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введение
Физическая химия – наука, возникшая на грани двух важнейших естественных наук – физики и химии. Она устанавливает общие законы физико-химических процессов: основы учения о направленности и закономерности протекания химических процессов и фазовых превращений, основы экспериментальных и теоретических методов исследования, которые позволяют дать количественное описание процессов, сопровождающихся изменением физического состояния и химического состава в системах различной сложности. 
Физическая химия является одной из основополагающих дисциплин при подготовке бакалавров по направлению 22.03.01 – Материаловедение и технологии материалов.
Курс физической химии делится на ряд основных разделов:

- строение вещества

- химическая термодинамика

- учение о растворах

- электрохимия

- химическая кинетика и катализ
- поверхностные явления и дисперсные системы.
Далее в учебном пособии, представляющем собой курс лекций по физической химии, читаемый для студентов-материаловедов, излагается материал перечисленных выше разделов, за исключением теории строения вещества. Теория строения вещества подробно изучается, в первую очередь, в курсе кристаллографии и далее в специальных курсах. В курс лекций по физической химии был включен раздел «Явления переноса», так как этот раздел является основой нескольких специальных дисциплин.
Учебное пособие рассчитано на студентов очной и заочной форм обучения. Оно необходимо для подготовки к занятиям, в частности, к защите лабораторных работ, к текущей и промежуточной аттестации (экзамену). 
Химическая термодинамика
Химическая термодинамика на основе законов общей термодинамики изучает тепловые балансы химических и физических процессов, указывает на возможность и направление течения процесса, формулирует законы химического и физического равновесия и его смещения при изменении различных внешних параметров.  

Первый закон термодинамики
Первое начало термодинамики позволяет, опираясь на междисциплинарные связи, решать практические задачи разного уровня сложности в области материаловедения и технологии материалов. 

Энергия (Е) – это мера движения в материальном теле или в материальной системе.

Совокупность всех видов энергии частиц в системе (поступательная, вращательная энергия молекул, колебательная энергия атомов и групп атомов в молекуле, энергия движения электронов, внутриядерная и другие виды энергии) называется внутренней энергией системы (U).

Внутренняя энергия является функцией состояния и обладает полным дифференциалом 
[image: image2.wmf]dU

. Внутренняя энергия зависит от вида и количества вещества и условий его существования. Можно измерять изменение внутренней энергии в том или ином процессе:
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Изменение внутренней энергии как функции состояния не зависит от вида пути процесса, а зависит только от конечного и начального состояния системы. 
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Рисунок 1.1 – Графическое представление изменения внутренней энергии при переходе системы из состояния 1 в состояние 2 двумя путями: а и б
[image: image5.png]


Принято считать работу W положительной, если она совершается системой над внешними телами, а количество теплоты Q положительно, если энергия передается системе извне.

Теплота и работа являются только путями переноса энергии, существуют только в течение процесса, т.е. являются функциями процесса и не имеют полного дифференциала.

Энтальпия (теплосодержание) системы определяется простым соотношением:
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Энтальпия является функцией состояния. Бесконечно малое изменение энтальпии является полным дифференциалом и равно:

	
[image: image7.wmf])

(

pV

d

dU

dH

+

=

.
	(1.2а)


При рассмотрении изохорных процессов удобнее пользоваться изменением внутренней энергии. Энтальпия оказывается полезной величиной при анализе изобарных процессов.

Равновесным обычно называют процесс, в котором на всех стадиях его протекания система лишь бесконечно мало отклоняется от состояния равновесия. 

Неравновесным называют процесс, после протекания которого систему нельзя вернуть в исходное состояние без того, чтобы в ней не осталось каких-либо изменений.

Первое начало термодинамики: в любом процессе изменение внутренней энергии системы равно количеству теплоты, сообщенной системе, минус количество работы, совершенной системой.
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или: теплота, сообщенная системе, расходуется на увеличение внутренней энергии системы ее и на совершение этой системой работы.
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Выражение (1.4) является аналитическим выражением I-го закона термодинамики в дифференциальной форме.

Первый закон термодинамики является прямым следствием из более общего закона – закона сохранения энергии. Он универсален и в равной мере применим к любым процессам.

Если система находится в каком-то внешнем поле, которое производит другие формы работы (электрические, магнитные и т.п.), или если в самой системе возникают немеханические виды работ, например благодаря химическим реакциям, то работу процесса подразделяют на две составляющие – работу расширения и другие виды работы.
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где символом 
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 обозначена сумма всех видов немеханических работ, называемых полезной работой. 

В общем случае любой вид элементарной работы (
[image: image13.wmf]/

W

d

) можно записать в виде произведения обобщенной силы 
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 на изменение обобщенной координаты 
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Параметры 
[image: image17.wmf]k
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 зависят от размеров системы и являются вследствие этого экстенсивными параметрами, к ним относятся объем системы, ее энтропия, заряд и т. д. Обобщенные силы 
[image: image18.wmf]k
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 не зависят от размеров системы и являются интенсивными параметрами к ним относятся температура, давление, электрический и химический потенциалы и т.д.
Однако, в природе и технике очень часто единственной работой, совершаемой системой является работа расширения (
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), в этом случае первый закон термодинамики имеет вид
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1. Изохорный процесс (V = const, 
[image: image21.wmf]0
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). Вся теплота, подведенная к системе, расходуется на увеличение ее внутренней энергии.
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2. Изобарный процесс (р = const). Изменение энтальпии характеризует величину теплового эффекта изобарного процесса.
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Работа расширения изобарного процесса равна
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3. Изотермический процесс (Т=const, 
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). Вся подводимая к системе теплота расходуется на совершение работы.
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4. Адиабатный процесс  (Q = const, 
[image: image27.wmf]0
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). Работа совершается системой за счет убыли ее внутренней энергии. Внутренняя энергия идеального газа не зависит ни от давления, ни от объема и является линейной функцией температуры.
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Здесь 
[image: image30.wmf]V
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 равен изохорной (при постоянном объеме) теплоемкости газа. Уравнение состояния идеального газа в изолированной системе называется уравнением адиабаты. Ниже представлены три уравнения адиабаты:

1) 
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3) 
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Второй закон термодинамики. Энтропия
Второй закон термодинамики позволяет, опираясь на междисциплинарные связи, решать практические задачи разного уровня сложности в области материаловедения и технологии материалов.
Самопроизвольными называются процессы, происходящие сами собой (без воздействия извне) и приближающие систему к равновесию (к выравниванию интенсивных параметров: температуры, давления и т.п.). Примерами таких процессов, которые иногда называют положительными, являются переход теплоты от горячего тела к холодному, расширение газов, диффузия газов или жидкостей и т.п. 

Обратные процессы самопроизвольно не идут и называются несамопроизвольными, или отрицательными.

Второй закон термодинамики, как и первый,  эмпирический и является одним из фундаментальных законов природы. Второй закон термодинамики обладает ограниченной областью применения. Он носит статистический характер и применим поэтому лишь к системам, состоящим из большого числа частиц.

Было предложено значительное число формулировок (постулатов) второго закона термодинамики. Приведем некоторые из них.

Постулат Клаузиуса: Никакая совокупность процессов не может приводить к самопроизвольному переходу тепла от холодного тела к горячему, тогда как самопроизвольный переход тепла от горячего тела к холодному может быть единственным результатом процесса.

Постулат Томсона: Никакая совокупность процессов не может приводить к полному превращению теплоты в работу, тогда как превращение работы в теплоту может быть единственным результатом процесса.

Постулат Оствальда: Невозможно построить вечный двигатель второго рода. Под вечным двигателем второго рода подразумевается такая периодически действующая тепловая машина, которая способна была бы полностью превращать теплоту в работу, т.е. без передачи части ее холодильнику.

Карно доказал, что в тепловых машинах теплота, полученная от теплоисточника, не может быть полностью переведена в механическую работу. Часть ее должна быть передана третьему телу – холодильнику (рис. 1.2) с более низкой температурой. 
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Рисунок 1.2 – Схема тепловой машины

Такие тепловые машины работают по так называемому «квазистатическому» или обратимому циклу Карно.

Обратимый цикл Карно состоит из двух изотерм: 1 – 2 и 3 – 4 и двух адиабат: 2 – 3 и 4 – 1 (рис. 1.3).
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Рисунок 1.3 – Цикл Карно
Теорема Карно-Клаузиуса: Коэффициент полезного действия тепловой машины при работе по циклу Карно не зависит от природы рабочего тела, а определяется только интервалом температур, в котором совершается работа
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где 
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 – количество теплоты, сообщенное рабочему телу при температуре 
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 от теплоисточника; 
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 – количество теплоты, отданное рабочим телом при температуре 
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 холодильнику.

Для бесконечно малого квазистатического цикла Карно
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Равенство Клаузиуса
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Величина 
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 называется элементарной приведенной теплотой. 

Энтропия системы
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Уравнение (1.15) является аналитическим выражением второго закона термодинамики для любого квазистатического (обратимого) процесса.

Для нестатических (необратимых, самопроизвольных) процессов второй закон термодинамики записывается со знаком неравенства
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1. Энтропия является функцией состояния.

2. Энтропия является экстенсивным свойством вещества и аддитивным свойством сложной системы, включающей несколько веществ. 

3. Энтропия – мера хаотичности (беспорядка) системы.

4. Размерность энтропии [Дж/К] совпадает с размерностью теплоемкости.

5. Энтропия является критерием направленности и равновесия процессов в изолированной системе (рис. 1.4).
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Рисунок 1.4 – Изменение энтропии изолированной системы при U = const, V = const
Фазовые переходы

Если две фазы, например вода и лед, вода и пар, находятся в равновесии при некоторых значениях температуры и давления, то при изотермическом превращении определенного количества одной фазы в другую изменение энтропии будет равно:
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	или, поскольку при Т, p = const: 
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где индекс ф.п. означает фазовый переход.

1) Изотермическое расширение идеальных газов.
Изменение энтропии при T=const
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2) Изотермическое смешение идеальных газов.
Пусть имеем V – общий объем смеси газов, Vi – объем i–го газа, ni – количество вещества i–го газа. Суммарное изменение энтропии при смешении различных газов окажется равным:
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3) Изохорный или изобарный нагрев веществ
В этих случаях вместо 
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 в уравнении для расчета dS можно подставить эквивалентные значении dU или dH
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Если известна зависимость 
[image: image60.wmf])

(

T

f

C

x

=

в явном виде, то уравнения (1.20) и (1.21) нетрудно проинтегрировать. Тогда, например, при V = const, находим:
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Для небольших интервалов температур можно воспользоваться значениями средних теплоемкостей, так что после интегрирования правой части уравнения (1.22) получим выражение
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Аналогично для изобарного процесса нагревания
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В случае если в ходе процесса изменяются два параметра состояния одновременно, например, газ расширяется и нагревается, переходя из состояния с параметрами 
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 в состояние с параметрами 
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, то, учитывая независимость изменения энтропии от пути процесса, результат можно представить как сумму изменений на этапах изотермического расширения и изохорного нагревания или наоборот:
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Если в процессе принимают участие n молей газа, то результат следует увеличить в n раз.

Термодинамические потенциалы
Термодинамическими потенциалами, или характеристическими функциями, называют термодинамические функции, которые содержат в себе всю термодинамическую информацию о системе. 

Наибольшее значение имеют четыре основных термодинамических потенциала:

1) внутренняя энергия U(S,V),

2) энтальпия H(S,p) = U + pV,

3) энергия Гельмгольца A(T,V) = U - TS,

4) энергия Гиббса G(T,p) = H - TS = A + pV.

В скобках указаны термодинамические параметры, которые получили название естественных переменных для термодинамических потенциалов. Все эти потенциалы имеют размерность энергии и все они не имеют абсолютного значения, поскольку определены с точностью до постоянной, которая равна внутренней энергии при абсолютном нуле.

Зная любой из четырех потенциалов как функцию естественных переменных, можно с помощью основного уравнения термодинамики найти все другие термодинамические функции и параметры системы.

Другой важный смысл термодинамических потенциалов состоит в том, что они позволяют предсказывать направление термодинамических процессов. Так, например, если процесс происходит при постоянных температуре и давлении, то неравенство, выражающее второй закон термодинамики:
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эквивалентно неравенству dGp,T
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), где знак равенства относится к обратимым процессам, а неравенства - к необратимым. Таким образом, при необратимых процессах, протекающих при постоянных температуре и давлении, энергия Гиббса всегда уменьшается. Минимум энергии Гиббса достигается при равновесии.

Аналогично, любой термодинамический потенциал в необратимых процессах при постоянстве естественных переменных уменьшается и достигает минимума при равновесии:

	Потенциал
	Естественные переменные
	Условие самопроизвольности
	Условия равновесия

	U
	S = const, V = const
	dU < 0
	dU=0, d 2U >0

	H
	S = const, p = const
	dH < 0
	dH=0, d 2H >0

	A
	T = const, V = const
	dA < 0
	dA=0, d 2A >0

	G
	T = const, p = const
	dG < 0
	dG=0, d 2G >0


Зависимость термодинамических потенциалов от их естественных переменных описывается основным уравнением термодинамики, которое объединяет первое и второе начала.
Объединенное уравнение первого и второго закона термодинамики для простых систем, в которых происходят обратимые процессы:
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Фундаментальное уравнение Гиббса
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где 
[image: image78.wmf]/

W

d

 – работа против всех сил кроме сил внешнего давления (так называемая максимальная полезная работа).

Перепишем его в виде
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Здесь знак равенства относится к обратимым процессам, знак неравенства – к самопроизвольным (необратимым) процессам.

Для простых систем, совершающих только механическую работу (
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) можно записать
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Свободная энергия или энергия Гельмгольца  А:
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и, любой самопроизвольный изохорно-изотермический процесс в закрытой системе сопровождается убылью энергии Гельмгольца и завершается достижением равновесия при 
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Если система совершает не только механическую, но и полезную работу, то в обратимом процессе убыль энергии Гельмгольца равна максимальной полезной работе:
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В самопроизвольном (необратимом) процессе полезная работа меньше убыли энергии Гельмгольца
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Из уравнения (1.32) следует, что
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т.е. внутренняя энергия включает в себя наряду со свободной энергией А еще некоторую энергию TS, которая не может быть превращена в работу. Ее называют связанной энергией. Таким образом, свободная энергия Гельмгольца представляет собой часть внутренней (полной) энергии системы, которая при равновесном изохорно-изотермическом процессе возникает за счет внешних немеханических форм работы. 

Энергия Гиббса 
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Возвращаясь к неравенствам, можно записать
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и, любой самопроизвольный изобарно-изотермический процесс в закрытой системе сопровождается убылью энергии Гиббса и завершается достижением равновесия при 
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Схематически сказанное выше показано на рисунке 1.4.
Если система в изобарно-изотермическом процессе совершает не только механическую, но и полезную работу, то получим
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т. е. полезная работа равна убыли энергии Гиббса. Для обратимого процесса полезная работа будет максимальной.

[image: image94.png](Camonpormzemmie MHeraonpoimsamsse
[ [—
(dG <0) (dG>0)

Panosren
(@G=0)

Cocronnnue cHCTeME




Рисунок 1.5 – Изменение энергии Гиббса закрытой системы при p=const, T = const
Определения направления самопроизвольных процессов и глубины их протекания чаще используется величина изменения энергии Гиббса.

1. Энергия Гиббса и энергия Гельмгольца являются экстенсивными функциями состояния.

2. Взаимосвязь между энергиями G и A с учетом уравнений для одного моля вещества описывается следующим образом:
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В случае конденсированных фаз вследствие малости их молярного объема (по сравнению с газами) получим
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3. Поскольку уравнения, определяющие функции G и A, включают внутреннюю энергию, то по абсолютному значению энергия Гиббса и энергия Гельмгольца определены быть не могут.

4. Энергия Гиббса и энергия Гельмгольца определяются значениями энтальпии и внутренней энергии с одной стороны, и энтропии – с другой, т. е. энтальпийным и энтропийным факторами. Энтальпийный фактор возрастает по мере агрегации частиц, т.е. отражает стремление частиц объединяться. Энтропийный же фактор характеризует противоположную тенденцию – стремление частиц к переходу от меньшего беспорядка к большему. В случае, когда энтальпийный и энтропийный факторы уравновешивают друг друга
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выражает состояние равновесия.

5. Энергия Гиббса и энергия Гельмгольца являются  термодинамическими потенциалами, т. е. функциями убыль которых при постоянстве естественных переменных в условиях обратимости равна максимальной полезной работе. 

6. Энергия Гиббса и энергия Гельмгольца являются характеристическими функциями. Эти функции обладают двумя важными свойствами:

- характеристические функции обращаются в нуль при постоянстве относящихся к ним так называемых естественных переменных. Для энергии Гиббса естественными переменными являются р и Т, для энергии Гельмгольца – V и Т;

- через производные характеристических функций по естественным переменным можно в явной форме установить связь термодинамических свойств системы с основными термодинамическими параметрами.

Характеристической функцией называется термодинамическая функция, посредством которой или ее производных могут быть выражены в явном виде термодинамические свойства системы (p, V, T, S и др.).

Уравнения Гиббса-Гельмгольца.
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Величины 
[image: image100.wmf]G
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 и 
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 имеют смысл максимальной работы химической реакции, когда она производится изотермически и обратимым путем, например, в электрохимическом элементе.

Величины 
[image: image102.wmf]H
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 и 
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 представляют собой тепловые эффекты химических реакций или физико-химических процессов, когда они осуществляются предельно необратимо.

Вторые слагаемые в правой части уравнений Гиббса-Гельмгольца имеют смысл теплоты обратимого процесса.

Например, известно, что любую химическую реакцию можно провести в электрохимическом элементе. Тогда максимальную работу этой химической реакции или, что то же самое, потенциал Гиббса этой реакции можно будет вычислить, измеряя разность потенциалов в этой ячейке:
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где n – число электронов; F – число Фарадея; Е – потенциал гальванической ячейки.
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Рисунок 1.6 – Изменение потенциала гальванического элемента от температуры

Измеряя разность потенциалов при различных температурах, можно найти не только 
[image: image106.wmf]G
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 реакции, но и его составляющие согласно уравнению Гиббса-Гельмгольца (рис. 1.6).

Если записать уравнения Гиббса-Гельмгольца для двух состояний системы, то после почленного вычитания получим уравнение Гиббса-Гельмгольца для химических реакций


[image: image107.wmf]1

2

G

G

G

реакц

-

=

D

,                      
[image: image108.wmf](

)

2

/

T

H

T

T

G

реакц

p

реакц

D

-

=

ú

û

ù

ê

ë

é

¶

D

[image: image109.png]


.

Здесь 
[image: image110.wmf]1
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 и 
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 – энергия Гиббса исходных веществ и продуктов реакции соответственно; 
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 – тепловой эффект реакции при постоянных давлении и температуре.

Связь между представленными термодинамическими функциями состояния легко запомнить с помощью схематичного рис. 1.7.
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Рисунок 1.7 – Связь между термодинамическими функциями состояния

1) Фазовые переходы.
Вещество подвергается фазовому превращению при 
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 и 
[image: image115.wmf]const

T

=

, это означает, что согласно уравнению 
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 энергия Гиббса в этих превращениях не изменяется. Таким образом, в условиях равновесия энергии Гиббса сосуществующих фаз должны быть одинаковыми. Например, в случае равновесного парообразования:
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2) Изотермическое сжатие газов
Предположим, что при не очень высоких давлениях реальные газы подчиняются законам идеальных газов, для которых просто по уравнению (6.3) вычислить изменения 
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3) Химические реакции.
Изменение стандартной энергии Гиббса химической реакции равно разности сумм стандартных энергий Гиббса образования 
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 продуктов реакции и исходных веществ с учетом стехиометрических коэффициентов 
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 уравнения реакции.
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Стандартную энергию Гиббса образования простого вещества принимают равной нулю.

Для определения 
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 химической реакции можно использовать и другие методы. Например, аналогично определению теплового эффекта реакции можно комбинировать уравнения химических реакций с известными значениями 
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 или вычислять изменение энергии Гиббса по формуле
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4) Изобарный нагрев веществ
Чтобы определить изменение энергии Гиббса при нагреве некоторого вещества, воспользуемся нижеприведенными уравнениями. В этом случае при давлении р = 1 атм найдем:
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В небольшом интервале температур, когда теплоемкости можно принять постоянными, последнее уравнение упростится до вида
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5) Смешивание идеальных газов.
Допустим, что в двух сосудах, разделенных перегородкой, при одинаковой температуре содержатся n1 и n2 молей двух идеальных газов, имеющих одинаковое давление P[image: image135.png]


. После смешивания общее давление газов останется неизменным, но их парциальные давления станут равными P1 и P2[image: image136.png]


.

Для газовой смеси получим уравнение
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показывающее, как изменяется энергия Гиббса при смешивании двух идеальных газов в расчете на один моль смеси.

Поскольку мольная доля компонента в смеси всегда меньше единицы, то при смешивании газов энергия Гиббса уменьшается, следовательно, процесс смешения идеальных газов протекает самопроизвольно.

Теплоемкость
Теплоемкостью системы (или тела) называется отношение количества сообщенной ей теплоты к вызываемому этим повышению температуры. 

Теплоемкость, отвечающая бесконечно малому приращению температуры, называется истинной теплоемкостью и обозначается в виде:
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Средняя теплоемкость  в интервале температур 
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 равна: 
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Зная 
[image: image142.wmf]C

 [image: image143.png]


, можно вычислить истинную теплоемкость:

	
[image: image144.wmf](

)

{

}

1

2

T

T

C

dT

d

C

-

=


	(1.43)


и, наоборот, зная С, можно вычислить среднюю теплоемкость:
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Теплоемкость, рассчитанная на 1 моль вещества, называется мольной, а на единицу массы – удельной теплоемкостью. В зависимости от условий нагрева различают несколько видов теплоемкостей. Так, для изохорного нагрева имеем:
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где 
[image: image147.wmf]V

C

– изохорная теплоемкость вещества. В этом случае сообщаемая веществу теплота увеличивает его внутреннюю энергию.

Для изобарного процесса, согласно уравнению (1.44), запишем:
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где 
[image: image149.wmf]p

C

 – изобарная теплоемкость вещества.

В этом процессе наряду с расходом тепла на повышение внутренней энергии вещества производится еще и работа против сил внешнего давления вследствие изобарного расширения вещества при повышении температуры на 1 градус. Эквивалентом этой работы является затраченное дополнительное количество теплоты. Поэтому всегда 
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где 
[image: image152.wmf]0
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. Для идеального газа эту работу нетрудно определить. Действительно, как было показано ранее, работа изобарного расширения 1 моля идеального газа при нагреве его на 1 градус равна:
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Следовательно, учитывая уравнение Маейрса для идеального газа, получим 

для реальных газов
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для конденсированных веществ, у которых 
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Теплоемкость веществ в области не очень низких температур (
[image: image158.wmf]K

T

100

³

) повышается с ростом температуры в соответствии со «степенным» законом вида: 
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или
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Подобные зависимости носят название температурного ряда. В настоящее время температурные ряды для теплоемкостей вида (1.49) чаще применяют для органических веществ, а уравнение вида (1.50) для неорганических веществ.

Для жидких тел наблюдается практически линейная зависимость теплоемкости от температуры:
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Согласно принципу равномерного распределения энергии по степеням свободы, на одну степень свободы идеального газа приходится энергия
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и теплоемкость
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Одноатомный газ (i=1): 
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Двухатомный газ (i=5): 
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Трехатомный или многоатомный газ (i =6): 
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Уравнение Майера 
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Для оценки теплоемкости твердых тел существует эмпирическое правило Дюлонга-Пти: атомная теплоемкость при постоянном объеме для любого твердого простого вещества приблизительно равна 25 
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Для вычисления теплоемкостей химических соединений используют эмпирическое правило аддитивности Неймана-Коппа: теплоемкость твердого химического соединения аддитивно складывается из атомных теплоемкостей и приблизительно равна 
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, где n – число атомов, входящих в молекулу.

