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1. Основные понятия термодинамики. Классификация термодинамических систем, параметров, состояний, функций, процессов. Функции состояния и функции перехода.
Т/д - изучает взаимные переходы теплоты и работы в равновесных с-мах и при переходе к равновесию. Хим. т/д - раздел физ.хим. в кот. т/д методы применяются для анализа хим. явлений: хим. р-ций, ф.п. и проц. в р-рах. 

Объект изучения т/д – т/д системы - макроскопические объекты, отделенные от окружающего простр-ва реальной или мысленной пов-тью. Сист. бывают: 

· открытые (обмен энергией и в-вом с ОС); 
· закрытые (обмен энергией, нет обмена в-твом); 
· изолированные (нет обмена ни энергией, ни в-вом). 

Состояние сист. описывают с помощью макроскопических параметров. Параметры: 

· внутренние, определяются только координатами тел системы (плотность 
· внешние, определяются координатами тел в ОС (объем V (при фиксированном положении стенок сосуда), напряженность эл. поля E) 
· экстенсивные, прямо пропорциональны массе системы или числу частиц (объем V, энергия U, энтропия S, теплоемкость C); 
· интенсивные, не зависят от массы системы или числа частиц (температура T, плотность [image: image1.png]


, давление p). 

! Отношение любых двух экстенсивных параметров является интенсивным параметром, напр. парциальный мольный объем V или мольная доля x. 

Параметры системы могут зависеть или не зависеть от времени. В зависимости от этого различают следующие состояния т/д систем: 

· стационарное (параметры сист. не зависят от времени, но в сист. есть потоки (например, массы или энергии)); 
· равновесное (п.с. не зависят от времени и нет потоков); 
· неравновесное (п.с. зависят от времени). 

Среди т/д параметров выделяют обобщенные силы и обобщенные координаты.

Обобщенные силы описывают состояние равновесия, интенсивные параметры (давление p, химический потенциал [image: image2.png]


, электрический потенциал [image: image3.png]


, поверхностное натяжение [image: image4.png]


). 

Обобщенные координаты - величины, кот. изменяются под действием соответствующих обобщенных сил, экстенсивные параметры (объем V, количество вещества n, заряд e, площадь W).

 Состояние сист. описывается также с помощью т/д функций, кот. зависят от параметров. 

· Ф-ции состояния, зависят только от состояния системы и не зависят от пути, по которому это состояние получено; 
· Ф-ции перехода, зависят от пути, по которому происходит изменение системы. 

Примеры ф-ций состояния: энергия U, энтальпия H, энергия Гельмгольца F, энергия Гиббса G, энтропия S. Т/д параметры объем V, давление p, температуру T также можно считать ф-циями состояния, т.к. они однозначно характеризуют состояние системы. Примеры ф-ций перехода: теплота Q и работа A.

Ф-ции состояния характеризуются след. св-вами: 

1. б. м. изменение ф-ции f является полным дифференциалом 

2. изменение ф-ции при переходе из состояния 1 в состояние 2 определяется только этими состояниями: [image: image5.png]j’df ~hh



; 

3. в результате любого циклического процесса ф-ция состояния не изменяется: [image: image6.png]



Процесс - если хотя бы один из п.с. меняется со временем.

Процессы: 

· обратимые (переход сист. из одного состояния в др. и обратно может происходить по одному и тому же пути, и после возвращения в исх. сост. в ОС не остается макроскопических изменений); 
· квазистатические, или равновесные (происходят под действием б.м. разности обобщенных сил); 
· необратимые, или неравновесные (параметры меняются с конечной скоростью).

2. Уравнения состояния для идеальных и реальных газов. Уравнение состояния в вириальной форме.

Ур-е, связывающее внутр. параметры с внеш. параметрами и с Т, называют уравнением состояния т/д системы. В общем случае ур-е состояния имеет вид:

[image: image7.png]


или [image: image8.png]


, где a - совокупность внутр. параметров, b - совокупность внеш. параметров, T - температура. 

Если внутренним параметром является давление, а внешним - объем, то уравнение состояния [image: image9.png]


называют термическим. 

Если внутренним параметром является энергия, а внешним - объем, то уравнение состояния [image: image10.png]U=f¥.T)



 называют калорическим.

Если известны термическое и калорическое ур-я состояния, то с помощью ЗТД можно определить все т/д св-ва сист., т.е. получить ее полное т/д описание. Сами ур-я состояния нельзя вывести методами классической т/д, но их можно определить экспериментально.

Простейшее ур-е состояния описывает сист. невзаимодействующих частиц точечного размера - идеальный газ:

[image: image11.png]'V =uRT



, (1.3) где n - количество вещества (в молях), R - универсальная газовая постоянная:

R = 8.314 Дж/(моль. К) = 1.987 кал/(моль. К) = 0.0821 л. атм/(моль. К).