При вычислении теплоемкостей соединений по правилу аддитивности следует учитывать, что для легких элементов приняты следующие значения теплоемкостей:
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а для остальных элементов 
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Пример: На основании правила Неймана-Коппа вычислить теплоемкость 
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Решение. Исходя из данных для атомных теплоемкостей В и О, находим
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Экспериментальное значение 
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, т. е. расхождение составляет 15,6%.

Рассмотрим произвольную реакцию, протекающую при постоянном давлении:
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где 
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и 
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 – стехиометрические коэффициенты исходных веществ и продуктов реакции. 

Пусть 
[image: image183.wmf]H

 представляет собой суммарную энтальпию всех исходных веществ, а 
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H

– суммарную энтальпию всех продуктов реакции. Тогда:
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и 
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где 
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 – соответственно, суммарные теплоемкости исходных веществ и продуктов реакции. 

Вычитая первое равенство из второго, получим уравнение
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или
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Аналогично для изохорных процессов получим соотношения
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Последние три уравнения выражают закон Кирхгоффа: 

Температурный коэффициент теплового эффекта 
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 изобарного или изохорного процесса равен изменению изобарной или изохорной теплоемкости системы, происходящему в результате процесса.
Чтобы выразить тепловой эффект в виде явной функции от температуры, надо проинтегрировать соответствующее уравнение. Для этого необходимо знать в явном виде зависимость 
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 и тепловой эффект реакции 
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 при некоторой температуре 
[image: image197.wmf]1

T

 в рассматриваемом интервале изменения температур, чтобы определить постоянную интегрирования.

В простейшем случае, когда во всем интервале температур 
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, имеем:  тепловой эффект процесса не зависит от температуры и будет равен, например, тепловому эффекту при 298 К.

Если во всем интервале температур 
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, получим:
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В другой форме это выражение можно записать как
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Наконец, если теплоемкости заметно меняются с температурой, то в области не очень низких температур можно получить следующие уравнения:
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В общем случае зависимость теплового эффекта процесса от температуры будет в виде соотношения:
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где 
[image: image210.wmf]0
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  – постоянная интегрирования, определяемая путем подстановки в уравнение некоторого известного значения 
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Зависимость теплового эффекта от температуры в явном виде:
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Если в интервале температур от 298 до Т вещества происходит фазовый переход (например, полиморфный переход, плавение, испарение)[image: image215.png]


, то весь интервал интегрирования разбивается на два и более интервалов. Например, когда только одно вещество меняет свое агрегатное состояние, тогда
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,

где ф.п. – фазовое превращение (фазовый переход).

химическая кинетика
О принципиальной осуществимости процесса судят по величине изменения энергии Гиббса системы. Однако эта величина ничего не говорит о реальной возможности протекания реакции в данных конкретных условиях, не дает никакого представления о скорости и механизме процесса. Для полного описания химической реакции необходимо знать  также закономерность ее протекания во времени, т.е. ее скорость и  механизм.
Химическая кинетика – раздел физической химии, изучающий скорость и механизм химических реакций.

Тепловой эффект химический реакции
Одни химические реакции протекают быстро, а другие медленно. Графически изобразим зависимость концентрации исходного вещества от времени (рис. 2.1).


[image: image218]
Рисунок 2.1 -  Зависимость концентрации исходного вещества от времени

Химическая кинетика – это учение о химическом процессе, его механизме и закономерностях протекания во времени.

Рассмотрим реакцию

H2 + I2 = 2HI,

которая до последнего времени рассматривалась как элементарная. Но теперь доказано, что она сложная и протекает через три последовательные элементарные стадии.

I2 ( 2I(





(a)

I( + H2 + H2 ( HI + H( 



(б)

2H( ( H2





(в)

В реакции участвуют пять компонентов: два – исходные вещества (H2 и I2), один продукт реакции (HI) и два промежуточных вещества (H( и I().

Таким образом, уравнение не отражает истинный механизм реакции, которая состоит из трех стадий.

Элементарная стадия состоит из суммы актов химического превращения одной или нескольких частиц. В ходе химического превращения достигается некоторое промежуточное состояние (переходное состояние), когда одни связи растянулись, но еще не разорвались, а новые только еще образуются – это активированный комплекс.

Элементарной стадией химической реакции называется сумма актов химического превращения при одновременном сближении (столкновении) нескольких (обычно двух) частиц; при этом энергия связей перераспределяется между атомами с образованием активированного комплекса с его последующим распадом и получением новых частиц.
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координата реакции

С – вершина потенциального барьера.
Скорость и константа скорости химической реакции
Скоростью образования (или изменения содержания i-го вещества (компонента)) во время химической реакции или, другими словами, скоростью реакции w(i) – по данному i-му веществу называется изменение количества этого вещества mi (в молях) в единицу времени t и в единице реакционного пространства.
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В открытой системе происходит обмен с окружающей средой не только энергией, но и веществом. Замкнутая система не обменивается веществом с окружающей средой, но энергией обменивается.

Кинетическая кривая – зависимость концентрации какого-либо компонента (i-го вещества) от времени (в координатах ci = f(t)).

Пример: Предположим, что реакция протекает в закрытой системе при постоянном объеме.

Тогда
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Формально, это можно записать так
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где -1, -1 и 2 – стехиометрические коэффициенты.

Так как  
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где w – скорость реакции, одинаковая для всех веществ, участвующих в данной реакции.

w(1), w(2) и w(3) – скорости образования H2, I2 и HI.

Закон действующих масс

Дана элементарная бимолекулярная реакция в закрытой системе:

1)
A + B → Продукты
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где k – константа скорости

2)
2A → Продукты
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Закон действующих масс – скорость бимолекулярных элементарных реакций пропорциональна произведению концентраций реагентов в степени, равной абсолютному значению их стехиометрических коэффициентов в уравнении реакции.

То есть для любой элементарной реакции

a1·A1 + a2·A2+a3·A3 →Продукты
где a1, a2, a3 – стехиометрические коэффициенты
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Показатели степени a1, a2, a3 в (2.5) называют порядками реакции по веществам A1, A2, A3.

	a = a1 + a2 + a3 = ∑iai 
	(2.6)


это общий или суммарный порядок реакции.

Зависимость скорости реакции от концентрации называется кинетическим уравнением.

a = 1
A → Продукты, 
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a = 2
A1 + A2 → Продукты, 
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2A → Продукты, 
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a = 3
A1+A2+A3→Продукты, 
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2A1 + A2 → Продукты, 
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3A → Продукты, 
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Способы определения порядка реакции

1. В способе подстановок подставляют зависимости концентраций от времени в выражение константы реакции предполагаемых порядков. Выбирают уравнение, по которому значение вычисленной константы близко к постоянному значению.

2. В графическом способе изображают зависимости lnc, 1/c или 1/c2 от времени при одинаковых начальных концентрациях c0 всех реагентов. Если зависимости линейны, то реакции описываются уравнениями приведенными выше.

3. По времени tx, для которого cx = c0 · x (здесь непрореагировавшая часть x<1). При одинаковых начальных концентрациях c0 всех реагентов:

tx = c01-n(x1-n – 1) / (n-1) · k = A · c01-n
lntx = lnA + (1-n) · ln c0
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Это уравнение применимо к реакциям первого порядка. У таких реакций 
[image: image241.wmf])

/

1

ln(

1

x

k

t

x

×

=

.

4. По скорости в начале реакции. Строят графики зависимости концентрации от времени и построением касательных к 2-3 кривым в один и тот же момент времени определяют скорость реакции при одинаковых начальных концентрациях всех реагентов.

Пусть 
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. Делением одного выражения скорости на другое исключают константу скорости и после логарифмирования полученного отношения находят n и далее k. Этот способ дает суммарный порядок по всем компонентам.

5. По относительным концентрациям реагентов. Способ по смыслу такой же, что и (2.4). Только расчеты производят непосредственно с относительными концентрациями ri = ci / c0.

Молекулярность

В элементарном акте реакции могут принимать участие одна, две или три молекулы. По этому признаку различают мономолекулярные (одномолекулярные), бимолекулярные (двумолекулярные ) и тримолекулярные реакции.  

Молекулярностью реакции называется число молекул, одновременно вступающих во взаимодействие. Примером мономолекулярной реакции могут быть реакции разложения и внутримолекулярных перегруппировок.

1) мономолекулярная реакция – в элементарном акте участвует  одна молекула: например, диссоциация молекулярного иода на атомы 

I2 = 2I
кинетическое уравнение имеет вид:  

V = k · C                V = k · C
[image: image244.wmf]2
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2) бимолекулярные реакции – в элементарном акте участвуют 2 молекулы одного или различного вида. 

Например:  

I 2 + H2  =  2HI
Кинетическое уравнение имеет вид:

 V = k · C1   · C2                            V = k  · CH2 · CI 2                    
3) тримолекулярные реакции – в элементарном акте участвуют 3 молекулы одного или различных видов; такие реакции редки, так как вероятность одновременного соударения многих частиц очень мала. 

Например: 
2NO + H2  =  N2O + H2O
Кинетическое уравнение имеет вид:

V = k · C1 · C2· C3
Или для конкретного примера: 

V = k · C21  · C2            V = k ·  CNO2  · CH2
По виду кинетического уравнения определяется порядок реакции, который равен сумме степеней концентраций в кинетическом уравнении.

Для простых гомогенных реакций, протекающих в одну стадию, молекулярность и порядок реакции совпадают, т.е. мономолекулярная реакция соответствует реакции первого порядка, бимолекулярная реакция – реакция 2-порядка, тримолекулярная – реакция 3-го порядка. Для сложных  реакций, протекающих в несколько стадий, формальное представление о порядке не связано с истинной молекулярностью реакции.

Константы скорости для реакций первого и второго порядка

Для элементарной реакции (или стадии) первого порядка:

A → Продукты,

или
a1·A1 + a2·A2 →Продукты
выражение для скорости реакции (при порядке по веществу А2 равном 0):
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Скорость элементарной реакции (1) связана со скоростью образования исходного вещества А соотношением:
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где (-1) – стехиометрический коэффициент исходного вещества А в уравнении (1).

Подставим (2.8) в (2.7):
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В общем виде скорость формально простой реакции выглядит так:
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Подставим (8.10) в (8.7):
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где k`=a1k.

Разделив переменные, получим
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Проинтегрируем выражение в пределах 0 – t и c0 – c:
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где с0 – начальная концентрация исходного вещества А; с – концентрация вещества А к моменту времени t.

Константа скорости реакции 1-го порядка имеет размерность (время)-1.

Пример: с-1, мин-1, с-1.

Время полураспада или полупревращения t1/2 равно промежутку времени, в течение которого реагирует половина взятого количества вещества.

Из уравнения (2.13) при с = ½ с0
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Таким образом, t1/2 для реакций 1-го порядка не зависит от количества и концентрации исходного вещества и обратно пропорционально скорости реакции.

Степень превращения α – доля распавшегося вещества
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(для реакций 1-го порядка не зависит от начального количества вещества)

Выражение для k можно записать также в виде:
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где a = с0 · V – начальное количество вещества, a – x = c · V – количество вещества, которое осталось во всем объеме V к моменту времени t, х – количество прореагировавшего вещества.

Для элементарной реакции (или стадии) второго порядка:

2A → Продукты



(1)
a1·A1 + a2·A2 →Продукты

(2)
предположим, что по веществу А2 порядок равен 0.

Тогда
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Подставим (2.17) в (2.16) и получим:
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где k=2k`.

Для реакции (2) будет:
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и соответственно
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где k=a1k`.

Проинтегрируем и получим:
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Размерность константы скорости реакции II-го порядка

(концентрация)-1 · (время)-1

Пример: л/(моль·с)

Время полураспада

	
[image: image275.wmf]0

2

/

1

1

с

k

t

×

=

[image: image276.png]


.
	(2.22)


Таким образом, t1/2 обратно пропорционально начальной концентрации исходного вещества.

2 случай – реагируют две различные частицы.

A1 +·A2 →Продукты
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Учитывая, что с1 = с10 – х и с2 = с20 – х уравнение (2.25) примет вид:

	
[image: image283.wmf])

)(

(

20

10

x

c

x

c

k

dt

dx

-

-

=

[image: image284.png]


,
	(2.26)


где с10 и с20 – начальные концентрации А1 и А2
х – уменьшение концентрации А1 или А2 к моменту времени t.

	
[image: image285.wmf])

)(

(

20

10

x

c

x

c

dx

kdt

-

-

=

[image: image286.png]


.
	(2.27)


Разделим переменные и проинтегрируем:
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где x = c10 .
Влияние температуры на скорость реакции

Закон Вант - Гоффа:  при повышении температуры на каждые 10оС скорость гомогенной химической реакции увеличивается в 2-4 раза.
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	(2.29)


Если температура повышается от t1 до t2, то скорость реакции при температуре t2  ( Vt2)  выразится через скорость при температуре t1 ( Vt1), где γ – температурный коэффициент скорости реакции (изменяется обычно от 2 до 4 ) – это число, показывающее во сколько именно раз увеличивается скорость химической реакции при повышении температуры на 100С ( это отношение константы скорости при температуре (t + 10) к константе при температуре t).

	γ  = k t+10  /  k t..
	(2.30)


Увеличение скорости реакции происходит с увеличением температуры и зависит от энергии активации молекул реагирующих веществ.

Энергия, которую надо придать молекулам реагирующих веществ, для того, чтобы сделать их активными, называется энергией активации.  Она зависит от природы реагирующих веществ и является характеристикой любой реакции и обычно выражается в кДж/моль.

Чем больше энергия активации, тем меньше активных молекул при данной температуре и тем медленнее идет реакция.

Энергия активации – это своеобразный энергетический барьер, который отделяет исходные вещества от продуктов реакции.    

При  этом в ходе реакции из частиц реагирующих веществ образуется промежуточная неустойчивая группировка, называемая переходным состоянием или активированным комплексом (в точке С), последующий распад которого приводит к образованию конечного продукта АВ. 

Активированный переходный комплекс представляет собой соединение, в котором ослаблены и удлинены связи, разрываемые в ходе данной реакции. 

Механизм реакции можно изобразить схемой

А       В                         А …. А                                А         А

│   +  │            (                  .                (            │   +   │

А       В                         В….. В                               В          В

исходные реагенты          активированный        продукты реакции

начальное состояние       комплекс                 конечное состояние 

Энергетические барьеры ограничивают протекание реакций. Благодаря этому многие, в принципе, возможные реакции (при ( G < O) задерживаются или практически не протекают.   

Шведский ученый Аррениус предложил уравнение, выражающее более точно зависимость скорости реакции от температуры:
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	(2.31)


где К –  константа скорости реакции; А – предэкспоненциальный множитель, зависящий от числа столкновений молекул за единицу времени; Еа – энергия активации; R  -  универсальная газовая постоянная; Т -   абсолютная температура.

Из уравнения видно, что чем больше энергия активации, тем меньше константа скорости реакции, т.е. тем меньше скорость реакции.

В логарифмической форме 

	ln k = ln A – Eа/RT [image: image292.png]
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Если известны константы скорости kT1 и kT2  при двух температурах Т1  и  Т2 можно найти значение Еа из уравнения Аррениуса в логарифмической форме:

	ln kT1 = lnA  – Eа/RT1[image: image293.png]


.

ln kT2 = lnA - Eа/RT2
	(2.33)


Из уравнения 2 вычитаем уравнение 1:

	ln kT2  – ln kT1  =  -Eа/RT2 + Eа/RT1

ln kT2/kT1 = Eа/R(1/T1 - 1/T2)[image: image294.png]


.
	(2.34)


Влияние катализатора

Одним из наиболее распространенных в химической практике методов ускорения химических реакций является катализ.

Катализатор – это вещество, изменяющее скорость химической реакции, но само в реакции не расходуется и в конечные продукты не входит.

При этом изменение скорости реакции происходит за счет изменения  энергии активации, причем катализатор с реагентами образует активированный комплекс. 

Катализатор после разрушения активированного комплекса не входит в состав продуктов реакции, поэтому общее уравнение процесса остается прежним.

Если энергия активации стадий процесса в присутствии катализатора ниже энергии активации процесса в отсутствии катализатора, то общая скорость процесса значительно возрастает и такой катализ называется положительным, в противном случае скорость процесса уменьшится и катализ будет отрицательным, иначе называемый ингибированием. Отрицательные катализаторы – ингибиторы, которые отличаются от катализаторов тем, что входят в состав продуктов реакции.

В присутствии катализатора энергия активации реакции снижается на величину ΔЕK.. 

Влияние катализатора на снижение энергии активации процесса Еа можно показать на следующих данных для реакции 

распада иодида водорода 

2 HJ  =  H2  +  J2

                                                          Еа , кДж/моль

  без катализатора                                 168     

  катализатор   Au                                 105

  катализатор    Pt                                    59

Катализаторы обладают избирательностью (селективностью)  :

Аl2O3 t= 350-3600С                                             
С2Н5ОН      (     C2H4 + H2O              дегидратация этанола

Cu t=200-2500С                                                            

С2Н5ОН   (   CH3COH      + H2                               дегидрирование  

Подбирая катализатор получают необходимый продукт.

Различают два вида катализа – гомогенный (однородный) и гетерогенный (неоднородный). При гомогенном катализе реагенты и катализатор образуют однородную систему – газовую или жидкую и между реагентами и катализатором отсутствует поверхность раздела.

Если катализатор и реагенты находятся в разных фазах и процесс протекает на поверхности их раздела, то это гетерогенный катализ. Распространенными кристаллическими катализаторами являются металлы и их оксиды.

Как в гомогенном, так и в гетерогенном катализе действие положительных катализаторов сводится к уменьшению энергии активации реакции, к снижению высоты энергетического барьера. В присутствии катализатора образуется активированный комплекс с более низким уровнем энергии, чем без катализатора, и поэтому скорость реакции очень возрастает. Реакции с участием катализатора протекают при более низкой температуре, чем без него.

Механизм гетерогенного катализа более сложен.

Некоторые вещества снижают активность или полностью дезактивируют твердый катализатор. Такие вещества называются каталитическими ядами. Вещества, которые усиливают действие катализаторов данной реакции, хотя сами катализаторами не являются, называются промоторами. Биологические катализаторы называются ферментами (энзимами). Они участвуют в химических процессах в растительных, животных организмах.

Ферменты – это особый класс белков, присутствие которых в небольших количествах жизненно необходимо для всех биологических организмов. Лучшие неорганические катализаторы по своей активности уступают ферментам в десятки тысяч раз и более.

Основные особенности ферментов как катализаторов следующие:
1) исключительно большая каталитическая активность 
2) высокая химическая специфичность

3) инактивация

Этим ферментативный катализ существенно отличается от неорганического.

Сложные реакции

Реальные химические процессы редко описываются простым механизмом и, как правило, представляют собой сложные реакции, в которых помимо молекул, могут участвовать и такие неустойчивые промежуточные образования как ионы, свободные радикалы, активные комплексы и т.п. Сложные реакции подразделяются на параллельные, последовательные и сопряженные.

Особо выделяются цепные реакции, которые рассматриваются как комбинация трех основных типов.

Параллельными реакциями называется связанная система реакций, имеющих одни и те же исходные реагенты, но различные продукты реакции.

Например, термическое разложение хлората калия может одновременно протекать в двух направлениях  

4 KClO3   →    4 KCl  + 6 O2
  4 KClO3    →  3 KClO4 + KCl
Каждая реакция мономолекулярна (участвует 1 молекула KClO3).

Скорости параллельных реакций определяются выражениями:

 

V1 = k1 · CKClO3


V2 = k2  · CKClO3  

Cуммарная скорость процесса, которая также представляет собой мономолекулярное взаимодействие, равна:

V = V1 + V2 =  (k1 + k2) CKClO3
т.е. скорость системы параллельных реакций равна сумме скоростей отдельных стадий.

Последовательными реакциями называется связанная система реакций, в которых продукты предыдущих стадий расходуются в последующих.

Наиболее простой вариант в общем виде можно представить

                                        V1                                      
 V2

                                 A     →   B (I)              B    →   C (II)

Обычно различные стадии серии последовательных реакций протекают с различными скоростями, поэтому общая скорость этого сложного взаимодействия определяется стадией, протекающей с наименьшей скоростью. Эта стадия реакции называется лимитирующей.

Сложное химическое взаимодействие возможно и тогда, когда протекание одной реакции индуцирует протекание другой реакции в той же системе. Это явление называется химической индукцией.

Сопряженными реакциями называют реакции, которые происходят только при условии одновременного протекания некоторой другой реакции, т.е. когда протекание одной реакции вызывает протекание другой реакции.

Например, если к раствору иодоводородной кислоты добавить пероксид водорода, то окисление НJ  с образованием J2 по термодинамически возможной реакции

H2O2 + 2HJ  =  J2 + 2H2O
не произойдет. Однако, если ввести в раствор FeSO4, то одновременно с окислением Fe(II) до  Fe(III)  будет происходить и окисление иодид иона до свободного иода

6FeSO4  +  3H2O2  +  6HJ  =  2Fe2(SO4)3  +  2FeJ3  +  6H2O 

           индуктор  актор   акцептор  

В этом сопряжении пероксид водорода играет роль актора, FeSO4- индуктора, HJ, окисление которого оказалось в зависимости от взаимодействия актора с индуктором, выполняет роль акцептора.

Многие реакции протекают по радикально-цепному механизму. Особенность цепных реакций заключается в образовании на промежуточных этапах свободных радикалов. Свободными радикалами называются электронейтральные частицы, содержащие неспаренные электроны, которые и обусловливают их высокую реакционную способность. Их можно представить как осколки молекул.

OH от H2O;       ∙CH3 от CH4;      ·NH2  от  NH3;   ∙SH от  H2S,
а также свободные атомы   ∙H,  ·Cl,   ∙O. 

В химических реакциях радикал приобретает недостающий электрон присоединяясь к молекулам или отрывая от них атом с одиночным электроном. В результате образуются новые свободные радикалы, которые могут реагировать с другими молекулами – это ведет к цепным реакциям.

Связанная система сложных реакций, протекающих последовательно, параллельно и сопряженно с участием свободных радикалов, называется цепной реакцией. 

Различают 2 типа цепных реакций:  с неразветвленными и разветвленными цепями.

Химическое равновесие. Условие химического равновесия в системе

Предположим, имеется некоторая термодинамическая система в которой протекает химическая реакция
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Пусть эта реакция протекает при р, Т=const.

В момент установившегося равновесия скорости прямой и обратной реакции одинаковы. Таким образом, химическое равновесие – это динамическое равновесие, но к нему применимы законы термодинамического равновесия.

При равновесии в системе соблюдается условие минимума

	dG=0,                               
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где μi – химический потенциал i-того компонента, ni – число молей i-того компонента в системе.

При химическом взаимодействии изменение чисел молей веществ осуществляется в стехиометрических соотношениях, поэтому величину dni можно представить
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где dλ – приращение числа молей продукта реакции, стехиометрический коэффициент которого равен 1, λ – химическая переменная реакции. При этом стехиометрические коэффициенты для исходных веществ берутся со знаком “-”, а для продуктов реакции со знаком “+”.

Подставляя в предыдущее выражение вместо dni его значение, получим
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Если произведение равно 0, то должен быть равен 0 по крайней мере один из двух сомножителей, но dλ не равно 0 согласно начальному условию. Поэтому обязан быть равен 0 второй сомножитель. Получим уравнение, которое выражает условие химического равновесия в системе:
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Данное условие применимо к любым химическим равновесиям в любых системах, поскольку при выводе записанного уравнения не вводилось никаких ограничений.
Закон действия масс

При установившемся равновесии
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Выразим теперь химические потенциалы компонентов
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где рi – парциальное давление i-того компонента в равновесной смеси.
Подставим (2.37) в (2.36):
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Преобразуем его к виду:
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Правая часть записанного уравнения при постоянной температуры есть постоянная величина (Kp).

Отсюда получим уравнение, выражающее закон действия масс для химических реакций в идеальной газовой смеси:
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2) Для идеальной газовой фазы

рi=RTci
где сi – молярная концентрация i-того компонента системы

Подставляя вместо рi его значение, получим:
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где 
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, то есть
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3) Известно, что в соответствии с законом Дальтона в идеальной газовой смеси   pi=xi·p, где р – общее давление газовой смеси,  xi – мольная доля i-того компонента
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то есть
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где Kp, Kc, Kx – константы химического равновесия

Значение константы химического равновесия дает возможность рассчитать максимальный выход продуктов реакции по заданному составу исходной смеси.

4) Если химическая реакция (1) протекает в реальной газовой смеси, то химические потенциалы компонентов можно выразить через их парциальные фугитивности:
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и получим еще одну формулу уравнения закона действия масс:
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5) Если химическая реакция (1) протекает в реальном растворе, то химические потенциалы веществ можно выразить через их термодинамические активности с помощью
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Подставим μi и получим:
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так как ai=xi·γi, то
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6) Если раствор идеален или бесконечно разбавлен, то коэффициенты активности или равны 1 или имеют постоянные значения и тогда последнее уравнение приобретает вид:
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Если выразить термодинамические активности через молярность веществ, то: 

ai=ci·γi                                                       
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Если раствор идеален или разбавлен, то
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Выразим через моляльности:

ai=mi·γi                                     
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А для идеального или предельно-разбавленного:
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Если химическая реакция (обратимая) протекает с участием твердых веществ, то химические потенциалы последних при постоянной температуре остаются постоянными и не меняются в ходе химической реакции. Учитывая данное обстоятельство и преобразуя уравнение (4), получают формы закона действия масс, в которые не входят твердые вещества.

Пример: Пусть протекает следующая химическая реакция в гетерогенной системе

CaOтв.+CO2г↔CaCO3тв
если газовая фаза идеальна, то 
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Максимальная работа химической реакции как мера химического сродства

По современным представлениям мерой химического сродства является убыль соответствующего термодинамического потенциала или максимальная работа процесса.

Если система способна совершать max работу (если при протекании реакции термодинамический потенциал будет уменьшаться), то реакция будет протекать в предполагаемом направлении, т.е. слева направо и выход продукта реакции будет тем больше, чем больше значение имеет max работа химической реакции.

Рассчитаем теперь величину максимальной работы химической реакции при р, Т=const в газовой фазе.

Для такой реакции 
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Преобразуем 
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Заменим дифференциалы частными приращениями
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Для ∆λ=1
∆G0

[image: image336.wmf]å

=

D

i

i

i

G

m

n

0

 (в дальнейшем изложении “0” будет опущен, так как речь пойдет только о стандартных значениях ∆G)

Применим последнее уравнение к (1) в газовой фазе:


[image: image337.wmf]...

...

2

2

1

1

/

2

/

2

/

1

/

1

-

-

-

+

+

=

D

m

n

m

n

m

n

m

n

G



[image: image338.wmf]i

i

i

p

RT

T

ln

)

(

+

=

j

m

            и          
[image: image339.wmf]2

2

1

1

/

2

/

2

/

1

/

1

ln

)

(

n

n

n

n

j

n

A

A

A

A

i

i

i

p

p

p

p

RT

T

G

×

×

+

=

D

å


Из материала предыдущего раздела
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так как Amax=-∆G, то

	
[image: image342.wmf]å

-

=

i

i

i

p

p

RT

K

RT

A

ln

ln

max

n

.
	(2.42)


- это уравнение для максимальной работы химической реакциипри р=const.

Совершенно аналогично для процессов, протекающих при V или Т=const.
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- это уравнение для максимальной работы химической реакции при V=const.

Уравнения (2.42) и (2.43) являются уравнениями изотермы химической реакции. Оно используется для определения направления протекания химической реакции и условий химического равновесия системы.

Аmax>0
(
Аmax<0
(
Аmax=0
(
Для характеристики химического сродства широко используется стандартная величина максимальной работы, а именно величина Аmax при парциальных давлениях всех реагирующих веществ равных 1 (р=const) или при концентрациях реагирующих веществ равных 1 (V=const). Т.е. стандартная величина Аmax равна:
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Влияние температуры на состояние химического равновесия. Уравнение изобары и изохоры химической реакции

Уравнение изобары Вант-Гоффа
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Уравнение изохоры Вант-Гоффа
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Уравнения (2.44) и (2.45) выражают влияние температуры на константу химического равновесия.

Анализ уравнения изобары:

1. Применение данного уравнения к эндотермической обратимой реакции (∆H>0) дает значение 
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>0. Это означает, что с увеличением температуры константа химического равновесия увеличивается, то есть равновесие смещается слева направо в сторону увеличения продуктов реакции (с увеличением Т выход продуктов растет).

2. Для экзотермической реакции (∆H<0)
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<0. Следовательно, с увеличением температуры константа химической реакции уменьшается, то есть равновесие смещается справа налево и выход продуктов с повышением температуры падает.

На основе данных о температурной зависимости константы химического равновесия можно рассчитать величину теплового эффекта реакции. Уравнение (4) легко преобразуется в уравнение:
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Температурная зависимость константы химического равновесия для узкого интервала температур

Разделим переменные в уравнении Вант-Гоффа:
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(2.46)

В широком интервале температур необходимо учитывать зависимость теплового эффекта реакции ∆H от температуры. Однако для узкого интервала температур задачу можно упростить, пренебрегая зависимостью ∆H от Т, то есть, считая ∆H=const.

Тогда интегрирование последнего уравнения дает:
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С помощью последнего уравнения можно:

1. Рассчитывать константу химического равновесия 
[image: image357.wmf]2
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 при любой заданной температуре Т2 (из выбранного узкого интервала), если известно значение 
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 для какой-то одной температуры Т1, а также известно среднее значение теплового эффекта реакции ∆H для заданного интервала температур.

2. Рассчитывать среднюю величину ∆H, если известна величина константы равновесия, по крайней мере, двух значений температуры заданного интервала:
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Температурная зависимость константы химического равновесия для широкого интервала температур

Для решения этой задачи необходимо учесть зависимость теплового эффекта ∆H от температуры ∆H=f(T).

Эта зависимость выражается уравнением Кирхгоффа:
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Подставляя полученное значение ∆H в уравнение (1), получим:
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Интегрируя его в неопределенных пределах, получим:
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(2.47)

где J – константа интегрирования.

Расчет константы интегрирования J был произведен на основе тепловой теоремы Нернста. Нернст изучал вопросы химического равновесия в области температур, прилегающей к абсолютному нулю, и нашел, что для реакции в конденсированных системах (конденсированными называются такие системы, которые не меняют своего агрегатного состояния при охлаждении до абсолютного нуля) существуют предельные значения:


[image: image365.wmf]p

p

T

G

T

G

÷

ø

ö

ç

è

æ

¶

D

¶

=

÷

ø

ö

ç

è

æ

¶

D

¶

lim

lim

 при Т(0

Проведем ряд математических преобразований, используя вышеприведенные уравнения, и получим, что J=0, а уравнение (2) будет иметь вид:
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(2.48)

В общем случае 
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где 
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 - стехиометрический коэффициент, 
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 - химическая постоянная.

Расчеты химических равновесий

1) Энтропийный метод
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Отсюда
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где 
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причем μi – функция только температуры.

Значения функций μi для разных температур, так же как и значения a, b, с, c/ для расчета 
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приведены в справочниках.

2) Статистический метод
Речь идет о гипотетической реакции, протекающей в газовой фазе при Т=0.


[image: image383.wmf]p

K

RT

G

ln

0

-

=

D

,


[image: image384.wmf]0

0

0

0

0

0

H

H

G

G

D

+

D

-

D

=

D

,


[image: image385.wmf]T
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где 
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 - приведенная энергия Гиббса
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где Z – сумма по состояниям 
[image: image389.wmf].
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Значения приведенной энергии Гиббса для важнейших веществ при различных температурах определены из спектроскопических данных и приведены в справочниках.
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Значение 
[image: image391.wmf]0
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 находится:

1) при известном значении Кр и приведенной энергии Гиббса для какой-то одной температуры.

2) 
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Значение функции 
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 находится по спектроскопическим данным и приводится в справочнике, а значение 
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 рассчитывается по закону Кирхгоффа.

Расчет состава равновесной смеси

Для практики важно найти состав равновесной смеси или выход продукта при равновесии (равновесный выход). Такие расчеты выполняют на основании закона действующих масс.

Пример 2.1. Пусть требуется найти состав равновесной смеси, участвующей в реакции
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если 
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, давление р, температура Т; число молей каждого исходного компонента равно его стехиометрическому коэффициенту в уравнении реакции.

Обозначим х – число молей HI, образовавшихся к моменту установления равновесия. Так как вещества реагируют в стехиометрических соотношениях, то для получения х молей HI требуется х/2 молей 
[image: image400.wmf]2

H

 и х/2 молей 
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. Следовательно, в равновесной смеси окажется (1–х/2) молей 
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 и (1–х/2) молей 
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. Для удобства восприятия занесем все вышесказанное в таблицу 2.1.

Таблица 2.1 – Данные для расчета состава равновесной смеси

	Пояснения
	n(
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)
	n(
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	n(HI)

	до начала реакции
	1
	1
	0

	Прореагировало (образовалось) к моменту наступления равновесия
	х/2
	х/2
	Х

	в равновесии
	1–х/2
	1–х/2
	Х


Поскольку для рассматриваемой реакции 
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[image: image410.png]


.

При Kp=1 имеем x=0.67 молей HI, следовательно, в равновесной смеси будут находиться 1–х/2=1–0,67/2=0,665 молей H2 и столько же молей I2[image: image411.png]


.

Так как общее число молей в равновесной смеси равно двум
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,

то состав равновесной смеси следующий:
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2) Равновесные парциальные давления реагентов могут быть выражены и через степень диссоциации [image: image417.png]


.

Степень диссоциации – это отношение числа молей прореагировавших молекул к их исходному числу.

термохимия
Термохимия – это наука о тепловых эффектах химических реакций.

Тепловой эффект химический реакции
Тепловым эффектом называют теплоту, выделяемую или поглощаемую в изохорном или изобарном процессе, если процесс протекает неравновесно, а продукты реакции имеют ту же температуру, что и исходные вещества перед реакцией. 

Закон Гесса: если из данных исходных веществ 
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 различными путями получать определенные продукты реакции 
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, то независимо от вида промежуточных путей суммарный тепловой эффект реакции
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для различных возможных путей будет одним и тем же.

Стандартными тепловыми эффектами 
[image: image422.wmf]0
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 называются значения тепловых эффектов, отнесенных к температуре 25°C (298,15 К) и давлению 1 атм.

Из закона Гесса вытекает несколько следствий. 
Следствие 1. С термохимическими уравнениями, т.е. уравнениями реакций, для которых указаны тепловые эффекты, можно оперировать так же, как с обычными алгебраическими уравнениями. 

Пример 3.1. Определить теплоту сгорания этилена:
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исходя из следующих данных:
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2. 
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3. 
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Решение. Комбинируя заданные термохимические уравнения, исключаем водород и углерод, которые не участвуют в реакции горения этилена. Для этого уравнение (2) умножаем на 2 и вычитаем из него уравнение (1):
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Полученный результат складываем почленно с уравнением (3), предварительно умножив его на 2:
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или 
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Таким образом мы получили искомый тепловой эффект реакции 
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Пример 3.2. Определить 
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 полиморфного превращения 1 моля графита в алмаз при стандартных условиях, если известны теплоты сгорания графита и алмаза при температуре 298,15 К и давлении 1 атм:
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Решение. Запишем реакцию полиморфного превращения графита в алмаз:
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Видно, что если вычесть из уравнения (1) уравнение (2), то получим искомое уравнение (3). Значит


[image: image441.wmf]89

.

1

0

0

0

,

298

=

D

-

D

=

D

d

g

C

c

C

c

реакц

H

H

H

 кДж/моль.

Следовательно, процесс превращения графита в алмаз при стандартных условиях (если бы он имел место) должен был происходить с поглощением небольшого количества тепла.

Следствие 2. Тепловой эффект химической реакции равен сумме теплот образования продуктов за вычетом суммы теплот образования исходных веществ с учетом стехиометрических коэффициентов:
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где 
[image: image443.wmf]H
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 – теплота образования вещества.

Теплотой образования называют тепловой эффект химической реакции образования 1 моль данного соединения из простых веществ.

Пример 3.3. При охлаждении рудообразующих флюидов протекает реакция восстановления оксида серы (IV) водородом до сероводорода:
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Вычислить 
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, если известны стандартные теплоты образования всех компонентов данной реакции.

	Вещества
	
[image: image447.wmf]0

298

H

f

D

[image: image448.png]


, кДж/моль

	
[image: image449.wmf]2

SO


	–296,90

	
[image: image450.wmf]S

H

2


	–20,17

	
[image: image451.wmf]O

H

2

 (пар)
	–241,83


Решение. В соответствии с уравнением (3.2) получаем:
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Если после реакции образующийся водяной пар сконденсировать в жидкую воду, получим дополнительно (в виде теплоты конденсации) 44,0 кДж/моль, т. е. на 2 моля 
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 (–88,0кДж). Благодаря этому тепловой эффект реакции (но с образованием уже двух молей жидкой воды) увеличится до значения: 
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Следствие 3. Тепловой эффект химической реакции равен сумме теплот сгорания исходных веществ за вычетом суммы теплот сгорания продуктов реакции с учетом стехиометрических коэффициентов:
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где 
[image: image459.wmf]H
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– теплота сгорания вещества.

Теплотой сгорания вещества называется тепловой эффект реакции полного окисления 1 моль вещества кислородом с образованием высших оксидов элементов, входящих в данное вещество, или соединений этих высших оксидов.

Пример 3.4. Вычислить тепловой эффект реакции
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по известным значениям стандартных теплот сгорания веществ – участников реакции.
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Решение. В соответствии с уравнением (2.16) получаем:
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Теплота, поглощаемая или выделяемая при растворении 1 моля вещества В в n молях растворителя А (при условии, что раствор приведен к первоначальной температуре), называется интегральной теплотой растворения. Эта теплота является функцией числа молей растворителя и внешних условий (температуры и, в меньшей степени, давления).

Теплота растворения 1 моля вещества В в очень большом количестве растворителя А (для водных растворов солей n = 200–800), когда дальнейшее прибавление растворителя не вызывает тепловых изменений, называется теплотой растворения при бесконечном разведении и обозначается в виде 
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.
Теплота сольватации соли – теплота образования сольватных оболочек вокруг ионов соли при их взаимодействии с растворителем.

Пример 3.5. Определить стандартную теплоту гидратации 1 моля NaCl, т. е. тепловой эффект процесса:

1. 
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Знак «aq» обозначает большое количество воды в растворе. Из справочников известны стандартные тепловые эффекты следующих процессов.

2. Энтальпия разрушения кристаллической решетки 
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3. Теплота растворения 
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Решение. Согласно первому следствию из закона Гесса, чтобы получить 1-е уравнение достаточно из 3-го вычесть 2-ое уравнение. Аналогичные математические операции проводим и с тепловыми эффектами этих реакций, следовательно, стандартная теплота гидратации 
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 равна: 
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[image: image481.png]


Из расчетов видно, откуда берется энергия, необходимая для разрушения кристаллической решетки при ее растворении в воде или в другом растворителе.

растворы
Учение о растворах рассматривает природу и внутреннюю структуру раствора в зависимости от химической природы растворителя и растворенного вещества. 

Свойства растворов
На практике чаще всего применяются именно растворы. Следовательно, возникает необходимость в описании и прогнозировании их состава и физико-химических свойств.

Состав растворов обычно выражают в весовых процентах, в молях растворенного вещества на литр раствора (молярность) или на килограмм растворителя (моляльность), а также в мольных долях.

Согласно закону Рауля, давление пара растворителя P1 над раствором пропорционально мольной доле растворителя X1 в растворе:
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где 
[image: image483.wmf]*
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– давление пара чистого растворителя при данной температуре. Для бинарного раствора закон Рауля можно представить в следующем виде:
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(4.2)
то есть относительное понижение давления пара растворителя над раствором равно мольной доле X2 растворенного вещества.

Если оба компонента раствора летучи, то закон Рауля выполняется для каждого из компонентов:
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Общее давление пара над раствором равно сумме парциальных давлений P1 и P2:
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то есть давление пара линейно зависит от состава раствора.

В идеальных растворах закон Рауля выполняется для обоих компонентов во всем интервале составов.

В реальных предельно разбавленных растворах для растворителя выполняется закон Рауля, а для растворенного вещества выполняется закон Генри:

P2 = K2X2,                              (4.6)
где K2 – константа Генри. В идеальных растворах закон Генри совпадает с законом Рауля (
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Для описания свойств реальных растворов вводится понятие активности. Активность ai выражается в виде произведения мольной доли Xi компонента на его коэффициент активности 
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Коэффициенты активности растворителя можно рассчитать на основании отклонений от закона Рауля:
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При 
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Коэффициенты активности растворенного вещества можно рассчитать на основании отклонений от закона Генри:
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При 
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Вклад компонента в любое экстенсивное свойство Z раствора определяется его парциальной мольной величиной. Парциальная мольная величина i-го компонента отражает изменение свойства Z при изменении количества i-го компонента на dni при постоянных P, T и составе в расчете на 1 моль:


[image: image499.wmf]i

j

n

T

P

i

i

n

Z

Z

¹

÷

÷

ø

ö

ç

ç

è

æ

¶

¶

=

,

,

.                        (4.10)
Общее значение свойства Z выражается суммой вкладов всех компонентов:
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Парциальная мольная энергия Гиббса называется химическим потенциалом (:
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Парциальные мольные величины компонентов при постоянных P и T связаны уравнением Гиббса-Дюгема:
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Разбавленные растворы находят широкое практическое применение в технологии материалов электронной техники и в области материаловедения наносистем и наноматериалов. Возникает необходимость изучения, описания, анализа и прогнозирования их свойств и поведения в тех или иных условиях.

Свойства разбавленных растворов, зависящие только от количества нелетучего растворенного вещества, называются коллигативными свойствами. К ним относятся понижение давление пара растворителя над раствором, повышение температуры кипения и понижение температуры замерзания раствора, а также осмотическое давление.

Понижение температуры замерзания и повышение температуры кипения раствора по сравнению с чистым растворителем:
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где m2 – моляльность раствора, KК и KЭ – криоскопическая и эбулиоскопическая постоянные растворителя, X2 – мольная доля растворенного вещества, 
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 и 
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 – энтальпии плавления и испарения растворителя, Tпл. и Tкип. – температуры плавления и кипения растворителя, M1 – молярная масса растворителя.

Осмотическое давление 
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 в разбавленных растворах можно рассчитать по уравнению
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где X2 – мольная доля растворенного вещества, 
[image: image510.wmf]1

V

– мольный объем растворителя. В очень разбавленных растворах это уравнение преобразуется в уравнение Вант-Гоффа:
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где C – молярность раствора.

Уравнения, описывающие коллигативные свойства неэлектролитов, можно применить и для описания свойств растворов электролитов, введя поправочный коэффициент Вант-Гоффа i, например:
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Изотонический коэффициент связан со степенью диссоциации [image: image514.png]


электролита:
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где 
[image: image516.wmf]n

– количество ионов, образующихся при диссоциации одной молекулы.

Растворимость твердого вещества в идеальном растворе при температуре T описывается уравнением Шредера:
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где X – мольная доля растворенного вещества в растворе, Tпл. – температура плавления и 
[image: image518.wmf]пл

H

D

– энтальпия плавления растворенного вещества.

Коллигативные свойства растворов электролитов

Обнаружено, что ΔTкип., ΔTзам. и осмотическое давление в растворах электролитов больше, чем у неэлектролитов.

1) Осмотическое давление в растворах электролитов

Вант–Гофф обнаружил, что
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=

p

,
	(4.20)


где 
[image: image520.wmf]p

 – осмотическое давление; i – изотонический коэффициент Вант–Гоффа.

Изотонический коэффициент (i) приближенно показывает число ионов, на которое распадается молекула сильного электролита.

У слабых электролитов изотонический коэффициент связан со степенью диссоциации 
[image: image521.wmf]a

. Если электролит концентрации с (моль/л) имеет степень диссоциации 
[image: image522.wmf]a

 и из его молекулы при диссоциации образуется ν ионов, то
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Из этого уравнения следует, что при 
[image: image524.wmf]a

=0 (раствор неэлектролита) i=1, а при 
[image: image525.wmf]a

=1 (раствор полностью диссоциированного электролита) i=v.

2) Закон Рауля для растворов электролитов выглядит следующим образом:
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где p1* – давление пара над жидким растворителем; р2* – давление пара над (чистым) жидким растворителем; i – изотонический коэффициент.
3) Понижение температуры замерзания раствора электролита:
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где 
[image: image528.wmf]1
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 – температура замерзания чистого растворителя, 
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Т

 – температура замерзания раствора, 
[image: image530.wmf]1
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 – теплота плавления чистого растворителя, i – изотонический коэффициент.

4) Повышение температуры кипения раствора электролита:
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где 
[image: image532.wmf]1
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 – температура кипения чистого растворителя, 
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 – теплота испарения чистого растворителя, 
[image: image534.wmf]к

Т

 – температура кипения раствора, i – изотонический коэффициент.

фазовые равновесия
Фазовые равновесия (диаграммы кипения, диаграммы плавкости) 
Основные понятия и определения

Вещества, образующие термодинамическую систему, могут находиться в различных агрегатных состояниях: газообразном, жидком, твердом.

Гомогенная система – термодинамическая система, внутри которой нет поверхностей раздела, отделяющих различающиеся либо по физическому строению, либо по химическим свойствам части системы.

Пример: смесь газов, ненасыщенный раствор соли в воде, смесь кристаллов чистого вещества, сплав серебра и золота.

Гетерогенная система – термодинамическая система, состоящая из различных по физическим или химическим свойствам частей, отделенных друг от друга поверхностями раздела.

Пример: смесь двух кристаллических веществ, насыщенный раствор соли в воде с избытком твердой соли, смесь нескольких жидкостей, ограниченно растворимых друг в друге, вода и водяной пар, сплав свинца и олова, состоящий из отдельных кристаллов Pb и Sn.

Любая гетерогенная система состоит из нескольких фаз. По числу фаз системы делятся на однофазные, двухфазные, трехфазные и многофазные.

Фаза – часть системы, обладающая явно выраженной поверхностью раздела и одинаковыми физическими, химическими и термодинамическими свойствами. (Или фаза – это гомогенная часть гетерогенной системы, имеющая границу раздела, при переходе через которую свойства изменяются скачкообразно).

Пример: насыщенный раствор сахара в воде – это гетерогенная система, двухфазная (1 – жидкая фаза – раствор, 2 – твердая фаза – кристаллы).

Диаграмма состояния – это диаграмма зависимости равновесного свойства от состава системы.

Число независимых компонентов системы равно числу индивидуальных веществ, входящих в его состав, за вычетом числа уравнений, связывающих эти вещества.

В гетерогенных системах бывает сложно рассчитать число независимых компонентов. Для решения этой задачи можно использовать правило Бродского:

Пример: термодинамическое система состоит из трех веществ.
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Чему равно число независимых компонентов данной системы
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1) если исходные вещества взяты не в стехиометрическом соотношении, то всего компонентов 
            1 моль 
[image: image541.wmf])
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+2 моль 
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уравнений связывающих эти компоненты – 1.

Следовательно, число независимых компонентов 3–1=2.

2) если исходные вещества взяты в стехиометрическом соотношении, то всего компонентов 
            1 моль 
[image: image543.wmf])
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[image: image544.wmf])
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= 2(эквимолярная смесь), уравнений связывающих эти компоненты – 1.

Следовательно, число независимых компонентов 2–1=1.

Число термодинамических степеней свободы – это число независимых параметров состояния системы. Оно показывает число параметров ее состояния, которое можно изменять произвольно без изменения числа и природы фаз.

Условия термодинамического равновесия в гетерогенной системе. Правило фаз Гиббса

Пусть есть система, состоящая из К независимых компонентов и m фаз. Условимся индексировать номера компонентов арабскими цифрами внизу и номера фаз вверху соответствующих букв.

Пример:
через 
[image: image545.wmf]j
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n

 обозначим число молей i–того компонента в j–той фазе.

При p,T=const равновесие в такой системе наступит при минимальном значении энергии Гиббса
dG=0.
Энергия Гиббса будет складываться из значений этой энергии для фаз системы. Тогда
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С учетом (5.2) уравнение (5.1) перепишем в следующем виде:
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  (5.3)

Предположим теперь, что без нарушения равновесия из I–ой фазы во II–ую перешло бесконечно малое количество 1–го компонента, а числа молей этого компонента во всех других фазах и числа молей всех компонентов в остальных фазах (от 3 до К) постоянны.

Тогда условие (5.3) перепишется в виде
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В соответствии с законом сохранения массы 
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В отношении других компонентов во всех независимых парах фаз получим, что химический потенциал одинаков во всех фазах.
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Эти соотношения выражают условие термодинамического равновесия в гетерогенной системе и получили название теоремы равновесия Гиббса.

Теорема равновесия Гиббса: Условием термодинамического равновесия в гетерогенной системе является равенство химических потенциалов каждого из компонентов во всех фазах данной системы при постоянных р,Т или V,T.

Правило фаз Гиббса

Это правило позволяет рассчитать число термодинамических степеней свободы для гетерогенных систем на основе данных о числе независимых компонентов, числе фаз и числе внешних параметров.

Правило фаз Гиббса – число термодинамических степеней свободы равно числу независимых компонентов плюс число внешних параметров (в данном случае оно равно 2) за вычетом числа фаз.

	
[image: image558.wmf]2

+

-

=

Ф

K

C


	


Фазовое равновесие в однокомпонентных системах. Диаграмма состояния воды

Правило фаз широко применяется для анализа гетерогенных систем.

Пример: применим правило фаз Гиббса к анализу диаграммы состояния однокомпонентной системы, в частности, воды. Известно, что вода в области обычных давлений и температур может существовать в твердом (лед), жидком (вода) и парообразном (водяной пар) состояниях. Запишем правило фаз Гиббса применительно к однокомпонентной системе:
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К=1, следовательно, С=3–Ф.
1) Если вода находится в однофазном состоянии (Ф=1), то число степеней свободы С=3–1=2 – система дивариантна.

На диаграмме состояния жидкой, твердой и парообразной воде отвечают три площади, в пределах каждой из которых можно произвольно менять и давление и температуру, без изменения числа и природы фаз.

2) Если вода находится в двухфазном состоянии (Ф=2), то число степеней свободы С=3–2=1 – система моновариантна.

На диаграмме это кривая линия. Поскольку для воды двухфазных равновесий три, то на диаграмме будет три линии (оa, оb, ос). Произвольно можно менять только один параметр состояния (р или Т), а второй изменяется зависимо.

3) Если вода находится в трехфазном состоянии (Ф=3), то число степеней свободы С=3–3=0 – система нонвариантна.

Такому состоянию отвечает на диаграмме точка.
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Рисунок 4.1 – Диаграмма состояния воды: оа – возгонка льда, ов – испарение жидкой воды, ос – плавление льда

Вывод: Диаграмма состояния воды включает в себя два различных поля, разделенных кривыми линиями, которые пересекаются в одной точке – тройной точке, которой соответствует определенное значение давления и температуры.

Уравнение состояния однокомпонентной двухфазной системы (уравнение Клаузиуса– Клапейрона)

Тогда
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Это уравнение Клаузиуса–Клапейрона – уравнение состояния однокомпонентной системы.

Оно позволяет рассчитать 
[image: image561.wmf]dT

dp

, которое показывает, на сколько надо изменить давление системы для изменения температуры фазового превращения на один градус.

Если применить данное уравнение к процессам плавления веществ, то на основе справочных данных можно рассчитать величину 
[image: image562.wmf]dT
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. Эти данные показывают, насколько устойчива температура фазового превращения.

Применим теперь это уравнение к процессам возгонки и испарения. Поскольку мольный объем пара значительно больше Vm жидкости или твердого тела
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Если паровая фаза идеальна, то 
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Это уравнение Клаузиуса–Клапейрона для процессов возгонки испарения.
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Проинтегрируем его в узком интервале температур, считая ∆Н постоянной величиной (∆Н – теплота возгонки или испарения, зависит от температуры).

Получим
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С помощью данного уравнения можно:

1) рассчитывать давление насыщенного пара 
[image: image571.wmf]2
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 при любой температуре 
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, если известно давление 
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 при какой-либо одной температуре 
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, а также известна мольная теплота парообразования.

2) рассчитывать температуру кипения жидкости 
[image: image575.wmf]2
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 при любом давлении р2, если известна температура кипения вещества 
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 при каком-либо давлении 
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, а также известна мольная теплота парообразования ∆Н.

3) рассчитывать среднюю теплоту испарения или возгонки ∆Н, если известно давление насыщенного пара р по крайней мере при двух значениях температуры.

Проинтегрируем (4.8) в неопределенных пределах, учитывая зависимость ∆Н от температуры. В соответствии с уравнением Кирхгоффа:
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Получим:
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где i – химическая постоянная, которая является одной из важнейших характеристик вещества и является табличным значением.

Проинтегрируем (5.9) в неопределенных пределах, пренебрегая зависимостью ∆Н от температуры.

Получим:
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где с – константа интегрирования.

Для случая испарения различных жидкостей при постоянном давлении.
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где К – константа Трутона, имеет размерность энтропии.

При p=const правая часть уравнения – постоянная величина.

Правило Трутона – мольная энтропия испарения различных жидкостей при p=const есть величина постоянная.

Жидкости, которые подчиняются правилу Трутона, называются нормальными. Константа Трутона для таких жидкостей равна 88 – 92 Дж/моль·град.

Жидкости, молекулы которых склонны к образованию водородных связей (вода, спирт, амины и т. д.) обнаруживают отклонение от правила Трутона. Это аномальные жидкости. Для них ∆S>К.
Фазовое равновесие в двухкомпонентных системах. Физико–химический анализ. Термический анализ

В основе физико–химического анализа лежит изучение функциональной зависимости между физическими свойствами химической равновесной системы и факторами, определяющими ее равновесие (свойства – тепловые, электрические, механические, оптические и др.).

Термический анализ – один из наиболее распространенных видов физико–химического анализа, который представляет собой совокупность экспериментальных методов определения температуры, при которой в равновесной системе изменяется число фаз.

Основные типы диаграмм состояния двухкомпонентных систем:

1) диаграммы с эвтектикой;

2) диаграммы с конгруэнтно и инконгруэнтно плавящимися химическими соединениями;

3) диаграммы с ограниченной и неограниченной растворимостью в твердой и жидкой фазах.

Системы с эвтектикой (первый тип фазовых диаграмм)

Такой тип фазовых диаграмм дают бинарные сплавы с полной растворимостью компонентов в жидком состоянии и полной нерастворимостью их в твердом состоянии.

Эвтектическая точка – показывает температуру и состав расплава, который одновременно находится в равновесии с кристаллами веществ А и В.

Эвтектика – сплав, состав которого отвечает точке Е на диаграммах плавкости и кристаллизуется при постоянной и самой низкой для данной системы температуре. (Другими словами, эвтектика – это смесь кристаллов веществ А и В, которая одновременно выпадает при температуре ТЕ (эвтектическая температура)).

Фигуративная точка – любая точка на диаграмме, характеризующая температуру и состав системы в целом.

Путь кристаллизации – линия, показывающая изменение состава жидкой фазы от начала процесса охлаждения расплава до ее исчезновения.

Системы с неограниченной растворимостью

Твердые растворы – это однородные системы переменного состава, состоящие из двух и более компонентов.

Различают твердые растворы следующих типов:
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(ограниченная растворимость)        (неограниченная растворимость)

В растворах внедрения частицы (атомы, молекулы, ионы) одного компонента размещаются между узлами кристаллической решетки другого компонента (например, при растворении в металлах неметаллов – бора, углерода, водорода, азота).

В растворах замещения частица (атомы или ионы) одного компонента замещают в узлах кристаллической решетки частицы другого компонента.

Изоморфизм – свойство атомов или ионов химических соединений замещать друг друга в кристаллической решетке (например, NaCl и KCl).

Бертоллиды – это твердые фазы переменного состава, которые характеризуются максимумом (или минимумом) на линиях ликвидуса и солидуса, не отвечающим определенному химическому соединению со стехиометрическим отношением компонентов.

Дальтониды – это твердые фазы, на диаграммах состояния которых присутствует сингулярная точка (дальтоновская точка), отвечающая определенному химическому соединению.

Системы с эвтектикой и перитектикой и с образованием твердых растворов (третий тип фазовых диаграмм)

Такой тип фазовых диаграмм дают бинарные сплавы с полной растворимостью компонентов в жидком состоянии и ограниченной их растворимостью в твердом состоянии. Возможны два случая:

1) нонвариантная точка лежит ниже температур плавления обоих компонентов (диаграмма с эвтектикой);

2) нонвариантная точка лежит между температурами плавления компонентов (диаграмма с перитектикой).

Более сложным является случай (b). Рассмотрим охлаждение сплава, отмеченного на диаграмме точкой М.

Кристаллы α, выделившиеся на первом участке, называют первичными, а на шестом участке – вторичными.

Конгруэнтно плавящиеся – соединения, плавящиеся без разложения, т. е. если состав жидкости совпадает с составом твердого химического соединения, из которого жидкость образовалась.

Инконгруэнтно плавящиеся – соединения, плавящиеся с разложением, т. е. если состав жидкости не совпадает с составом твердого химического соединения, из которого жидкость образовалась.
Применение правила фаз Гиббса к трехкомпонентным системам

Для трехкомпонентной системы, на равновесие которой оказывает влияние только давление и температура, правило фаз Гиббса выражается уравнением
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При выбранных параметрах состояния системы (р, Т, Х1, Х2) полная диаграмма состояния должна быть четырехмерной. В связи с этим состояние трехкомпонентной системы и равновесие фаз в ней рассматривают при p=const и строят трехмерную пространственную диаграмму состояния в виде прямой трехгранной призмы, основанием которой служит равносторонний треугольник состава, а по высоте откладывается температура. При p=const 
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Изучение равновесий в трехкомпонентной системе еще долее упрощается при постоянных давлении и температуре. В этом случае можно использовать плоскую диаграмму состояния, являющуюся сечением трехгранной призмы, параллельным основанию (диаграмма состава). При p=const и Т=const
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Коллоидная химия
Коллоидная химия – это наука о дисперсных системах и поверхностных явлениях, возникающих на границах раздела фаз. Она является химией реальных тел, поскольку реальные объекты живой и неживой природы, продукты и материалы, создаваемые и используемые человеком, практически всегда находятся в дисперсном состоянии, т. е. содержат в своем составе малые частицы, тонкие пленки, мембраны, волокна с четко выраженными поверхностями раздела. При этом поверхностные явления и дисперсные системы встречаются не только на Земле, но и далеко за ее пределами. Например, межзвездная материя – это газопылевые облака, из которых, согласно теории образования планет О. Ю. Шмидта, произошло самообразование планет вокруг Солнца.

Метеорологические явления – грозовые разряды, дождь, снег, град, туман и др. – это коллоидные процессы.

Коллоидная химия составляет научную основу производства пластических масс, резины, синтетических волокон, клеев, лакокрасочных и строительных материалов, продуктов питания, лекарств и т. п. Практически нет ни одной области промышленности, которая в той или иной степени не имела бы дела с дисперсными системами.

Велика роль коллоидной химии и в решении комплекса задач охраны окружающей среды, включая очистку сточных вод, водоподготовку, улавливание аэрозолей, борьбу с эрозией почв и др.

Коллоидная химия открывает новые подходы к изучению истории земной коры, установлению связей между коллоидно-химическими свойствами почвы и ее плодородием, выяснению условий возникновения жизни, механизмов жизнедеятельности; она одна из ведущих основ таких смежных наук, как современная биология, почвоведение, геология, метеорология. Вместе с биохимией и физикохимией полимеров она составляет основу учения о возникновении и развитии жизни на Земле. Конечно, жизненные процессы весьма сложны, и невозможно свести их к закономерностям коллоидной химии, но тот факт, что все живые системы являются высокодисперсными, подчеркивает значение коллоидной химии для развития современной науки в целом.

Возникновение и развитие коллоидной химии

Коллоидная химия возникла в середине XIX в. В 1861 г. известный английский химик Т. Грэм (1805–1869) изучал диффузию различных веществ в водных растворах. Он обнаружил, что некоторые вещества (желатин, агар-агар и др.) диффундируют в воду и проходят через полупроницаемые перегородки во много раз медленнее, чем, например, соли и кислоты. Кроме того, эти вещества при пересыщении растворов не кристаллизуются, а формируют студнеобразную клейкую массу. По- древнегречески клей называется «колла», и эти «особые» вещества Грэм назвал «коллоидами». Так появилось название науки «коллоидная химия». На основе своих опытов Грэм выдвинул весьма смелую гипотезу о существовании в природе двух диаметрально противоположных классов химических веществ – «кристаллоидов» и «коллоидов». Эта идея вызвала большой интерес многих ученых, и во второй половине XIX в. коллоидная химия стала развиваться очень быстро и плодотворно, причем основное внимание уделялось именно химическим аспектам. В эти годы были открыты многие вещества с типично коллоидными свойствами. Вместе с тем были разработаны различные методы очистки и стабилизации коллоидов (неорганических, органических и белковых веществ), созданы оригинальные и высокочувствительные методы для измерения размеров частиц, поверхностного натяжения чистых жидкостей и растворов, скорости электрофореза и ряда других параметров коллоидных систем. Однако по мере открытия все новых коллоидных систем гипотеза Грэма утрачивала свою привлекательность.

На смену ей пришла концепция универсальности коллоидного (дисперсного) состояния вещества. Решающую роль в утверждении этой концепции сыграли экспериментальные работы профессора Санкт- Петербургского горного института П. П. Веймарна (1906–1990). На множестве примеров он показал, что даже типичные коллоиды (например, желатин) можно выделить в кристаллическом виде и, напротив, из «кристаллоидных» веществ можно приготовить коллоидный раствор (например, поваренной соли в бензоле). На основании этих результатов Веймарн сформулировал следующее положение: «Коллоидное состояние не является обусловленным какими- либо особенностями состава вещества; наоборот, было доказано, что о коллоидах можно говорить как о твердых, жидких, газообразных, растворимых и нерастворимых веществах. При определенных условиях каждое вещество может быть в коллоидном состоянии».

Концепция универсальности значительно расширила область объектов коллоидной химии и оказала значительное влияние на ееразвитие. На первый план было выдвинуто понятие дисперсного состояния вещества и как результат – осознание важнейшей роли поверхностных явлений. Веймарн считал необходимым вообще отказаться от термина «коллоид» и заменить его понятием «дисперсоид», а коллоидную химию переименовать в дисперсоидологию – «науку о свойствах поверхностей и процессах, на них совершающихся». Это определение очень близко к современной трактовке коллоидной химии как науки о дисперсном состоянии веществ с определяющим влиянием поверхностных явлений. С утверждением концепции универсальности произошло существенное смещение приоритетов коллоидной химии. Главным направлением стало изучение дисперсного (коллоидного) состояния веществ. Для этого необходимо было выяснить, какие свойства достаточно полно и объективно характеризуют это состояние. В начале ХХ в. эта проблема представлялась очень сложной. Не случайно В. Оствальд, один из первых исследователей и преподавателей коллоидной химии, называл ее миром обойденных величин. Он писал: «До недавнего времени мы не видели, что между материей в массе и материей в молекулах существует еще целый мир замечательных явлений. Мы как-то обошли это промежуточное царство с чрезвычайно многочисленными представителями, не зная, что степень дисперсности оказывает значительное влияние на свойства, что многие из свойств как раз в коллоидной степени дисперсности вещества достигают своего максимума или минимума. Только теперь мы знаем, что каждое тело приобретает особые свойства и демонстрирует своеобразные явления, когда его частички больше размеров молекул, но все же еще так малы, что их нельзя различить в оптический микроскоп. Только теперь выяснилось особое значение размеров, характерных для коллоидных систем».

Примерно к 20-м гг. ХХ в. стало ясно, что фундаментальные проблемы коллоидной химии в новом понимании ее содержания можно условно разделить на три группы:

1. Состав, строение и свойства коллоидных частиц. 2. Взаимодействие частиц с дисперсионной средой (главным образом, с жидкостями). 3. Контактные взаимодействия частиц друг с другом, приводящие к образованию коллоидных структур. Здесь, отвлекаясь на исторический экскурс, уместно вспомнить, что в начале XX в. в коллоидную химию вошли идеи и методы физики и физической химии. Так начался этап фундаментальных открытий: установлена гетерогенная природа коллоидных растворов; открыто седиментационно-диффузионное равновесие в суспензиях и эмульсиях; разработан метод определения размеров коллоидных частиц и макромолекул с помощью ультрацентрифуг; создана кинетическая теория адсорбции и строения адсорбционных слоев поверхностно- активных веществ. (Вспомните, кем и за какие исследования в области коллоидной химии были получены 5 Нобелевских премий!) В сочетании с термодинамикой поверхностных явлений Гиббса эти работы составили теоретический фундамент коллоидной химии.

В последующий период (примерно с 1925 по 1975 гг.) главные успехи коллоидной химии были достигнуты на стыке с другими науками, такими, как физика твердого тела и жидкостей, электрохимия, гидродинамика, биохимия и другие технологические дисциплины. Приведем несколько ярких примеров: открытие эффекта адсорбционного понижения прочности твердых тел (П. А. Ребиндер) и расклинивающего давления в тонких пленках (Б. В. Дерягин), изучение строения сывороточных белков методами электрофоретического и адсорбционного анализа (А. Тизелиус). Крупнейшим успехом было построение в 1940-х гг. теории устойчивости лиофобных коллоидов (Б. В. Дерягин, Л. Д. Ландау, Э. Фервей, Я. Овербек). Характерная черта этого этапа в развитии коллоидной химии – разработка научных основ прикладной коллоидной химии (П. А. Ребиндер, И. В. Петрянов-Соколов, Ф. Д Овчаренко, М. П. Воларович и др.). Полученные результаты эффективно реализованы в технологиях флотации, полиграфии, в производстве строительных и конструкционных материалов и т. д.

Своеобразное свойств вещества в коллоидном состоянии объясняется тем, что в этом состоянии значительная доля всех молекул или атомов, составляющих вещество, находится на поверхности раздела фаз; эти молекулы являются «особенными» (отличными от тех, которые находятся в объеме) как по положению в несимметричном силовом поле, так и по энергетическому состоянию. В итоге вклад поверхностных сил в свойства системы существенно превосходит вклад объемных свойств составляющих ее веществ.

В отличие от геометрического понятия поверхности, поверхность раздела фаз в коллоидной химии – это граничная область между фазами, слой определенной толщины, в котором происходит изменение различных свойств от значений, характерных для одной фазы, до значений, характерных для другой (Рис. 2).

Итак, поверхность раздела фаз – это не просто граница, не имеющая толщины. На границе раздела фаз формируется поверхностный слой (межфазная поверхность) толщиной до нескольких молекулярных размеров (диаметров). Термодинамические параметры межфазной поверхности отличаются от аналогичных параметров объемной фазы того же вещества. Например, такая характеристика, как структура поверхности жидкости будет отличаться от структуры жидкости во внутреннем объеме. Ребиндер отмечал, что поверхностные слои каждой фазы толщиной около 0,5 нм обладают особыми свойствами, так как находятся в поле действия сил соседней фазы.

Поверхностные явления – это процессы, возникающие на любой границе раздела двух или нескольких фаз и приводящие к изменению свойств веществ при переходе от протяженного тела к межфазным поверхностным слоям.

Эти явления обусловлены тем, что контактирующие фазы различаются по структуре и соответственно по физико-химическим свойствам. Следовательно, силовое поле, действующее на структурные элементы вещества (молекулы, ионы, атомы, атомные группировки, ассоциаты), которые находятся в поверхностных слоях и контактируют с другими фазами, будет отличаться от силового поля, которое действует на структурные элементы вещества в объеме тела. И чем больше различия в свойствах фаз, тем сильнее будут выражены различия в свойствах межфазной поверхности и объема каждой из фаз.

Наиболее наглядно представить поверхностные явления можно на примере границы раздела жидкость/газ. В объеме жидкости на каждую молекулу действуют одинаковые по величине силы взаимного притяжения со стороны соседних молекул, т. е. силовое поле симметрично. Поэтому средние во времени равнодействующие этих сил равны нулю. Молекулы, расположенные в поверхностном слое жидкости, испытывают притяжение со стороны находящихся под ними «объемных» молекул, но это притяжение компенсируется лишь частично их притяжением к молекулам газовой среды из-за низкой плотности воздуха и гидрофобности его молекул. Поэтому для поверхностных молекул жидкости равнодействующая молекулярных сил не равна нулю и направлена внутрь жидкости. Иными словами, молекулы в поверхностном слое находятся в двумерном энергетически нескомпенсированном состоянии в отличие от трехмерного (компенсированного) состояния молекул в объеме. Таким образом, молекулы поверхностного слоя обладают избыточной энергией. Влияние поверхности раздела фаз на свойства дисперсных систем связано именно с наличием на межфазной поверхности избыточной энергии (поверхностной энергии).
Поверхностные явления
Поверхностная энергия Гиббса. Поверхностное натяжение. Поверхностная энергия Гиббса

Рассмотрим систему, состоящую из жидкости (фаза 1) и газа (фаза 2). Силы межмолекулярного взаимодействия в жидкости F1-1 больше сил взаимодействия между молекулами газа F2-2. Молекула А (рис. 6.1) внутри жидкости окружена со всех сторон другими молекулами. Силы взаимодействия при этом взаимно уравновешиваются. На молекулу В, находящуюся на межфазной поверхности, с одной стороны действуют молекулы жидкости, а с другой — молекулы газа. Поскольку F1-1 > F2-2, возникает результирующая сила Р, направленная в глубь жидкости. Эту силу часто называют внутренним давлением, Р = F1-1 – F2-2.
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Рисунок 6.1 – Схема возникновения поверхностной энергии

Чем сильнее различаются межмолекулярные взаимодействия в граничащих фазах, тем больше внутреннее давление. Для жидкостей на границе с воздухом внутреннее давление очень велико, например, для воды Р = 14 800 атм. Внутреннее давление Р стремится втянуть молекулу в глубь фазы 1.

Чтобы образовать межфазную поверхность, необходимо перевести часть молекул из объема жидкости на поверхность. Для этого надо совершить работу против внутреннего давления, очевидно, чем оно больше, тем больше энергии требуется затратить. Эта энергия сосредоточивается в молекулах, находящихся на поверхности, и называется поверхностной энергией.

Поверхностное натяжение

Поверхностное натяжение (σ) равно термодинамически обратимой изотермической работе, которую надо совершить, чтобы увеличить площадь межфазной поверхности на единицу.
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 — термодинамически обратимая работа, затраченная на образование поверхности площадью 
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 , так как работа совершается над системой, то она является отрицательной.

Обычно работу совершают или при условии постоянства объема и температуры (V, Т = const), или при постоянных температуре и давлении (Р, Т — const). Рассмотрим оба варианта:

1) V, Т = const
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где F — свободная энергия Гельмгольца.
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2) Р, Т = const
	–δАобр = dG,
	


где G — свободная энергия Гиббса.
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Свободная энергия — это энергия, за счет которой можно произвести работу.

Таким образом, поверхностное натяжение — это удельная свободная поверхностная энергия.

Самопроизвольные процессы в поверхностном слое

Процессы, протекающие при постоянных давлении и температуре, должны сопровождаться уменьшением свободной энергии Гиббса (dG < 0). Если процессы в поверхностном слое не сопровождаются химическими реакциями, состав системы остается постоянным (
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Если процесс протекает при V, Т, 
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Соответственно для изобарно-изотермических процессов
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Дифференцируя (6.4) и (6.5), получим:
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Условием самопроизвольного протекания как изохорно-изотермических, так и изобарно-изотермических процессов является
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Способы измерения поверхностного натяжения

Поверхностное натяжение - работа изотермического обратимого процесса, затраченная на образование единицы поверхности раздела фаз. 
Методы измерения поверхностного натяжения границы жидкость – газ подразделяются на статистические или полустатистические (при неподвижных или медленно образующихся поверхностях раздела) и динамические (при движущихся, и непрерывно обновляющихся поверхностях раздела).

К динамическим методам относятся: 

· метод наибольшего давления образования газовых пузырьков (метод Ребиндера); 

· метод счета капель (сталагмометрический метод); 

· метод отрыва кольца; 
· метод пластинки Вильгельми и др. 
Статистические или полустатистические методы позволяют измерять равновесные значения поверхностного натяжения. Из статических методов наиболее известным является метод поднятия жидкости в капилляре, метод сидячей капли и метод лежащей капли.
Метод наибольшего давления образования газовых пузырьков 

(метод Ребиндера)
Этот метод является наиболее удобным, универсальным и точным и основан на положении: наибольшее давление (р), необходимое для отрыва пузырька воздуха от капилляра, погруженного в жидкость, пропорционально поверхностному натяжению 
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 этой жидкости 
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Поверхностное натяжение исследуемой жидкости определяют относительным способом: находят наибольшее давление пузырька газа в чистой воде (р0) и в исследуемой жидкости (px). Расчет поверхностного натяжения проводят, измеряя разности высот манометрической жидкости при проскоке газового пузырька в воду (h0) и в исследуемую жидкость (hX): 
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где 
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 – поверхностное натяжение воды, которое при данной температуре находят по справочнику. 
Сталагмометрический метод (метод отрыва капли)

Измерение поверхностного натяжения сталагмометрическим методом основано на том, что в момент отрыва капли от нижнего конца вертикальной трубки вес капли q уравновешивается силой поверхностного натяжения F (рис. 6.2), которая действует вдоль окружности шейки капли и препятствует ее отрыву. В первом приближении можно считать, что F = 2πrσ, где r - внутренний радиус трубки.

При более точном определении следует учитывать, что разрыв происходит по шейке капли, которая имеет меньший радиус, чем трубка. Поэтому значение радиуса r надо умножить на некоторый - коэффициент k, зависящий от отношения объема капли V к кубу радиуса трубки, k = f(V/r3). Экспериментально показано, что этот коэффициент не очень сильно меняется при изменении объема капель даже в 1000 раз. Для капель, сравнительно мало отличающихся по объему, этот коэффициент можно считать одинаковым. Так как в момент отрыва F = q, то, определив вес образующейся капли q, можно вычислить поверхностное натяжение жидкости σ.
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Рисунок 6.2. – Схема отрыва капли от конца 
Для определения веса капли пользуются сталагмометром, который представляет собой стеклянную трубку с расширением посредине, заканчивающуюся внизу капилляром для того, чтобы жидкость капала медленнее. 

Капилляр – тонкая стеклянная трубка малого диаметра (d<1 мм).

Расширенная часть трубки ограничена двумя метками. Для измерения поверхностного натяжения в сталагмометр засасывают исследуемую жидкость выше верхней метки; когда уровень жидкости опустится до верхней метки, начинают считать число капель n жидкости, вытекающей из трубки до тех пор, пока уровень жидкости не достигнет нижней метки. Если известны объем расширенной части сталагмометра V и плотность жидкости ρ, то вес капли q можно вычислить по формуле:
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где g - ускорение силы тяжести.

Очевидно, что при отрыве капли должно соблюдаться равенство
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Обычно проводят относительное определение σ, сравнивая истечение из данного сталагмометра исследуемой жидкости и жидкости с известным поверхностным натяжением. В этом случае, написав уравнение (6.10) для обеих жидкостей, разделив первое из этих уравнений на втрое и сократив постоянные величины, получают формулу для расчета:
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(6.12)

В этих уравнениях индекс х относится к параметрам исследуемой жидкости, а индекс ст - к параметрам жидкости с известным поверхностным натяжением.

Если стандартной жидкостью является вода, величину nст называют «водяным числом» сталагмометра. Значение σст для воды при 20°С равно 72,7 эрг/см2.

При измерении сталагмометром поверхностного натяжения растворов эмульгаторов, смачивателей и моющих средств, имеющих большие молекулы, необходимо увеличивать время образования капли. В противном случае, если капля образуется быстро, на ее поверхности из-за медленной диффузии таких молекул не успевает установиться равновесное значение поверхностного натяжения. Для подобных растворов измерения проводят при различных, все уменьшающихся скоростях истечения, пока число капель nx не приобретает максимальное постоянное значение. Это значение и берут для расчета.

Метод капиллярного поднятия жидкости
При погружении в жидкость капилляра уровень жидкости, смачивающей стенки капилляра, выше, чем ее аналогичный уровень в широком сосуде. Причем уровень жидкости в капилляре тем выше, чем меньше радиус капилляра. Если жидкость не смачивает стенки капилляра, то жидкость в капилляре будет опускаться. 
Высоту капиллярного поднятия (опускания) жидкости в капилляре рассчитывают по уравнению Жюрена: 
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где 
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 - плотность жидкости, g – ускорение свободного падания, равное 9,81 м/с2, R - радиус капилляра; 
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 - краевой угол смачивания.
На практике краевой угол смачивания часто не известен. В этом случае принимают, что жидкость полностью смачивает стенки капилляра (полное смачивание), следовательно, θ=0°, cos θ = 1, тогда уравнение Жюрена приобретает вид: 
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В таком виде уравнение Жюрена используют в практических расчетах для вычисления поверхностного натяжения жидкостей методом поднятия жидкости в капилляре. Отсюда поверхностное натяжение будет равно: 
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Смачивание и растекание

Смачивание — это поверхностное явление, заключающееся во взаимодействии жидкости с твердым или другими жидкими телами при наличии одновременного контакта с воздухом.

Рассмотрим явление смачивания на примере капли жидкости, нанесенной на поверхность твердого тела (существует также явление смачивания одной жидкости другой). При этом могут наблюдаться два крайних случая.

1 случай. Капля жидкости самопроизвольно растекается на поверхности, пока не покроет всю поверхность или пока слой жидкости не станет мономолекулярным. Это полное смачивание. Пример: капля воды на обезжиренном стекле.

2 случай. Капля жидкости на твердой поверхности самопроизвольно принимает почти сферическую форму. В этом случае говорят, что твердая поверхность не смачивается жидкостью, наблюдается полное несмачивание. Пример: капля ртути на неметаллической поверхности.

3 случай. Между этими крайними случаями наблюдаются различные промежуточные, когда поверхность частично смачивается жидкостью.

Мерой смачивания является краевой угол Θ, иногда его называют углом смачивания.
Краевой угол (Θ) — это угол, который образует капля с поверхностью твердого тела со стороны жидкости. Это угол между твердой поверхностью и касательной в точке соприкосновения фаз (угол всегда измеряют со стороны жидкости).

На рис. 6.3 показаны капли, образующие с поверхностью краевые углы Θ < 90°, Θ = 90°, Θ > 90°.
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Рисунок 6.3 – Различчные случаи неполного смачивания

Если вода на твердой поверхности образует Θ < 90°, то такую поверхность называют гидрофильной, если Θ > 90°, то поверхность называют гидрофобной.

Приводим значения краевого угла, образуемого водой на поверхности различных твердых тел в атмосфере воздуха: кварц — 0°; малахит — 17°; графит — 55-60°; тальк — 69°; сера — 78°; парафин — 106°; фторопласт — 108°.

В условиях равновесия справедливо уравнение Юнга:

	σтв–г=σтв–ж+σж-г ∙ cosΘ  или    
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Из уравнения (6.16) следует, что если σтв–г > σтв–ж; cos Θ > 0; Θ < 90° — смачивание полное или частичное; если σтв–г < σтв–ж; cos Θ < 0; Θ > 90° — несмачивание.

Растекание одной жидкости по поверхности другой 
Согласно правилу Гаркинса, растекание одной жидкости по поверхности другой происходит, если прилипание между двумя жидкостями больше, чем сцепление растекающейся жидкости. 

Следовательно, при WA – WK > 0 происходит растекание, при WA – WK < 0, растекание не происходит. 

Количественно растекание характеризуется коэффициентом растекания (
[image: image618.wmf]j

): 
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При этом, если 
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>0, то происходит растекание, если 
[image: image621.wmf]j

<0, то растекание не происходит.

Смачивание (адгезия жидкости) – поверхностное явление, заключающееся во взаимодействии жидкости с твердым или другим жидким веществом при наличии одновременного контакта трех несмешивающихся фаз, одна из которых обычно является газом (воздух).

При нанесении небольшого количества жидкости на поверхность твердого тела или на поверхность другой жидкости, имеющей большую плотность, возможны два случая: в первом случае жидкость растекается - смачивает поверхность (рис. 6.4), в другом случае приобретает форму капли - наблюдается явление несмачивания (рис. 6.5). 
[image: image622.emf]
Рисунок 6.4 -Капля жидкости смачивает поверхность (смачивание)
[image: image623.emf]
Рисунок 6.5 – Капля жидкости не смачивает поверхность (несмачивание)
Мерой смачивания является краевой угол смачивания (θ), образуемый твердой поверхностью и касательной, проведенной в точку соприкосновения трех фаз. 

В состоянии равновесия все три силы (σ13, σ12, σ23) должны уравновешивать друг друга. Вместо σ23 берут ее проекцию на плоскость σ23·cos θ. 

Тогда: σ13 = σ12 + σ23·cos θ. Отсюда закон Юнга:
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Из закона Юнга следует что, изменяя поверхностное натяжение, можно управлять смачиванием: 

1. Если σ13 > σ12, то cos θ > 0 и θ < 90° - поверхность смачивается данной жидкостью. 

2. Если σ13 < σ12, то cos θ < 0 и θ > 90° - поверхность данной жидкостью не смачивается. 

3. Если σ13 = σ12, то cos θ = 0 и θ = 90° - граница между смачиваемостью и несмачиваемостью. 

Полного несмачивания, т.е. такого положения, когда краевой угол равен 180°, практически никогда не наблюдается, т.к. при соприкосновении конденсированных тел поверхностная энергия всегда уменьшается. 

Различные жидкости неодинаково смачивают одну и ту же поверхность. Согласно приближенному правилу – лучше смачивает поверхность та жидкость, которая ближе по полярности к смачиваемому веществу. 

Для сравнительной оценки смачиваемости поверхностей различными жидкостями обычно проводят сопоставление с водой. По виду избирательного смачивания все твердые тела делят на группы: 

- гидрофильные (олеофобные) материалы – лучше смачиваются водой, чем неполярными жидкостями: кварц, силикаты, карбонаты, оксиды и гидроксиды металлов, минералы. 

- гидрофобные (олеофильные) материалы - лучше смачиваются неполярными жидкостями, чем водой: графит, уголь, сера, органические соединения с большим содержанием углеводородных групп. 

Смачивание сопровождается уменьшением поверхностной энергии и в процессе смачивания выделяется тепло. Теплота смачивания может характеризовать способность жидкости смачивать поверхность твердого тела (являться мерой гидрофильности поверхности), если нельзя определить краевой угол смачивания. 

Для сравнительной оценки лиофильных свойств твердой фазы используют коэффициент фильности (β), который равен отношению удельных теплот смачивания водой 
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 и неполярной органической жидкостью 
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Для гидрофильной поверхности β >1, для гидрофобной β<1. 
При ограниченной растворимости жидкостей друг в друге и при отсутствии между ними химических реакций, поверхностное натяжение на границе раздела фаз подчиняется правилу Антонова. 

Правило Антонова: если жидкости ограниченно растворимы друг в друге, то поверхностное натяжение на границе Ж1/Ж2 равно разности между поверхностными натяжениями взаимно насыщенных жидкостей на границе их с воздухом или с их собственным паром

Большое практическое значение имеет смачивание:

· в текстильной технологии хорошее смачивание волокна и тканей является условием качественного крашения, отбеливания, стирки и т. д.;

· хорошее смачивание важно для успешного применения инсектофунгицидов, так как листья растений и шерстяной покров животных всегда гидрофобны;

· смачивание соответствующими жидкостями металлов облегчает их механическую обработку (резание, сверление, шлифовку, полировку);

· бурение нефтяных скважин в горных породах облегчается, если применять специальные бурильные растворы, содержащие смачиватели;

· при лужении, спайке и сварке металлов, а также склеивании твердых тел необходимо хорошее смачивание поверхности;

· на явлениях избирательного смачивания основана флотация — важнейший метод обогащения руд и т. д.

Адгезия
Адгезия (прилипание) — это взаимодействие между приведенными в контакт поверхностями конденсированных фаз разной природы. Если две взаимно нерастворимые жидкости либо жидкость и твердое тело, либо, наконец, два твердых тела приведены в тесный контакт, то под действием межмолекулярных сил они прочно прилипают друг к другу, так что для их разделения нужно произвести определенную работу. Как правило, адгезия и смачивание сопутствуют друг другу и соответствующим образом характеризуют межфазное взаимодействие. Адгезия обусловлена стремлением системы к уменьшению поверхностной энергии, следовательно, является самопроизвольным процессом.

Работа адгезии Wa — это работа обратимого разрыва адгезионной связи, отнесенная к единице площади, Дж/м2.

Полная работа адгезии, приходящаяся на всю площадь S контакта тел, равна:

	
[image: image628.wmf]S

W

W

a

s

×

=

.
	(6.20)


Возможны три случая адгезии.

1. Адгезия между двумя жидкостями.

Предположим, что две жидкости 1 и 3 соприкасаются друг с другом и находятся в среде 2. Мысленно отделим их друг от друга (рис. 5.6). Тогда образуются две поверхности: жидкости 1 с поверхностным натяжением σ1,2, жидкости 3 с поверхностным натяжением σ2,3. а поверхность раздела с поверхностным натяжением σ1,3 исчезнет.
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Рисунок 6.6 – Изменение межфазных поверхностей при отделении несмешивающихся жидкостей 1 и 3 в среде 2

Работа адгезии будет равна:
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Это уравнение впервые вывел Дюпре. Из уравнения Дюпре следует, что работа адгезии Wa тем больше, чем больше поверхностные натяжения исходных компонентов и чем меньше конечное межфазное натяжение.

2. Адгезия между жидкостью и твердым телом.

Предположим, что на поверхности твердого тела 3 находится капля жидкости 1 в среде 2. Работу адгезии по уравнению (6.9) вычислить нельзя, так как поверхностные натяжения σ1,2 и σ2,3 обычно неизвестны. Однако эти величины можно исключить из уравнения Дюпре, воспользовавшись уравнением (6.21). Тогда
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3. Адгезия между твердыми телами.

Работу адгезии в этом случае невозможно вычислить с помощью уравнений (6.21) и (6.22), так как поверхностное натяжение на границе «твердое тело—воздух» обычно неизвестно. Для объяснения адгезии твердого тела к твердому телу был предложен ряд теорий, применимых к различным частным случаям, однако универсальной теории до сих пор не существует.

Работу адгезии определяют экспериментально при непосредственном разрушении соединения или косвенными методами.

В гетерогенных системах различают межмолекулярные взаимодействия внутри фаз и между фазами. 

Когезия – притяжение атомов или молекул внутри отдельной фазы, обусловленное межмолекулярными и межатомными взаимодействиями различной природы. 

Работа когезии (Wk) – работа, затрачиваемая на обратимый изотермический разрыв тела по сечению, равному единице площади поверхности. Так как при разрыве образуется поверхность в две единицы площади, то работа когезии равна удвоенному значению поверхностного натяжения жидкости на границе с газом:
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Адгезия (прилипание, склеивание) – возникновение механической прочности при контакте поверхностей двух разных веществ. 

Причиной адгезии является молекулярное притяжение контактирующих веществ или их химическое взаимодействие. Термодинамической характеристикой адгезии служит работа адгезии. 

Практическое применение

Адсорбция на границе «твердое тело-жидкость» имеет огромное практическое значение. Она лежит в основе:

· гетерогенного катализа; 

· хроматографии;

· крашения;

· стирки;

· процессов извлечения примесей и очистки жидкостей; 

· разрушения дисперсных систем с жидкой дисперсионной средой;

· промышленного производства пищевых продуктов (очистки этанола, осветления пива и вина и т. д., а также домашнего производства пищи).

Наряду со смачиванием для многих процессов играет большую роль адгезия. К таким процессам относятся:

· склеивание материалов;

· нанесение лакокрасочных и гальванических покрытий;

· получение материалов на основе связующих и наполнителей (бетон, резина, стеклопластики и т. д.);

· сварка и пайка металлов;

· печатание;

· крашение.

Адгезия в значительной степени определяет качество материалов и изделий.

Адсорбция

Поглощение паров древесным углем было впервые описано К. Шееле в 1773 г. и аббатом Ф. Фонтана в 1777 г. Первое систематическое изучение адсорбции было проведено Т. Сосюром, исследовавшим поглощение различных газов некоторыми адсорбентами. К настоящему времени известны многочисленные области применения адсорбции, среди которых важнейшими являются: очистка газов от примесей (очистка аммиака перед его контактным окислением, очистка воздуха в подводных лодках и противогазах); извлечение и рекуперация веществ (извлечение газолина из природного газа, рекуперация паров летучих растворителей в производстве полимерных пленок, волокон); гетерогенный катализ (реакция между оксидом углерода и водородом при синтезе метанола, протекающая при контакте с высокодисперсными кизельгуром или силикагелем, на которые нанесена смесь Co–TiO2– MgO); фракционирование и анализ многокомпонентных систем (адсорбционная хроматография).

«Классические» теории адсорбции были разработаны в начале XX в. Они рассматривают обратимые процессы исходя из общей трактовки сил межмолекулярного взаимодействия и охватывают процессы физической адсорбции и обратимые хемосорбционные процессы.

Термодинамические основы адсорбции

Адсорбцией называется самопроизвольное изменение концентрации компонента в поверхностном слое по сравнению с его концентрацией в объеме фазы.

Более плотную фазу (определяющую форму поверхности) принято называть адсорбентом, вещество, молекулы которого могут адсорбироваться — адсорбтивом, уже адсорбированное вещество — адсорбатом. Процесс, обратный адсорбции, называют десорбцией.

Количественные характеристики адсорбции

1. Избыточная, или гиббсовская адсорбция (Гi).
Это избыток 1-го компонента в поверхностном слое по сравнению с его количеством в объеме фазы, приходящийся на единицу площади поверхности.
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где сis и сi — молярная концентрация i-гo компонента соответственно в поверхностном слое и в объеме фазы, Vs — объем поверхностного слоя, который принято считать двухмерным и равным 1 см2, S1,2 — площадь поверхностного слоя.

Учитывая, что молярная концентрация, умноженная на объем, — это количество вещества,
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2. Абсолютная адсорбция.

В тех случаях, когда способность вещества к адсорбции резко выражена, и вследствие этого сis >> сi и vis >> vi, адсорбцию характеризуют величиной Ai, называемой абсолютной адсорбцией.
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где vis — количество вещества в поверхностном слое.

3. Удельная адсорбция.

В тех случаях, когда измерить площадь поверхности S1,2 трудно, количество i-го компонента vis (или его массу mis) относят к массе адсорбента m, используя величину удельной адсорбции (i:
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Если адсорбтивом является газ, вместо его количества (моль) или массы (кг) применяют его объем, исходя из того, что при нормальных условиях (0°С, 1 атм) 1 моль любого газа занимает объем, равный 22,4 дм3. Тогда удельная адсорбция измеряется дм3/кг.

Если Гi, Ai, (i > 0, адсорбцию называют положительной (в дальнейшем термином «адсорбция» будем называть именно положительную адсорбцию), если Гi, Ai, (i < 0, то имеет место отрицательная адсорбция.

Классификация адсорбционных процессов

В зависимости от природы адсорбционных сил, адсорбция может быть физической и химической.

Физическая адсорбция обусловлена силами межмолекулярного взаимодействия.

Особенности физической адсорбции:

1. Обратимость. Имеет место динамическое равновесие:

Сорбция ↔ Десорбция.

2. Малая специфичность. На полярных адсорбентах адсорбируются полярные вещества, на неполярных — неполярные.

3. Незначительная теплота адсорбции (теплота, которая выделяется при адсорбции). Она составляет всего 8-40 кДж/моль, т. е. соизмерима с теплотой конденсации.

4. С повышением температуры адсорбция уменьшается: 
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<0, так как увеличивается скорость десорбции.

Химическая адсорбция (хемосорбция) возникает в результате химической реакции между адсорбтивом и адсорбентом с образованием нового поверхностного соединения. Процесс происходит только на поверхности адсорбента.

Особенности химической адсорбции:

1. Необратимость. При десорбции с поверхности уходит поверхностное соединение. Десорбция обусловлена какими-то внешними воздействиями.

2. Специфичность. Адсорбция происходит, только если возможна химическая реакция.

3. Высокая теплота адсорбции, которая может достигать 800—1000 кДж/моль, т. е. сопоставима с тепловыми эффектами химических реакций.

4. Повышение температуры приводит к увеличению хемосорбции, так как увеличивается скорость химического взаимодействия.

В дальнейшем мы будем рассматривать только физическую адсорбцию и поэтому будем ее называть просто адсорбцией.

Адсорбция как поверхностное явление

Адсорбция на границе «жидкий раствор-газ». Зависимость поверхностного натяжения от природы и концентрации растворенного вещества

1. Вещества, понижающие поверхностное натяжение, называются поверхностно-активными (ПАВ). По отношению к водным растворам поверхностно-активными являются спирты, жирные кислоты и их соли, амины и другие вещества, имеющие дифильное строение, т. е. полярную часть (функциональные группы) и неполярную часть (углеводородный радикал). Молекулу ПАВ принято изображать так:
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2. Вещества, повышающие поверхностное натяжение, называются поверхностно-инактивными (ПИВ). К ним относятся сильные электролиты: соли, щелочи, кислоты. Ионы, образующиеся в результате диссоциации, взаимодействуют с водой сильнее, чем молекулы воды между собой. Поэтому значительная часть ионов увлекается молекулами воды в объем раствора.

3. Существуют вещества, растворение которых практически не приводит к изменению поверхностного натяжения. Такие вещества являются поверхностно-неактивными. К ним относятся вещества, которые имеют много полярных групп, например сахароза.

Зависимость поверхностного натяжения от концентрации растворенного вещества σ=f(c) для указанных групп веществ представлена на рис. 6.7.

[image: image640.png]Pre. 3.1
Basucumocmy nogepruocm o0
HAMANEHUS OM KOHYCHMPIYULL

Ppacmeopennozo seugecmen




Рисунок 6.7 - Зависимость поверзностного натяжения от концентрации растворенного вещества

Из графика видно, что для поверхностно-активных веществ 
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 = 0 (на графике σ0 — поверхностное натяжение воды).

Уравнение Гиббса. Причины адсорбции.

Процесс адсорбции обусловлен снижением поверхностного натяжения.

Исходя из второго закона термодинамики американский ученый Дж. Гиббс в 70-х гг. XIX в. вывел важное уравнение, связывающее величину адсорбции со способностью растворенного вещества изменять поверхностное натяжение раствора:

	
[image: image644.wmf]i

i

i

dc

d

RT

c

Г

s

×

-

=

,
	(6.27)


где Гi — избыточная адсорбция i-гo компонента, сi — его молярная концентрация в растворе, Т — температура, при которой происходит адсорбция, R — газовая постоянная, 
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 – изменение поверхностного натяжения раствора при изменении концентрации на dci.

В такой форме уравнение Гиббса применяется для разбавленных растворов. Для концентрированных растворов концентрацию нужно заменить активностью:
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Если 
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 < 0, то Гi > 0, т. е. наблюдается положительная избыточная адсорбция — i-e вещество концентрируется на поверхности раствора; если 
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 > 0, то Гi < 0, т. е. наблюдается отрицательная избыточная адсорбция — i-e вещество уходит с поверхности в объем раствора.

Для того чтобы рассчитать Гi по уравнению адсорбции Гиббса, надо знать 
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, т. е. производную поверхностного натяжения от концентрации i-го компонента. Из математики известно, что производная — это тангенс угла наклона касательной, проведенной к данной точке. Следовательно, имея зависимость σ от с (рис. 6.8), можно определить значение 
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Точно так же можно рассчитать значение избыточной адсорбции для любой концентрации.
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	Рисунок 6.8 - Определение избыточной адсорбции
	Рисунок 6.9 - Изотерма адсорбции


Данные, приведенные в таблице, позволяют построить изотерму адсорбции [Гi = f(ci)], общий вид которой представлен на рис. 6.9. По мере увеличения концентрации адсорбция возрастает вначале резко, затем все медленнее, асимптотически приближаясь к некоторой величине, называемой предельной адсорбцией Г∞. Существование предельного значения адсорбции понятно, так как поверхность раствора имеет определенную площадь и при достижении определенной концентрации ПАВ в растворе (с∞) она оказывается полностью занятой молекулами ПАВ. Поскольку адсорбция мономолекулярна (т. е. однослойна) дальнейшее увеличение концентрации ПАВ в растворе ничего не может изменить в поверхностном слое.

Поверхностная активность. Правило Дюкло-Траубе

Характеристикой поведения вещества при адсорбции является величина производной 
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, однако ее значение изменяется при изменении концентрации (рис. 6.8), Чтобы придать этой величине вид характеристической постоянной, берут ее предельное значение (при с→0). Эту величину П. А. Ребиндер (1924) назвал поверхностной активностью g.
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[g]=Дж∙м3/м2∙моль = Дж∙м/моль или Н∙м2/моль.
Таким образом, для ПАВ: g > 0; 
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Было установлено следующее.

1. Поверхностная активность (g) возрастает с уменьшением полярности вещества. Поэтому поверхностная активность органических кислот больше величины g для их солей.

2. В гомологическом ряду прослеживаются четкие закономерности в изменении поверхностной активности (g): она возрастает по мере увеличения длины углеводородного радикала.

На основании большого экспериментального материала в конце XIX в. Дюкло и Траубе сформулировали правило:

Поверхностная активность предельных жирных кислот в водных растворах возрастает в 3-3,5 раза при удлинении углеводородной цепи на одно звено (группу –СН2).
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Рисунок 6.10 - Изотерма поверхностного натяжения некоторых кислот: 1 – уксусная кислота, 2 – пропионовая кислота, 3 – масляная кислота, 4 – изовалериановая кислота, 5 – капроновая кислота
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Рисунок 6.11 - Изотрема адсорбции кислот

Ориентация молекул ПАВ в поверхностном слое

В 1915 г. американец И. Ленгмюр ввел понятие об ориентации молекул ПАВ в поверхностном слое. Он исходил из того, что молекулы ПАВ состоят из двух частей — полярной группы (например, -СООН, -СН3ОН, -NH2) и неполярного углеводородного радикала (R). Это позволило ему сформулировать принцип независимости поверхностного действия, заключающийся в том, что при адсорбции полярная группа, обладающая большим сродством к полярной фазе, втягивается в воду, в то время как неполярный радикал выталкивается в неполярную фазу. Происходящее при этом уменьшение свободной поверхностной энергии ограничивает размеры поверхностного слоя толщиной в одну молекулу. Образуется так называемый мономолекулярный слой. Рассмотрим схему образования такого слоя в зависимости от концентрации ПАВ в растворе (рис. 6.12).
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Рисунок 6.12 Ориентация молекул ПАВ на поверхности водного раствора: а – при малых концентрациях, б – при умеренных концентрациях, в – в насыщенном адсорбционном слое

Из-за вертикальной ориентации молекул ПАВ в поверхностном слое максимальная адсорбция (Г∞) не зависит от длины «хвоста» (углеводородного радикала), а определяется только размерами поперечного сечения молекулы, которые в гомологическом ряду остаются неизменными.

Экспериментально найденная величина Г∞ дает возможность рассчитать поперечный размер молекулы (S0).
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Экспериментальные данные показали, что длина молекулы ПАВ δ пропорциональна числу атомов углерода в углеводородном радикале nс, и δ/nc = 0,13 нм для всего ряда. Величина 0,13 нм близка к диаметру атома углерода.
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Уравнение Шишковского

В 1908 г. киевский ученый Б. А. Шишковский эмпирическим путем получил уравнение, связывающее поверхностное натяжение водных растворов ПАВ с их концентрацией:
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где σ0 — поверхностное натяжение воды; σ — поверхностное натяжение раствора; с — концентрация раствора; В — константа, мало зависящая от природы ПАВ внутри данного гомологического ряда; К — удельная капиллярная постоянная, которая увеличивается в 3-3,5 раза при удлинении углеводородного радикала на одно звено (группу -СН2-).
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Однако смысл удельной капиллярной постоянной К пока остается неясным.

Теория мономолекулярной адсорбции Ленгмюра

Отметим основные положения этой теории.

1. Адсорбция мономолекулярна.

2. При адсорбции устанавливается динамическое равновесие, которое можно рассматривать как квазихимическое. В условиях равновесия скорости процессов адсорбции и десорбции равны.

Константа адсорбционного равновесия
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где kадс — константа скорости адсорбции; kдес — константа скорости десорбции.

Исходя из данной теории было выведено уравнение, которое мы приводим без вывода:
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где Г∞, — максимальная адсорбция ПАВ; Г — адсорбция при концентрации с; К — константа адсорбционного равновесия. Зависимость величины адсорбции от концентрации представлена на рис. 6.13.

На кривой четко видны три участка:

I участок — прямая линия, выходящая из начала координат. Действительно, из уравнения Ленгмюра (6.36) при малых концентрациях Кс << 1,1 + Кс ~ 1 и Г = Г∞Кс.
III участок — соответствует прямой, параллельной оси абсцисс, что означает, что адсорбция достигла своего предельного значения. При этом Кс >> 1 и 1 + Кс ~ Кс. Следовательно, Г=Г∞.
II участок — соответствует криволинейной части графика и описывается полным уравнением Ленгмюра (6.36)
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	Рисунок 6.13 - Зависимость адсорбции от концентрации ПАВ
	Рисунок 6.15 - Зависимость величины c/Г от концентрации ПАВ


Полимолекулярная адсорбция

В точке А изотерма, показанная на рис. 4.5, круто поднимается кверху, что указывает на то, что связывание адсорбтива с адсорбентом после образования молекулярного слоя не прекращается.

Для объяснения этого Поляни в 1915 г. предложил теорию полимолекулярной адсорбции, называемую также потенциальной.

Основные положения теории Поляни:

1) адсорбция обусловлена чисто физическими силами;

2) на поверхности адсорбента нет активных центров, а адсорбционные силы действуют вблизи поверхности и образуют около этой поверхности непрерывное силовое поле;

3) адсорбционные силы действуют на сравнительно большие расстояния, превышающие размеры отдельных молекул адсорбтива и поэтому можно говорить о существовании у поверхности адсорбента адсорбционного объема, который заполняется молекулами адсорбтива;

4) действие адсорбционных сил по мере удаления от поверхности уменьшается и на некотором расстоянии становится равным нулю;

5) притяжение данной молекулы поверхностью адсорбента не зависит от наличия в адсорбционном пространстве других молекул;

6) адсорбционные силы не зависят от температуры и, следовательно, с изменением температуры адсорбционный объем не изменяется;

7) под воздействием адсорбционного поля возникает возможность образования нескольких слоев молекул адсорбата. Наибольшее притяжение и сжатие испытывает первый адсорбционный слой; газообразные продукты в нем конденсируются в жидкость. Притяжение последующих слоев снижается до тех пор, пока плотность вещества понизится до его плотности в окружающей среде.
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Рисунок 6.16 – S-образная изотерма адсорбции

Брунауэр, Эммет и Теллер разработали теорию применительно к адсорбции паров. Эта теория получила название теории БЭТ в соответствии с начальными буквами фамилий авторов.

Основные положения теории БЭТ:

1) на поверхности адсорбента имеется определенное число равноценных в энергетическом отношении активных центров;

2) каждая молекула первого слоя представляет собой активный центр для дальнейшей адсорбции, что приводит к образованию второго, третьего и т. д. слоев. При этом построение последующих слоев возможно при незаполненном первом;

3) взаимодействием соседних адсорбированных молекул в рамках одного слоя пренебрегают;

4) молекулы адсорбтива в последующих слоях по сумме статистических состояний подобны молекулам жидкости и отличаются от молекул первого слоя. Таким образом, адсорбированная фаза может быть представлена как совокупность адсорбционных комплексов — молекулярных цепочек, начинающихся молекулами первого слоя, непосредственно связанными с поверхностью адсорбента. При этом цепочки не взаимодействуют между собой.

Схема полимолекулярной адсорбции по теории Брунауэра, Эммета и Теллера представлена на рис. 6.17.
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Рисунок 6.17 – Схема полимолекулярной адсорбции по теории БЭТ: черные круги – молекулы адсорбтива в первом слое, белые круги – молекулы аадсорбтива в последующих слоях, звездочка – активные центры

Итак, теория БЭТ исходит из наличия на поверхности адсорбента активных центров. В этом состоит ее сходство с теорией Ленгмюра. Вместе с тем, подобно теории Поляни, она допускает возможность образования нескольких адсорбционных слоев.

Авторы теории рассматривают адсорбцию как серию последовательных квазихимических реакций:

А + В ↔ АВ


КР
АВ + В ↔ АВ2

K1
АВ2 + В ↔ АВ3

К2 и т. д.,

где А — активный центр, В — молекула адсорбтива, Кр, K1, К2 – константы соответствующих адсорбционных равновесий.

Авторы теории приняли, что во всех слоях, кроме первого, взаимодействуют между собой в основном молекулы адсорбата, как и при конденсации. Поэтому было принято, что:
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где KL — константа конденсации пара, равная отношению активностей вещества в жидком состоянии аж и в состоянии насыщенного пара — ап, принято аж =1 (стандартное состояние), а аp =рs.

Брунауэр, Эммет и Теллер вывели следующее уравнение изотермы адсорбции паров:
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В этом уравнении: рs — давление насыщенного пара при данной температуре, р / ps — относительное давление пара, С = Кр / KL.
Уравнение (6.38) называется уравнением полимолекулярной адсорбции БЭТ.

Преобразуем уравнение (6.38) к виду: 
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По экспериментальным данным строят график в координатах 
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Рисунок 6.18 – Изотерма полимолекулярной адсорбции в координатах линейной формы уравнения БЭТ
Из графика находят а∞, а затем рассчитывают удельную поверхность:
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где NA — число Авогадро, S0 — площадь, занимаемая одной молекулой адсорбтива. 

Электрохимия
Электрохимия изучает процессы взаимного превращения электрической и химической форм движения материи, рассматривает строение и свойства растворов электролитов, процессы электролиза, принцип работы гальванического элемента, электрохимическую коррозию металлов и сплавов.  

Электрохимия и электрохимические цепи
Основные понятия и определения

Электрохимия – это раздел физической химии, в котором изучают физико–химические свойства ионных систем, а также процессы и явления на границах раздела фаз с участием заряженных частиц (электронов или ионов).






Электрохимия


	Теория растворов электролитов
	Электрохимическая термодинамика и кинетика


Электрохимическая система состоит из:

1) проводники I–го рода – вещества, обладающие электронной проводимостью, находящиеся в контакте с электролитом;

2) проводники II–го рода – вещества, обладающие ионной проводимостью – электролиты.

Электролиты – это вещества, которые в растворе или в расплаве самопроизвольно частично или полностью распадаются на ионы – заряженные частицы, способные к самостоятельному существованию.

Электролиты, молекулы которых распадаются на два иона, называются бинарными или симметричными.

Степень диссоциации (
[image: image681.wmf]a

) – доля продиссоциировавших молекул из числа первоначально взятых.
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где 
[image: image683.wmf]дисс

N

 – число продиссоциировавших молекул; 
[image: image684.wmf]o

N

 – общее число молекул.

1) 
[image: image685.wmf]a

 растет с увеличением разбавления раствора;

2) 
[image: image686.wmf]a

 растет при повышении температуры.

Электролиты

	Сильные
	Слабые

	(
[image: image687.wmf]a

~1) Диссоциируют в растворе на ионы практически полностью (NaOH, HCl, 
[image: image688.wmf]3

HNO

, неорг. и орг. соли)
	(
[image: image689.wmf]a

<0,03) Частично диссоциируют в растворе на ионы (органические кислоты и основания и некоторые неорганические соединения)


В растворах электролитов наблюдается большее отклонение от идеальности, чем в растворах неэлектролитов. Это объясняется электростатическим взаимодействием между ионами.

Рассмотрим сильный электролит:
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где

	
[image: image691.wmf]-

+

+

=

v

v

v

.
	


Химический потенциал электролита
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Мы знаем, что    
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Подставим (7.3) в (7.2):
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Выбрав стандартное состояния
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	или                              
[image: image698.wmf]-

-

+

+

=

v

v

a

a

a

2

.
	(7.4)


Так как активности отдельных ионов мы не можем определить из опыта, то введем понятие средняя ионная активность ионов электролита – среднее геометрическое из активностей катиона и аниона электролита.
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Подставим (7.4) в (7.5):
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где 
[image: image704.wmf]+

g

 и 
[image: image705.wmf]-

g

 – коэффициенты активности катиона и аниона, 
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 и 
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 – моляльность катиона и аниона в растворе электролита:
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Преобразовав (7.6) и (7.7) получим:
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где 
[image: image711.wmf]±

g

 – средний коэффициент активности электролита – он представляет собой среднее геометрическое из коэффициентов активности катиона и аниона, а средняя концентрация электролита m± – среднее геометрическое из концентраций катиона и аниона (помним, что среднее геометрическое – 
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В разбавленных растворах 
[image: image713.wmf]±
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 – зависит от общей концентрации всех присутствующих в растворе электролитов и зарядов ионов, т. е. γ± зависит от ионной силы раствора, которая рассчитывается:
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где 
[image: image715.wmf]i

m

 – мольная концентрация i–того иона; 
[image: image716.wmf]i

z

 – заряд иона.

Пример: Рассчитаем ионную силу 
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Правило постоянства ионной силы (Льюис и Рендал) – В разбавленных растворах коэффициент активности сильного электролита одинаков для всех растворов с одной и той же ионной силой независимо от природы электролитов.

Правило справедливо при концентрациях не более 0,02М.

Пример: Рассчитаем ионную силу растворов электролитов:

1) 0,1M раствор 
[image: image719.wmf]2
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, 
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, 
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2) 1М раствор 
[image: image723.wmf]2
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Электролитическая диссоциация
Теория электролитической диссоциации была создана в 1884 – 1887 гг. шведским химиком Аррениусом.

Электролитическая диссоциация – процесс распада веществ в расплаве или растворе на ионы.

Молекулы кислот, оснований и солей при растворении распадаются на противоположно заряженные ионы. Наряду с диссоциацией происходит образование молекул из ионов (ассоциация).

Раствор электролита по Аррениусу – смесь молекул растворителя, молекул и ионов электролита, в которой отсутствует взаимодействие между частицами растворенного вещества и молекулами растворителя.

Пример: Электролит 
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где с – концентрация электролита, причем
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и 
[image: image732.wmf]a

 – степень диссоциации.

Тогда
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Это закон разбавления Оствальда.

При 1– 
[image: image734.wmf]a

 ≈1 (если 
[image: image735.wmf]a

 – мало)
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[image: image737.wmf]дис
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 зависит от природы растворителя и температуры и не зависит от концентрации электролита в растворе.

Основные понятия электростатической теории сильных электролитов Дебая и Хюккеля
В основу теории положены следующие допущения:

1) между ионами в растворе действуют только силы электростатического взаимодействия. Всеми другими видами межмолекулярных, ионных и других взаимодействий теория пренебрегает;

2) в соответствии с теорией каждый ион в растворе (центральный) окружен ионной атмосферой, то есть скоплением из противоположно заряженных ионов;

3) в своей теории Дебай и Хюккель заменили дискретное поле электрических зарядов непрерывным электрическим полем, что позволило им применять более простые законы электростатики непрерывного поля;

4) Дебай и Хюккель пренебрегли собственными размерами ионов в растворе и рассматривали ионы, как точечные электрические заряды;

5) диэлектрическую проницаемость раствора принимают равной диэлектрической проницаемости чистого растворителя.

Теория не учитывает сольватацию ионов, особенности их строения, поляризуемость и т. д.

Для среднего 
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Это предельный закон Дебая, где 
[image: image740.wmf]g

A

 – предельный коэффициент (табл. величина); I – ионная сила.

Во втором приближении теории Дебая–Хюккеля конечные размеры ионов учитываются с помощью параметра а, определяемого как среднее расстояние при максимальном сближении ионов (некоторая эмпирическая константа).
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где В – табличная величина.

Применимость теории Дебая–Хюккеля не ограничивается только вычислением коэффициентов активности. На основе этих соотношений можно получить выражение для осмотического коэффициента, относительной парциальной молярной энтальпии и других свойств растворов.
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Рисунок 7.1 – Зависимость 
[image: image743.wmf]±
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 от 
[image: image744.wmf]I

 для LiCl: 1 – предельный закон (7.15),2– по уравнению второго приближения (7.16), 3 – экспериментальная кривая

В области невысоких и средних значений ионной силы (I<2) 
[image: image745.wmf]g

 электролита обычно меньше 1, поэтому 
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<
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b

 (т. е. концентрационная константа равновесия меньше термодинамической).

В случае слабых кислот уменьшение 
[image: image748.wmf]g

 приводит к увеличению 
[image: image749.wmf]b

, а в системах с малорастворимыми соединениями уменьшение 
[image: image750.wmf]g

 вызывает увеличение растворимости. Эти и другие влияния электролитов, т. е. ионной силы на термодинамические характеристики реакции в растворе, называют солевым эффектом.

Электрическая проводимость растворов электролитов

Движение ионов в электрическом поле. Числа переноса ионов

При наложении электрического поля беспорядочное тепловое движение ионов в растворе переходит в упорядоченное движение к противоположно заряженным электродам – миграция (перенос). Одновременно с возрастанием скорости движения ионов возрастает сопротивление среды – электрофоретическое и релаксационное торможение. Поэтому через некоторый промежуток времени скорость становится постоянной.
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где e – элементарный электрический заряд; 
[image: image752.wmf]i

z

 – количество элементарных электрических зарядов (зарядность иона); U – разность потенциалов между электродами; l – расстояние между электродами.

Абсолютная скорость (электрическая подвижность ионов):
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где R – фактор, характеризующий сопротивление среды, зависящий от температуры, природы иона и растворителя.

Каждый ион переносит определенное количество электричества, зависящее от заряда, концентрации ионов и скорости их движения в электрическом поле.

Число переноса ионов i–го вида – отношение количества электричества 
[image: image755.wmf]i

q

, перенесенного данным видом ионов, к общему количеству электричества q, перенесенному всеми ионами, находящимися в растворе:
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Таким образом, сумма чисел переноса всех видов ионов в растворе равна 1.

Пример: для бинарного электролита       
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Так как раствор электронейтрален, то
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Это числа переноса катионов (анионов).
Таким образом, число переноса данного вида ионов зависит от электрической подвижности обоих видов ионов, то есть оно различно для разных электролитов.

Электрическая проводимость растворов электролитов

1) Удельная электрическая проводимость

Электрическая проводимость – мера способности веществ проводить электрический ток (L) , она обратна электрическому сопротивлению.

Так как
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где 
[image: image766.wmf]r

 – удельное сопротивление, Ом·м; S – поперечное сечение, 
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м

; l – длина проводника, м); 
[image: image768.wmf]c

 – удельная электрическая проводимость, См/м (Сименс=1/Ом).

Удельная электрическая проводимость раствора электролита – это электрическая проводимость объема раствора, заключенного между двумя параллельными электродами, имеющими площадь по 1 
[image: image769.wmf]2

м

 и расположенными на расстоянии 1 м друг от друга.

Она определяется количеством ионов, переносящих электричество и скоростью их миграции.
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где I – количество электричества, проходящее через проводник за 1 секунду; 
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z

 – зарядность; 
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v

 – скорость движения в электрическом поле; F – сила, действующая на ион; 
[image: image773.wmf]i

c

 – концентрация; U – разность потенциалов между электродами.
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Рисунок 7.2 – Электролизер: 1 – электроды, 2 – раствор электролита

Так как
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учитывая подвижность ионов u, получим:
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Тогда
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При повышении температуры возрастают скорость движения ионов и удельная электрическая проводимость:
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где а – температурный коэффициент электрической проводимости (для сильных кислот а=0,016, для сильных оснований а=0,019, для солей а=0,022).

Для бинарных электролитов
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Зависимость удельной электрической проводимости растворов некоторых электролитов от концентрации представлена на рис. 7.3. 
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Рисунок 7.3 – Зависимость удельной электрической проводимости некоторых электролитов от концентрации

2) Молярная электрическая проводимость

Молярная электрическая проводимость – мера электрической проводимости всех ионов, образующихся при диссоциации 1 моль электролита при данной концентрации.

Она численно равна электрической проводимости объема V (
[image: image780.wmf]3

м

) раствора, заключенного между двумя параллельными электродами, с межэлектродным расстоянием 1 м, причем каждый электрод имеет такую площадь, что бы в этом объеме содержался 1 моль растворенного вещества.
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Рисунок 6.4 – Зависимость молярной электрической проводимости растворов сильных (1) и слабых (2) электролитов от концентрации

	
[image: image783.wmf]c

V

/

c

c

l

=

×

=

,
	(7.22)


где 
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 – молярная проводимость, 
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 – удельная электрическая проводимость, См/м; V – разведение раствора, 
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Если [c]=моль/л, то 
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[image: image790.wmf]l

 с разведением возрастает и стремится к 
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 – электрическая проводимость гипотетического бесконечно разбавленного раствора, характеризующегося полной диссоциацией электролита и отсутствием сил электростатичесого взаимодействия.
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Произведение 
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 называется предельной молярной электрической проводимостью иона. Тогда

	
[image: image794.wmf]¥

-

¥

+

¥

+

=

l

l

l

.
	(7.24)


Это закон Кольрауша (закон независимого движения ионов).

Разделим (7.25) на (7.26):

	
[image: image795.wmf]l

a

a

l

l

f

u

u

u

u

×

=

+

+

=

¥

-

¥

+

-

+

¥

,
	


где 
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 – коэффициент электрической проводимости.

Константу диссоциации бинарного электролита можно рассчитать по уравнению:
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Это закон разбавления Оствальда.

Теория электрической проводимости растворов

Дебаем и Онзагером предложена теория электрической проводимости растворов, представляющая собой развитие основных положений электростатической теории растворов Дебая – Хюккеля.

По теории Дебая–Онзагера снижение молярной электрической проводимости при переходе от бесконечно разбавленного раствора к растворам конечных концентраций связано с уменьшением скорости движения ионов. Это объясняется появлением эффектов торможения движения ионов, возникающих за счет сил электростатического взаимодействия между ионом и его ионной атмосферой.
Эффекты электрофоретического и релаксационного торможения

	     +                                     –

                          +
(а)
	   +                                            –

                               +
(б)


Рисунок 7.7 – Движение центрального иона и его ионной атмосферы в электрическом поле

(а) При наложении на раствор электрического поля ион, рассматриваемый как центральный, и его ионная атмосфера, обладающие обратными по знаку зарядами, движутся в противоположных направлениях. Поскольку ионы гидратированы, то движение центрального иона происходит не в неподвижной среде, а в среде, перемещающейся ему навстречу. Поэтому движущийся ион находится под влиянием дополнительной тормозящей силы (силы электрофоретического торможения), что приводит к снижению его скорости.

(б) При движении иона в электрическом поле симметрия ионной атмосферы нарушается. Это связано с тем, что перемещение иона сопровождается разрушением ионной атмосферы в одном положении иона и формированием ее в другом, новом. Этот процесс происходит с конечной скоростью в течение некоторого времени, которое называется временем релаксации.

Сила, действующая на ионы и определяющая их скорость:
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где 
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 – сила поля; 
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 и 
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 – силы электрофоретического и релаксационного торможения.

Таким образом,
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где 
[image: image803.wmf]c

l

 – молярная электрическая проводимость при данной концентрации; 
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 и 
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 – уменьшение электрической проводимости за счет эффектов электрофоретического и релаксационного торможения.

Пример: Для 1,1–валентного электролита

	
[image: image806.wmf]c

B

A

c

)

(

¥

¥

×

+

-

=

l

l

l

.
	(7.27)


Это уравнение Онзагера, где А и В – константы, полученные с учетом сил релаксационного и электрофоретического торможения и зависящие от диэлектрической проницаемости 
[image: image807.wmf]e

и вязкости 
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 растворителя и температуры.
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где 
[image: image810.wmf]e

 – диэлектрическая проницаемость; 
[image: image811.wmf]h

 – вязкость растворителя.

Электродные процессы и электродвижущие силы

Основные понятия

При переходе заряженных частиц (ионы, электроны) через границу раздела двух фаз, например раствор электролита – металл, возникает электрохимическая реакция.

В результате металл и раствор приобретают электрический заряд, и на границе их раздела создается двойной электрический слой, которому соответствует скачок потенциала.

Электродные процессы представляют собой окислительно-восстановительные реакции, которые можно записать в виде:
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Электроды

обратимые (Cu в растворе Cu2+)




необратимые (Cu в растворе HCl)

Из обратимых электродов можно составить обратимые электрохимические цепи.

Ox1 + Red2 ↔ Red1 + Ox2
Элемент Даниэля-Якоби
Zn|Zn2+||Cu2+|Cu
Zn+Cu2+↔Zn2++Cu
Электрохимические системы

Электрохимическая система состоит из:

3) проводники I-го рода - вещества, обладающие электронной проводимостью, находящиеся в контакте с электролитом;

4) проводники II-го рода - вещества, обладающие ионной проводимостью – электролиты.

На границе раздела двух фаз происходит перенос электрического заряда, то есть протекает электрохимическая реакция.
	          -      +

     e-     
        e-
           e-
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                e-

Az-


   Kz+
              (б)


Рисунок 7.8. Схематическое изображение электрохимических систем

(а) При электролизе за счет внешней электрической энергии в системе возникают химические превращения.

На границах I – II идут процессы:

Восстановления: 

Kz+ + ze- → K
Окисления:


Az- → A + ze-
(б) В химическом источнике электрического тока – гальваническом элементе – энергия химического процесса переходит в электрическую.

В обоих случаях обеспечивается протекание электрического тока в цепи. На катоде идет восстановление (катодный процесс). На аноде – окисление (анодный процесс)
Движение ионов в электрическом поле. Числа переноса ионов

При наложении электрического поля беспорядочное тепловое движение ионов в растворе переходит в упорядоченное движение к противоположно заряженным электродам – миграция (перенос). Одновременно с возрастанием скорости движения ионов возрастает сопротивление среды (электрофоретическое и релаксационное торможение). Поэтому через некоторый промежуток времени скорость становится постоянной.
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где e - элементарный электрический заряд, zi – количество элементарных электрических зарядов (зарядность иона), U – разность потенциалов между электродами, l – расстояние между электродами.

Абсолютная скорость (электрическая подвижность ионов):
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где R - фактор, характеризующий сопротивление среды, зависящий от температуры, природы иона и растворителя.

Каждый ион переносит определенное количество электричества, зависящее от заряда, концентрации ионов и скорости их движения в электрическом поле.

Число переноса ионов i-го вида – отношение количества электричества qi, перенесенного данным видом ионов, к общему количеству электричества q, перенесенному всеми ионами, находящимися в растворе:
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Таким образом, сумма чисел переноса всех видов ионов в растворе равна 1.

Пример: для бинарного электролита 

КА → К+ + А-
q+=ez+c+u+



q-=ez-c-u-
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А так как раствор электронейтрален, то z+c+=z-c-
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число переноса катионов (анионов).

Таким образом, число переноса данного вида ионов зависит от электрической подвижности обоих видов ионов, то есть оно различно для разных электролитов.

ЭДС и электродный потенциал

Электрической характеристикой электрода является потенциал, а электрохимической цепи – электродвижущая сила (ЭДС), равная алгебраической сумме скачков потенциала, возникающих на границах раздела фаз, входящих в состав цепи.

Если электрохимический элемент работает термодинамически обратимо при p,t=const, то согласно второму началу термодинамики уменьшение ∆G равно максимальной полезной работе, которая равна электрической энергии zFE, получаемой от элемента:

	-∆G= zFE,
	(7.33)


где Е – электродвижущая сила элемента (ЭДС)
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ЭДС элемента называется разность потенциалов на полюсах обратимого электрохимического элемента. ЭДС измеряют компенсационным методом: ЭДС вспомогательного элемента E0 сравнивается с неизвестной эдс E. В качестве вспомогательного элемента используется элемент Вестона, который длительное время сохраняет постоянное значение (Hg)Cd|CdSO4||Hg2SO4,Hg.

Стандартный потенциал (E0) представляет собой величину, характерную для данного электродного процесса и зависит от температуры и природы растворителя (таблица стандартных электродных потенциалов).

Пример: в стандартных условиях E0H+,H2=0
Для системы Na+,Na можем рассчитать     (2Na+2H+↔2Na++H2)

E0=E0H+,H2 – E0Na+,Na = - E0Na+,Na
Электрохимические цепи

Химические цепи

Источником электрической энергии служит химическая реакция (с двумя и одним электролитом).

а) С двумя электролитами

Пример: элемент Даниэля-Якоби

б) С одним электролитом (2 вида)

1 вид

На одном электроде протекает реакция с участием катиона электролита (электрод I-го рода), а на другом – с участием аниона электролита (электрод II-го рода).

Пример:

(-) Zn|ZnCl2aq|Hg2Cl2,Hg (+)

на аноде (+)
Hg2Cl2(т)+2e-↔2Hg(т)+2Cl-
на катоде (-)
Zn2++2e-↔Zn(т)
суммарная реакция
Hg2Cl2(т) - Zn2+↔2Hg(т)+2Cl- - Zn(т)

тогда


Hg2Cl2(т)+ Zn(т) ↔2Hg(т)+2Cl-+ Zn2+
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где
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2 вид

Протекают реакции с участием одного и того же аниона электролита.

Пример:
(-) Hg, Hg2Cl2|KClaq|Cl2, Pt (+)

на аноде (+)
Cl2+2e-↔2Cl-
на катоде (-)
Hg2Cl2(т)+2e-↔2Cl-+2Hg(т)
суммарная реакция
2Hg(т)+Cl2(т) ↔ Hg2Cl2(т)
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В этом элементе э.д.с. не зависит от концентрации электролита (KCl) и равна стандартной э.д.с.

Электролиз

Прохождение постоянного электрического тока через расплавы и растворы солей, кислот и щелочей обусловлено окислительно-восстановительными реакциями, протекающими на электродах. Это явление называется электролизом.
I закон Фарадея: Масса вещества (m), претерпевшего химическое превращение под действием электрического тока, пропорциональна количеству протекшего электричества (q):

	m = kэ · q
	(7.35)


где kэ – электрохимический эквивалент – масса прореагировавшего вещества при протекании единицы количества электричества, г/Кл, г/А·ч.

II закон Фарадея: При прохождении через различные электролиты одного и того же количества электричества массы различных веществ, участвующих в электродных реакциях, пропорциональны их молярным массам эквивалентов (Мэкв.):

	m1 : m2 : m3 = Mэкв.1 : Mэкв.2 : Mэкв.3
	(7.36)


Следствие из законов Фарадея:
Для электрохимического превращения 1 моль-экв любого вещества требуется одинаковое количество электричества F, называемое постоянной Фарадея. Оно составляет 96485 Кл/моль-экв.

Уравнение, объединяющее оба закона Фарадея:

	
[image: image828.wmf]F

z

t

I

M

m

×

×

×

=

,
	(7.37)


где М – молярная масса вещества, I – сила тока, t – время процесса, z – число электронов, участвующих в электрохимической реакции.

Количество электричества Q равно произведению силы тока на время:

	Q = I · t,
	(7.38)


где Q – количество электричества в Кл; I – сила тока в A; t – время в с.
Каждому кулону электричества, прошедшему через электролит, соответствует определенное количество выделяющегося вещества.
Явления электролиза положены в основу метода измерения силы тока и определения практической единицы такой силы – ампера.
Потенциометрия

Потенциометрия (от лат. potentia - сила, мощность и греч. metreo- измеряю), электрохимический метод исследования и анализа веществ, основанный на зависимости равновесного электродного потенциала Е от термодинамической активности а компонентов электрохимической реакции: 

aА + bВ + ... + nе ↔ mМ + рP + … .

Эта зависимость описывается уравнением Нернста.

Существует несколько методов потенциметрии: 

- Прямая потенциометрия

- ионометрии (рХ-метрии)

- рН-метрия
- редоксметрия 

- потенциометрическое титрование. 

Электрохимическая коррозия металлов

Электрохимическая коррозия – самопроизвольное разрушение металлических материалов вследствие их электрохимического взаимодействия с окружающей, электролитически проводящей средой.

Главная особенность электрохимической коррозии состоит в том, что в процессе ее течения, ионизация атомов металла и восстановление окислителя, содержащегося в коррозионной среде – пространственно разделенные акции, а их скорости определяются величинами электродных потенциалов. Кроме того, процесс электрохимической коррозии сопровождается наличием электрического тока в корродирующем металле. 

Этот тип коррозии наиболее распространен. 

Чем отрицательнее величина электродного потенциала металла, тем выше склонность металла посылать свои катионы в раствор. Значения (Е0ме) для большинства металлов и химических соединений приводятся в таблице, называемой рядом напряжений.

Скорость процесса растворения металла (анодного процесса) характеризуется соответствующим значением плотности анодного тока (ia), а скорость процесса осаждения ионов металла из раствора – плотностью катодного тока (ik). В условиях термодинамического равновесия ia=ik. 

Пассивность металлов

Явление пассивности металлов открыто более двух веков назад, но продолжает активно изучаться, т.к. имеет огромное практическое значение.

Пассивность ‑ это состояние относительно высокой коррозионной стойкости металла, вызванное торможением анодного процесса.

К переходу в пассивное состояние склонны Fe, Cr, Ni, Ti, Al и многие другие металлы. 

Если в коррозионной среде присутствуют активные ионы, например Cl-, то состояние пассивности преждевременно нарушается. Это происходит при потенциале “пробоя” Епр - происходит прорыв пассивной пленки, сформировавшейся во второй области. При этом характер разрушения металла – питтинговая коррозия. 

I - область перепассивации, начинающаяся по достижении потенциала перепассивации (пер.

Скорость коррозии вновь возрастает при увеличении потенциала анода. 

В тех случаях, когда для метала не характерно явление перепассивации, связанное с его переменной валентностью, смещение потенциала в положительную сторону может вызвать выделение кислорода по реакции 4OH-  O2 + 2H2O + 4e-, либо протекание процесса анодирования – образования толстого слоя оксида на поверхности металла. Первый из этих процессов начинается при достижении равновесного значения потенциала Ео2 , а второй – значения потенциала ЕОН.
явления переноса в конденсированных средах
Система, предоставленная самой себе, стремится достигнуть равновесного наиболее вероятного состояния, в результате чего параметры, характеризующие систему, достигают равновесных значений. Этот процесс описывается как перенос соответствующих молекулярных признаков. Явления переноса – это необратимые процессы, в результате которых в физической системе происходит пространственный перенос массы, импульса, энергии, электрического заряда, энтропии или какой-либо другой физической величины.
Движущей силой явлений переноса является наличие градиента физической величины (электрического поля, плотности вещества, концентрации частиц, температуры или средней скорости движения частиц системы). Перенос физической величины происходит в направлении, обратном ее градиенту, т.е. таким образом, система приближается к состоянию равновесия.

К явлениям переноса относятся: диффузия, теплопроводность, вязкое трение (вязкость), электропроводность, термодиффузия, эффект Дюфура, гальваномагнитные явления и термогальваномагнитные явления. Эти явления происходят в гомогенных системах, внутри которых отсутствуют поверхности раздела. 

Явления переноса происходят также в гетерогенных системах, состоящих из гомогенных частей (подсистем), отделенных друг от друга или естественными поверхностями раздела (как жидкость и ее пар), или полупроницаемыми мембранами.

Далее рассматриваются диффузия, теплопроводность, вязкость в различных средах. 

Диффузия – взаимное проникновение соприкасающихся веществ друг в друга вследствие теплового движения частиц вещества. Различают нестационарную и стационарную диффузии.

Нестационарная диффузия происходит в направлении уменьшения концентрации вещества, ведет к его равномерному распределению по занимаемому объему (к выравниванию химического потенциала). Если же разность концентраций или масс между двумя частями объема поддерживается постоянной, то такая диффузия называется стационарной, т.е. стационарная диффузия протекает при постоянном grad n или grad ρ. Диффузия имеет место в газах, жидкостях и твердых телах, диффундировать как находящиеся в них частицы посторонних веществ, так и собственные частицы (самодиффузия). В процессе самодиффузии рассматривается смесь газа с его изотопом. Диффузия крупных частиц, взвешенных в газе или жидкости (например, частиц дыма или суспензий), осуществляется благодаря их броуновскому движению. Далее в работе рассматривается диффузия молекул или атомов.

Наиболее быстро диффузия происходит в газах, медленнее в жидкостях, еще медленнее – в твердых телах, что обусловлено характером теплового движения частиц в этих средах.

Нестационарная теплопроводность – это один из видов переноса теплоты от более нагретых частей тела к менее нагретым, приводящий к выравниванию температуры. При теплопроводности перенос энергии осуществляется в результате непосредственной передачи энергии от частиц (молекул, атомов или электронов), обладающих большей энергией к частицам с меньшей энергией.

Если в двух частях объема имеет место разность температур и со временем она не изменяется, то возникает стационарный поток тепла, т.е. стационарная теплопроводность протекает при постоянном grad T. Это явление называется стационарной теплопроводностью. 

Вязкость (внутреннее трение) – свойство текучих тел (жидкостей и газов) оказывать сопротивление перемещению одной их части относительно другой. В твердых телах рассматривается внутреннее трение: свойство необратимо превращать в теплоту механическую энергию, сообщенную телу в процессе его деформирования.

Явления переноса в газах
Стационарная и нестационарная диффузия

Нестационарная диффузия
Пусть имеется сосуд, в котором заключена смесь двух газов. В одной части сосуда содержится одного компонента смеси больше, чем в другой. Тогда молекулы компонента будут перемещаться во вторую часть. Постепенно произойдет выравнивание концентраций в объеме.

Диффузионным потоком 
[image: image829.wmf]I

 называется количество про диффундировавшего компонента за единицу времени, через единицу площади, если площадь перпендикулярна потоку. 

Диффузионный поток можно охарактеризовать двояко:

1. Im – количество m диффундирующего вещества в 1 с через 1 м2.

2. In – количество n диффундирующего вещества в 1 с через 1 м2.

По закону Фика диффузионный поток пропорционален градиенту плотности или концентрации диффундирующего вещества:
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где 
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 – коэффициент диффузии, 
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– парциальная плотность вещества рассматриваемого компонента, n – парциальная концентрация компонента. Знак минус указывает, что диффузионный поток направлен в сторону убывания концентрации. Единицы измерения величин в выражении (8.1.а,б): диффузионный поток  
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Нас интересует поток по оси ОХ:
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Пусть есть два сосуда объемами с газом V1  и  V2 (рис.8.1) Сосуды соединены между собой трубкой с площадью сечения S. Концентрации газа в объемах различны.
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Рис. 8.1
Задача заключается в нахождении закона убывания этой разности концентраций в сосудах. При малых концентрациях:
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Для числа частиц перешедшего из первого сосуда во второй за бесконечно малый промежуток времени dt можно записать:
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Из-за перехода частиц из одного сосуда в другой концентрация изменяется. Изменение разности концентраций будет
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где 
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 - приведенный объем.

Выражение (8.6) с учетом приведенного объема V0 перепишется
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Интегрируя выражение (8.7.), получим
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При начальных условиях 
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С учетом этого: 
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Потенцируя выражение (8.8), получаем зависимость изменения разности концентраций компонентов со временем:
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Концентрация выравнивается тем быстрее, чем больше 
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– постоянная времени процесса (в данном случае – диффузии).
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Из (7.9) при 
[image: image854.wmf]t

=

t

:              
    
[image: image855.wmf]l

n

n

/

0

D

=

D

                        (8.10)

Стационарная диффузия
Рассмотрим два объема в виде кубиков на расстоянии <l> от площадки (рис. 8.2). Пусть температура и давление постоянны, масса молекул, их средняя скорость и эффективный диаметр одинаковы. Пусть парциальная концентрация частиц газа изотопа n изменяется вдоль оси ОХ.
Обозначим через N1 – число молекул газа-изотопа в первом объеме, N2 - число молекул газа-изотопа во втором. 
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Рисунок 8.2
В виду беспорядочного движения частиц газа можно считать, что 
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 – в отрицательном направлении оси ОХ. До площадки S они долетают, не испытав столкновения. Пусть 
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Если n
[image: image864.wmf]1

 и n2 – это плотность частиц и N1=n1*a3
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Разность выражений (8.11) и (8.12): 
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где 
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С учетом формулы (8.14) за единицу времени:
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За время t через площадь S:          
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Сравнив (8.15) и закон Фика, получим коэффициент диффузии:
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Зная среднюю длину свободного пробега частиц и среднюю скорость частиц, можно рассмотреть зависимость коэффициента диффузии температуры, давления и молекулярной массы частиц. С ростом температуры Т (при постоянном объеме) коэффициент диффузии D увеличивается пропорционально 
[image: image877.wmf]T

. Коэффициент диффузии обратно пропорционален давлению Р, так как <l> ~ 1/Р. С увеличением молекулярной массы ( коэффициент диффузии D уменьшается на 
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Если есть смесь двух газов 
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. Значит, со временем в одной области устанавливается одно давление, в другой – другое. Возникает разность концентраций газов по объему сосуда. Это противоречит опыту. На опыте – со временем устанавливается равновесие концентраций по всему объему (если была разность концентраций) и равновесное давление.

Во всех макроскопических частях системы должно установиться одинаковое давление.

Если в смеси газов m01 
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m02, то помимо диффузионного процесса должен протекать и другой процесс переноса массы газа (направленное движение всего газа). Можно получить коэффициент взаимной диффузии газов:
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где 
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Выражение (8.17) переходит в (8.16), когда 
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Вязкость газов
В газах расстояния между молекулами существенно больше радиуса действия молекулярных сил, поэтому вязкость газов – следствие хаотического (теплового) движения молекул, в результате которого происходит постоянный обмен молекулами между движущимися друг относительно друга слоями газа. Это приводит к переносу от слоя к слою определенного количества движения, в результате чего медленные слои ускоряются, а более быстрые замедляются. Работа внешней силы F, уравнивающей вязкое сопротивление и поддерживающей установившееся течение, полностью переходит в теплоту. Газ можно представить имеющим сложную структуру. Например, скорость молекул воздуха на разных высотах разная. Наличие сил внутреннего трения в газах можно наблюдать на опыте.

Пусть имеет два коаксиальных цилиндра (рис. 8.3.): А – посажен на ось, В – подвешен на нити. 
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Рисунок 8.3 – Коаксиальные цилиндры для наблюдения наличия вязкости газа
Пространство между цилиндрами заполнено газом. Положение зеркала З и угол закручивания цилиндра В мы наблюдаем по шкале линейки Л. При вращении цилиндра А возникает вращающий момент, приложенный к цилиндру В. Наличие этого момента можно обнаружить по углу закручивания нити, на которой закреплено зеркало. Если нить закручена, то луч будет перемещаться по линейке. 

Объяснить этот опыт с точки зрения молекулярно-кинетической теории газов можно так. Молекулы газа одновременно участвуют в двух движениях: хаотическом тепловом, со средней скоростью 
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, и направленном, со скоростью того слоя, в котором находится молекула. Молекула может перелетать из слоя в слой. Она переносит во второй слой импульс 
[image: image892.wmf]mu

 направления движения. Тем самым молекула может ускорить второй слой или тормозить его.
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Рисунок 8.4 - Механизм возникновения вязкости.

Пусть есть две твердые поверхности (рис. 8.4): одна неподвижная, вторая движется со скоростью 
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. Такую же скорость 
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 будет иметь слой, прилегающий к ней. Скорость слоя у неподвижной поверхности равна нулю. Скорость направленного движения изменяется от 
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 до 0. Сила внутреннего трения пропорциональна градиенту скорости. 
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где 
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 - сила, действующая между соседними слоями площади S. Закон Ньютона для вязкого трения:
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где 
[image: image900.wmf]h

 - коэффициент динамической вязкости, измеряется в Н*с/м2, 
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 измеряется в Н/м2.

За единицу динамической вязкости принимается вязкость такого вещества, в котором на 1 м2 слоя действует сила трения, равная 1 Н, если градиент скорости равен единице. 

Если: 
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 - кинематическая вязкость м2/с, выразим коэффициент 
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. Ось ОХ направлена по направлению скорости 
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 (рис. 8.5). Ось ОУ направлена по 
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Рисунок 8.7 

За Δt эти молекулы переносят с собой импульс  
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В результате преимущественно из второго в первый слой переносится импульс 
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[image: image911.wmf]y
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 – падение скорости на расстоянии ℓ, 
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Сравним (8.18) и (8.20) и считая, что:             
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Вязкость газа не зависит от его плотности (давления Р), так как при сжатии газа общее количество молекул, переходящих из слоя в слой, увеличивается, но зато каждая молекула менее глубоко проникает в соседний слой и переносит меньшее количество движения. Так как средняя скорость молекул 
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 возрастает с повышением температуры, то вязкость газов увеличивается при нагревании пропорционально 
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Нестационарная и стационарная теплопроводность
Нестационарная теплопроводность
Если температура в двух частях объема газа не одинакова, то возникает направленный поток тепла. Со временем температура выравнивается. Изменение температуры характеризуется ее градиентом. Если изменение температуры происходит вдоль одного направления, то 
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По закону Фурье количество теплоты ΔQ2 пропорционально grad Т, площади S,через которую переносится тепло, и промежутку времени Δt :
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где λ – коэффициент проводимости (коэффициент теплопроводности), знак минус – тепло передается в сторону убывания grad Т, Поток тепла – это количество переносимого тепла через единицу площади за единицу времени 
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. Площадь S перпендикулярна градиенту температуры. Коэффициент теплопроводности λ равна потоку тепла при gradТ=1 (когда на каждом метре длины температура падает на 1 К).Размерность 
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Рассмотрим два сосуда с газом, которые соединены трубкой, площадью поперечного сечения S (рис. 8.8). Пусть Т1>Т2 и n1 = n2 = n. Пусть вдоль трубки температура изменяется равномерно 
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Рисунок 8.8. 

За бесконечно малый промежуток времени из первого во второй согласно (8.22) перейдет количество тепла dQ:
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В результате в 1 температура уменьшается на dТ1 , в 2 температура увеличивается на dТ2. Эти изменения температур зависят от массы газов, удельной теплоемкости газов по величине (абсолютной) и так как 
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где 
[image: image931.wmf]V

c

 – удельная теплоемкость при постоянном объеме.
Уменьшение температуры в сосуде 1 и увеличение температуры в сосуде 2 приводит к уменьшению разности температур в сосудах на 
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где 
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 - приведенный объем. С учетом (8.24) и (8.25) 
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разделяя переменные и проинтегрируя, получим в начальный момент времени t  при 
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Выражение (8.27) - закон убывания разности температур в рассматриваемых объемах со временем. 
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- постоянная времени процесса теплопроводности. 


[image: image939.wmf]{

}

t

t

T

T

-

D

=

D

exp

0

.                                  (8.28)

Из формулы (8.28) следует, что: если 
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 разность температур уменьшается в 
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Стационарная теплопроводность
Наблюдается аналогия со стационарной диффузией. Если в двух частях объема имеет место разность температур, и со временем она остается неизменной, то возникает стационарный поток тепла. Например, электрическая лампа накаливания – при постоянном напряжении и неизменных внешних условиях – разность температур между нитью накаливания и стеклянным баллоном постоянна. С молекулярно-кинетической точки зрения процесс теплопроводности можно объяснить так: молекулы из более горячих слоев, т.е. с большим значением средней кинетической энергии 
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 проникают в более холодный слой и передают молекулам этого слоя часть энергии и наоборот. В результате холодные слои нагреваются, а горячие слои охлаждаются.

Пусть температура изменяется вдоль ОХ (рис. 8.9). За единицу времени слева направо через площадку S проходит 
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Рисунок 8.9 

Аналогично справа налево:  
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В результате преимущественно передается количество теплоты:
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Если 
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 и средняя квадратичная скорость молекул 
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Это значит, что при малой разности температур 
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Например: Т1=300К, Т2=283К, 
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Обозначим через 
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 падение температуры на единице длины l. 
[image: image959.wmf](

)

>

<

D

D

l

X

T

2

- падение температуры на расстоянии 2<l>, Т1-Т2 – разность температур между 1 и 2. Тогда

[image: image960.wmf]t

S

x

T

k

i

n

l

v

Q

D

D

D

>

><

<

-

=

D

2

3

1

                      (8.30)
Сравнив (8.30) с законом Фурье (
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- закон Фурье), получим коэффициент теплопроводности 
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Преобразуем (8.31) с учетом 
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Из полученных выражений для коэффициентов переноса можно получить связь между ними: 
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Явления переноса в твердых телах
В жидкостях и твердых телах также имеют место явления переноса, но механизм этих явлений отличается от механизма в газе. Это обусловлено тем, что: во-первых, в жидкостях и твердых телах теряет смысл представление о длине свободного пробега и, во-вторых, силы взаимодействия между молекулами очень велики и оказывают постоянное влияние на движение. В твердых телах наблюдается как саммодиффузия, так и взаимодиффузия.

Наиболее наглядно это демонстрируется фактом взаимопроникновения вещества двух тел, находящихся достаточно долгое время в тесном контакте друг с другом. Самодиффузия осуществляется главным образом с помощью трех следующих механизмов: 

1. Если в узле кристаллической решетки имеется вакансия, то ни один из соседних атомов может совершить переход из своего узла в вакантный узел (рис. 8.10 а). Этот переход эквивалентен движению вакансии. Для того чтобы имел место процесс самодиффузии, обусловленный движением вакансий, необходимо, чтобы в решетке присутствовало неравномерное распределение вакансий, т.е. градиент плотности вакансий. При создании вакансий важную роль играют дислокации.

Для осуществления диффузии посредством движения вакансий необходимо одновременно наличие двух условий: существование вакансий и образование, у одного из соседних атомов достаточно большой энергии колебания, чтобы он смог покинуть свой узел.

2. Если у атома в узле  кристаллической решетки образовалась достаточно большая энергия колебания, то он покидает свой узел. Если по соседству нет вакансии, то он располагается между узлами (рис. 8.10 б) и затем движется в междоузлиях. 
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Рисунок 8.10 – Механизмы возникновения диффузии: а) замещение; б) внедрение
3. Может произойти обмен атомами в соседних узлах решетки. Этот механизм диффузии не связан с движением дефектов  кристаллической решетки.

Диффузия в твердом теле описывается уравнением Фика. Однако коэффициент диффузии D определяется другими факторами. Главную роль в диффузии играет движение вакансий. Обозначим: среднее время «оседлой» жизни атома в узле решетки, <l> - смещение атома при перескоке. Ясно, что <l> примерно равно основным периодам кристаллической решетки. Средняя скорость движения атомов при перескоках  <v>=<l>/<
[image: image973.wmf]t

>. Атом может равномерно сделать перескок <l> по шести независимым направлениям. Следовательно:
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Для осуществления перескока необходимо, чтобы имелась вакансия, и соседний атом имел достаточную энергию для совершения перескока в вакансию.

Обозначим ЕВ энергию, при приобретении которой атом покидает обязательно свой узел, в результате чего образуется  вакансия. В соответствии с распределением Гиббса вероятность образования вакансии
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С другой стороны, обозначая Еn  энергию, которую должен иметь атом, чтобы совершить перескок в имеющуюся вакансию, можно для вероятности перескока при наличии вакансии написать 

Рn (перескок/вакансия)=
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где использование понятие  условной вероятности:
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отсюда для вероятности того, что одновременно будет вакансия и совершится перескок в эту вакансию, в соответствии с формулой:
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можем написать:
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где А=АвАn – постоянная; Еа=Ев+Еп - энергия активации диффузии, определяемая свойствами вещества.

Очевидно, что частота перескоков прямо пропорциональна вероятности перескока, т.е. 
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> в формулу (8.34) находим:
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где 
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 - постоянная, определяемая свойствами вещества.

Коэффициент диффузии в твердых телах крайне чувствителен к дефектам кристаллической решетки, возникшим при нагреве, напряжениях, деформациях и других воздействиях. Увеличение числа дефектов (главным образом вакансий) облегчает перемещение атомов в твердом теле и приводит к росту диффузии. То есть характерна резкая экспоненциальная зависимость коэффициента диффузии D от температуры.

Коэффициент диффузии цинка  в медь при повышении температуры от 200С до 3000С возрастает в 1014 раз. Коэффициент диффузии в твердых телах очень мал (неизменно меньше, чем для газов). Например, для золота он равен 10-35 м2/с, в то время как для кислорода в атмосфере он равен примерно 10-5 м/с2.

Теплопроводность
Теплопроводность осуществляется не тем, что молекулы перемещаются в твердом теле, а посредством взаимодействия между молекулами, в результате которого их тепловое движение приобретает коллективный характер. В результате этого тепловое движение молекул в твердом теле описывается как идеальный газ фононов.
Для описания теплопроводности можно повторить рассуждения для теплопроводности газов, имея в виду, что вместо движения молекул понимается движение фононов.

В изотропных веществах теплопроводность описывается уравнением
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где 
[image: image985.wmf]l

 - коэффициент теплопроводности. Очевидно, что уравнение (8.41) можно записать в виде:
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В кристаллах вектор 
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 в общем случае не параллелен 
[image: image988.wmf],
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 и уравнение (8.42) заменяется обобщенным уравнением теплопроводности:
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Коэффициенты 
[image: image990.wmf]ij
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 образуют полярный тензор второго ранга, называемый тензором коэффициентов теплопроводности. Знак минус в (8.43) обусловлен тем, что тепло переносится от более горячих участков к менее горячим. Из уравнения (8.43) следует, что каждая компонента 
[image: image991.wmf]q

 зависит от всех трех компонент градиента температуры, а не от одной из них как в случае изотропных веществ.

Каждый из коэффициентов 
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 имеет вполне определенный физический смысл. Например, если вдоль оси Х1 имеется градиент температуры 
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 К/м, то плотность теплового потока вдоль этой оси равна 
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, а вдоль осей Х2 и Х3
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 и 
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. Тензор является симметричным полярным тензором второго ранга: 
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. Если этот тензор приведен к главным осям, то уравнение (8.43) принимают вид:


[image: image999.wmf]1

1

1

x

T

q

¶

¶

-

=

l

,                           (8.44)


[image: image1000.wmf]2

2

2

x

T

q

¶

¶

-

=

l

,                          (8.45)


[image: image1001.wmf]3

3

3

x

T

q

¶

¶

-

=

l

.                          (8.46)

Здесь 
[image: image1002.wmf]1
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 и 
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 - главные коэффициенты теплопроводности.

С точки зрения теплопроводности все кристаллы можно разделить на три группы:

кристаллы кубических сингоний, имеющие один главный коэффициент теплопроводности, т.е. являющиеся изотропными;

кристаллы средних сингоний, имеющие по два главных коэффициента теплопроводности;

кристаллы низших сингоний, имеющие по три главных коэффициента теплопроводности.

По аналогии с диффузией коэффициент теплопроводности выражается через среднюю длину свободного пробега и среднюю квадратичную скорость частиц: 
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где 
[image: image1007.wmf]m
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Можно записать выражение:
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где vзв  скорость звука в твердом теле, <lф> - средняя длина свободного пробега фононов, вычисление которой является не простой задачей. Оно показывает, что <lф >=const/T. Константа определяется свойствами вещества.

Теплопроводность твердых тел во много раз превосходит теплопроводность газов. В то время как теплопроводность газов при нормальных условиях имеет 1 мВт/(м.К), значения теплопроводности твердых тел нередко имеют порядок 1 кВт/(м.К), т.е. в сотни тысячи миллионов раз больше.

В металлах помимо решеточной теплопроводности необходимо учитывать также и теплопроводность за счет переноса теплоты свободными электронами. Для оценки ее роли необходимо принять во внимание свойства электронного газа.

При высокой температуре электронная теплопроводность очень существенна. Именно ею объясняется высокая теплопроводность металлов по сравнению с неметаллами. При более низкой температуре начинает преобладать решетчатая теплопроводность, а при самой низкой температуре, когда решетчатая теплопроводность очень мала, снова начинает преобладать электронная теплопроводность.

Внешняя теплопроводность
Если твердое тело окружено средой с другой, чем у тела температурой, то через поверхность тела идет поток теплоты. Температура на поверхности тела испытывает скачок от температуры Т тела до температуры Т0 среды. Как показывает опыт, при небольших разностях температур Т-Т0 нормальная компонента потока теплоты пропорциональна этой разности:
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где 
[image: image1010.wmf]a

 – внешняя теплопроводность. Уравнение (8.49) было впервые введено И. Ньютоном в 1701 году. Коэффициент 
[image: image1011.wmf]a

 находится из эксперимента.

Внутреннее трение
Внутреннее трение в твердых телах – свойство твердых тел необратимо превращать в теплоту механическую энергию, сообщенную телу в процессе его деформирования. Внутреннее трение связано с двумя различными группами явлений – неупргостью и пластической деформацией.

Неупругость - представляет собой отклонение от свойств упругости при деформации тела в условиях, когда остаточные деформации практически отсутствуют. При деформации с конечной скоростью в теле возникает отклонение от теплового равновесия. Например, при изгибе равномерно нагретой тонкой пластинки, материал которой расширяется при  нагревании, растянутые волокна охладятся, сжатые – нагреваются, вследствие чего возникает поперечный перепад температуры, т.е. упругое деформирование вызовет нарушение теплового равновесия. Последующее выравнивание температуры путем теплопроводности представляет собой процесс, сопровождаемый необратимым переходом части упругой энергии в теплоту (т.н. релаксационный процесс). Этим объясняется наблюдаемое на опыте затухание свободных изгибных колебаний пластинки – теплоупругий эффект.

При упругом деформировании сплава с равномерным распределением атомов различных компонентов может произойти перераспределение атомов в веществе, связанное с различием их размеров. Восстановление равновесного распределения атомов путем диффузии также представляет собой релаксационный процесс. Проявлениями неупругих, или релаксационных, свойств, кроме упомянутых, является упругое последствие в чистых металлах и сплавах, упругий гистерезис и др.

Деформация, возникающая в упругом теле, зависит не только от приложенных к нему внешних механических сил, но и от температуры тела, его химического состава, внешних магнитных и электрических полей (магнитно- и электрострикция), величины зерна, его кристаллической структуры и т.д. это приводит к многообразию релаксационных явлений, каждое из которых  вносит свой вклад во внутренне трение. Если в теле одновременно происходит несколько релаксационных процессов, каждый из которых можно характеризовать своим временем релаксации 
[image: image1012.wmf]i
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, то совокупность всех времен релаксации отдельных релаксационных процессов образует так называемый релаксационный спектр этого материала, характеризующий его при данных условиях. Каждое структурное изменение в образце меняет релаксационный спектр.

Величину внутреннего трения измеряют по затуханию свободных колебаний (продольных, поперечных, крутильных, изгибных), по резонансной кривой для вынужденных колебанию по относительному рассеянию упругой  энергии за один период колебаний.

Внутреннее трение является источником сведений о процессах, возникающих в твердых телах, в частности в чистых металлах и сплавах, подвергнутых различным механическим и тепловым обработкам.

Внутреннее трение при пластической деформации.

Если силы, действующие на твердое тело, превосходят предел упругости и возникает пластическое трение, то можно говорить о квазивязком сопротивлении течению (по аналогии с вязкой жидкостью), сопровождающимся превращением механической энергии в теплоту. Механизм вязкого трения при пластической деформации существенно отличается от механизма вязкого трения при неупругости. Различие в механизмах рассеяния энергии определяет разницу в значениях вязкости, отличающихся на 5-7 порядков (вязкость пластического течения, достигающая величины 1013-1015 Па•с, всегда значительно выше вязкость, вычисляемой из упругих колебаний и равной 107-108 Па•с). По мере роста амплитуды упругих колебаний все большую роль начинают играть пластические сдвиги, и величина вязкости растет, приближаясь к значениям вязкости пластического течения.
Явления переноса в жидкостях
Диффузия
Механизм диффузии в жидкостях аналогичен механизму диффузии в твердом теле. Молекула скачками меняет свое окружение и переходит в другую точку.

Если среднее время “оседлой” жизни молекулы между скачками обозначить <
[image: image1013.wmf]t

>, то для коэффициента диффузии можно получить:
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где <l>- среднее расстояние, на которое перескакивает молекулы между узлами решетки.

Время <
[image: image1015.wmf]t

> в жидкости также определяется через вероятность перескока. При определении вероятности перескока  надо принять во внимание требуемую энергию и вероятность того, что молекула обладает этой энергией, а также вероятность того, что в окружении молекулы имеются условия для совершения перескока. Обе эти вероятность и даются, очевидно, формулами вида (7.35)-(7.39). В результате для коэффициента диффузии получается формула:
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Энергия активации Еа молекулы, так же как и Dо определяется свойствами жидкости.

В жидкости экспоненциальное увеличение коэффициента диффузии с ростом температуры обусловлено разрыхлением ее структуры при нагреве и соответствующим увеличением числа переносов в единицу времени.

Коэффициент диффузии у жидкостей много меньше, чем у газов, но много больше, чем у твердых тел. Типичный его порядок у жидкостей 
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Теплопроводность
Также как и в твердых телах, теплопроводность в жидкостях осуществляется передачей теплового движения от одних молекул к другим в результате  взаимодействия. Однако простой картины в виде движения фонов в случае жидкостей не получается и вся теория становится чрезвычайно сложной и громоздкой, когда дело доходит до попыток получить количественные результаты. Поэтому ограничимся сделанными качественными замечаниями отметим, что теплопроводность у жидкостей обычно в несколько раз превосходит теплопроводность газов при нормальных условиях, но в несколько десятков и сотен раз меньше, чем у твердых тел.

Исключение составляют лишь жидкие металлы, у которых теплопроводность близка к теплопроводности металлических твердых тел. Это объясняется наличием у них электронной теплопроводности.

Вязкость
Механизм возникновения вязкости в жидкостях не удается представить столь просто, как в разряженных газах, когда картина сводится  к переносу  импульса упорядоченного движения слоев газа при переходе молекул из одного слоя в другой в результате молекулярного движения. Если принять эту картину и применить механизм “скачков” молекулы из «оседлого» положения в одном слое в “оседлое” положение молекул в другом слое, то для динамической вязкости получается противоречащая эксперименту зависимость от температуры, а именно 
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, в то время как эксперимент обнаруживает зависимость вида 
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Картина ”перескоков” молекул из одного “оседлого” положения в другое может быть в определенных пределах сохранена, но необходимо рассматривать эти перескоки в направлении действия силы, т.е. перпендикулярно градиенту скорости. При этом процесс оказывается зависящим от конкретных особенностей  межмолекулярных сил. Молекуле приходится “вырываться” из своего окружения, чтобы передвинуться в направлении действия сил. Связи между молекулами, которые при этом приходится преодолевать, аналогичны тем, которые преодолеваются при испарении. Расчет процесса чрезвычайно сложен. При этом оказывается, что динамическая вязкость зависит от внешней силы, хотя эта зависимость и не всегда существенна. В частности, для обычных жидкостей при не очень больших значениях внешних сил эта зависимость несущественна.

Динамическая вязкость хорошо описывается формулой вида 
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где А и b определяются свойствами жидкости. Наиболее существенным следствием формулы (8.52) является характер зависимости динамической вязкости жидкостей от температуры: при повышении температуры их динамическая вязкость сильно уменьшается. Такое поведение динамической вязкости жидкостей противоположено наблюдаемому у газов, динамическая вязкость которых с повышением температуры увеличивается.

Динамическая вязкость обычных, не очень вязких жидкостей имеет порядок 1 мПа с. У вязких же жидкостей динамическая вязкость возрастает в тысячи раз. Например, динамическая вязкость воды при 20оС равна 1,002 10-3 Па с, бензина – 0,648•10-3 Па с, спирта – 1,2•10-3 Па с, глицерина – 1480 Па•с. Напомним, что вязкость газов при той же температуре и атмосферном давлении имеет порядок 10-5 Па с.
Физическая химия кристаллов с дефектами

Основные правила составления кристаллохимических уравнений
Реакции, в которых участвуют точечные дефекты, можно записать аналогично обычным химическим уравнениям. Однако в этом случае должен соблюдаться ряд правил:

Правило соотношения мест

Соотношение числа узлов в решетке занятых металлом и металлоидом должно оставаться постоянным.

МХ, то [M]=[X];

МХ2, то [M]=2[X]

Правило создания мест

При увеличении числа атомов в одной из подрешеток в другой возникает пропорциональное структурной формуле число вакансий:

МГ(МХ) ( ММ + VХ;

МГ(МХ2) ( ММ + 2VХ.

Баланс масс

В правильно записанном кристалло-химическом уравнении сумма масс элементов в левой части равна сумме масс элементов справа, причем масса вакансий принимается равной нулю.

Принцип электронейтральности (или баланс зарядов)

В кристалло-химическом уравнении сумма эффективных зарядов в правой части равна сумме эффективных зарядов слева.

Примеры:

Для прокалки сульфида цинка при избытке паров металла 

Znг(ZnS) = ZnZn + VS•• + 2ē,

а при избытке паров металлоида 

½ S2(ZnS) = SS+ VZn" + 2h•. 

Zr(ZrO2) ( ZrZr + 2VO ( ZrZr + 2VO•• + 4ē

Таким образом, изменяется проводимость материала.

CaO(ZrO2) ( CaZr + OO + VO ( CaZr" + OO + VO••
В этом случае не изменяется тип проводимости, но появляются дефекты.

На примерах видно, что можно рассматривать две большие группы дефектов: собственные, образующиеся в кристалле при прокаливании его в парах образующих его элементов, и примесные, образующиеся при внедрении в кристалл другого химического соединения.

Роль собственных дефектов в материаловедении велика, так как именно они определяют тип проводимости беспримесного кристалла, причем в этом случае надо учитывать возможность образования молекул неметалла в газовой фазе, так как это приводит к тому, что в газовой фазе над кристаллом давления паров М и Х будут неравны.

МХ рМ(рХ2.

При рассмотрении кристалло-химических равновесий необходимо учитывать наличие доминирующих дефектов, то есть дефектов, концентрация которых на несколько порядков больше концентрации других дефектов. Именно эти дефекты определяют реальную кристалло-химическую ситуацию и тип проводимости кристалла.

Для расчета дефектной ситуации в кристалле, т.е. для нахождения концентраций всех дефектов необходимо составить и решить систему кристаллохимических уравнений. Число уравнений в системе должно быть равно числу точечных дефектов, включая электроны и дырки.

Закон действующих масс. Зонная диаграмма твердых тел с ионизированными точечными дефектами.

Все кристаллохимические уравнения подчиняются законам присущим обычным химическим реакциям; в том числе и закону действующих масс. Рассмотрим это на примере:

M(г)(MX) (MМ+VХ

Константа равновесия этого процесса будет: 
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где PM- парциальное давление паров металла.

Однако, на практике, это уравнение упрощают. Действительно [MM]>>[VX], и если выражать концентрацию в мольных долях, то [MM]~1, а [VX]~10-5( 10-8 в этом случае концентрацию атомов в узлах решетки MM или XX можно в точности считать равною единице. В этом случае уравнение для константы равновесия упрощается.
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Для конкретных расчетов применяются именно такие варианты уравнений констант равновесия.

Необходимо отметить, что применение закона действующих масс с применением концентраций вместо активности является довольно грубым упрощением. Действительно уравнение (8.2) должно быть заменено на:
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Так как парциальное давление паров металла невелико, то (M(1. Но для замены 
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на концентрации необходимо учесть следующее: Твердое тело, имеющее точечные дефекты можно рассматривать как бесконечный разбавленный раствор. В этом случае растворитель (MX) является идеальным раствором и подчиняется закону Рауля, а растворенное вещество (VX,LM и т.д.) является неидеальным раствором и подчиняется закону Генри. Таким образом 
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([VX] в уравнении (9.3). Но, тем не менее, в литературе и в дальнейшем в нашем материале будем предполагать, что активность точечных дефектов равна их концентрации. Это, в основном, связано с тем, что в этом случае γдеф = const и близка к единице. 

Рассмотрим пример применения закона действующих масс для кристаллохимических уравнений. Экспериментально изучено, что электропроводность закиси меди зависит от парциального давления кислорода, в котором происходит синтез Cu2O по уравнению:
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(9.4)
Для выяснения причины появления этой зависимости рассмотрим кристаллохимическое уравнение, описывающее внедрение кислорода в Cu2O.
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(9.5)
Константа равновесия этого процесса будет:
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(9.6)
В нашем случае мы имеем два точечных дефекта 
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 и 
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, поэтому нам необходимо еще одно уравнение связывающее эти дефекты. Одним из уравнений, в обязательном порядке, должно быть уравнение электронейтральности. В нашем случае уравнение электронейтральности будет
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Следовательно, в уравнении (9.7) 
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 мы можем заменить на 
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, тогда получаем, что
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или
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(9.9)
Таким образом, мы показали, что причиною вышеприведенной зависимости проводимости Cu2O от парциального давления кислорода, в котором производилась прокалка Cu2O, являются точечные дефекты.

Образование заряженных дефектов

Рассмотрим случай собственного теплового разупорядочения соединения МХ.  В этом случае образовываются вакансии VX и VM, которые подвергаются процессам ионизации.
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Кроме этого мы должны учитывать еще один процесс ионизации решетки – то есть переход электронов зона-зона.
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Необходимо отметить, что образованию каждого точечного дефекта соответствует энергия активации данного процесса. В случае образования заряженных дефектов говорят об энергии возбуждения уровня. Т.о., все константы равновесия будут равны:


Принято, что все процессы ионизации дефектов записываются в одном стандартном виде – реакции отдачи электрона. Тогда  процессы (9.10)-(9.13) будут записаны так:
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а на зонной диаграмме указывают только энергию начального уровня процесса отдачи электрона.
Важно отметить, что процесс ионизации дефектов связан со структурно-чувствительными свойствами полупроводника. Так если бы мы имели в соединении МХ, только точечные дефекты VX, то соответственно мы имели бы только два процесса ионизации этого дефекта.

Понятно, что при (1 мы имеем энергию кванта света равную h(, которая соответствует Е21, а при (2 энергию соответствующую выбросу электрона с уровня с энергией Е20.
Основные типы собственного разупорядочения решетки

Необходимо выделить два основных типа собственного разупорядочения:
- разупорядочение по Шоттки – возникает когда при температурах больше ОК появляется колебательная составляющая решетки, что приводит к одновременному выходу атомов металла и неметалла из подрешеток и достраиванию кристалла на его внешней плоскости. 
[image: image1051.png]e




Рисунок 9.1 – Схема возникновения дефектов по Шоттки
Кристаллохимическое уравнение, описывающее этот процесс, будет

0(VX+VM


KS=[VM][VS]

(9.16)
То есть при дефектообразовании по Шоттки при неизменной массе увеличивается общее число узлов кристаллической решетки. При этом при неизменной массе уменьшается плотность материала.

При дефектообразовании по Френкелю атом, покидая узелвыходит в междоузлие

MM(Mi+VM

KF=[VM][Mi]

(9.17)
Факторы, определяющие основной тип собственного разупорядочения:
Если геометрические размеры атомов или ионов, составляющих кристаллическую решетку малы, а междоузельное пространство сравнимо (или больше) размеров, составляющих решетку, то энергетически более выгодно разупорядочение по Френкелю. И, наоборот, в плотно упакованных решетках предпочтительнее дефектообразование по Шоттки.

В случае образования дефектов по Шоттки, энергия образования пары дефектов приблизительно равна половине энергии образования кристаллической решетки. В случае образования дефектов по Френкелю эта энергия намного меньше. Поэтому чем меньше энергия образования кристаллической решетки, тем предпочтительнее дефектообразование по Шоттки.
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