Для описания реальных газов, в которых частицы имеют конечные размеры и взаимодействуют друг с другом, используют более сложные ур-я состояния:

[image: image12.png]


(уравнение Ван-дер-Ваальса)

[image: image13.png]


(уравнение Бертло)
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(I уравнение Дитеричи)

[image: image15.png]


(II уравнение Дитеричи)

Все эти ур-я записаны для одного моля газа; величины a и b - индивидуальные постоянные газов.

С высокой точностью поведение любого реального газа можно описать с помощью вириального разложения по степеням обратного объема:
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 или давления [image: image17.png]3 :%[l*gz‘w&‘p’* )



, 
где Bi, Bi' - i-ые вириальные коэффициенты, кот. зависят от Т.

Ур-е состояния идеального газа и вириальное ур-е состояния реального газа можно вывести методами статистической т/д.

Иногда ур-я состояния реальных газов записывают через так называемые приведенные переменные, которые определяют через параметры критического состояния газов: pr = p / pкр, Vr = V / Vкр, Tr = T / Tкр, где критические параметры определяются как координаты точки перегиба на изотерме реального газа:

[image: image18.png][#)..."
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3. Первый закон термодинамики, его формулировки и аналитические выражения. Взаимные превращения теплоты и работы для различных процессов.

I ЗТД (ЗСЭ): энергия изолир. сист. постоянна. В неизолир. сист. энергия может изменяться за счет: а) совершения работы над окружающей средой; б) теплообмена с окружающей средой.
Для описания этих изменений вводят ф-цию состояния - внутреннюю энергию U и две ф-ции перехода - теплоту Q и работу A. 

dU = [image: image19.png]


Q - [image: image20.png]


A (дифференциальная форма) (1)

[image: image21.png]


U = Q - A (интегральная форма) (2)

Буква  [image: image22.png]


 в ур-и (1) отражает тот факт, что Q и A – ф-ции перехода и их б.м. изменение не является полным дифференциалом.

Теплота считается «+», если она передается системе. Напротив, работа считается «+», если она совершается системой над ОС.

Существуют разные виды работы: мех., электр., магнитн., поверхностная и др. Б.м. работу любого вида можно представить как произведение обобщенной силы на приращение обобщенной координаты, напр.:

[image: image23.png]


Aмех = p. dV; [image: image24.png]


Aэл = [image: image25.png]


. dе; [image: image26.png]


Aпов = [image: image27.png]


. dW (3)

([image: image28.png]


 - электрический потенциал, e - заряд, [image: image29.png]


- поверхностное натяжение, W - площадь поверхности). С учетом (3), дифференциальное выражение I ЗТД можно представить в виде:

dU = [image: image30.png]


Q - p. dV [image: image31.png]




 INCLUDEPICTURE "http://www.chem.msu.ru/kicons/delta.lc.gif" \* MERGEFORMATINET [image: image32.png]


Aнемех (4)

В дальнейшем изложении немех. видами работы мы будем пренебрегать.

Мех/ работу, производимую при расширении против внешнего давления pex, рассчитывают по формуле:

A = [image: image33.png]Jp“dv



(5)

Если процесс расширения обратим, то внешнее давление отличается от давления сист. (например, газа) на бесконечно малую величину: pex = pin - dp и в формулу (5) можно подставлять давление самой системы, которое определяется по уравнению состояния.

Проще всего рассчитывать работу, совершаемую идеальным газом, для которого известно уравнение состояния p = nRT / V (табл. 1).

 Таблица 1. Работа идеального газа в некоторых процессах расширения V1 [image: image34.png]


V2:

	Процесс
	A

	Расширение в вакуум
	0

	Расширение против постоянного внешнего давления p
	p (V2-V1)

	Изотермическое обратимое расширение
	nRT ln(V2/V1)

	Адиабатическое обратимое расширение
	nCV(T1-T2)


При обратимом процессе совершаемая работа максимальна.

Теплота может переходить в систему при нагревании. Для расчета теплоты используют понятие теплоемкости:

C = [image: image35.png]a7



(6)

Если нагревание происходит при постоянном V или p, то теплоемкость обозначают соответствующим нижним индексом:

CV = [image: image36.png]


; Cp = [image: image37.png]


. (7)

Из определения (6) следует, что конечную теплоту, полученную сист. при нагревании, можно рассчитать как интеграл:

Q = [image: image38.png]J;ch



(8)

Теплоемкость - экспериментально измеряемая экстенсивная величина.

При комнатной Т для одноат. ид. газов мольная теплоемкость CV = 3/2 R, для двухат. газов CV = 5/2 R.

Теплоемкость определяется через теплоту, переданную сист., но ее можно связать и с изменением внутр. энергии. При постоянном объеме мех. работа не совершается и теплота равна изменению внутр. энергии: [image: image39.png]


QV = dU, поэтому

CV = [image: image40.png](&),



. (9)

4. Энтальпия как функция состояния. Связь энтальпии с внутренней энергией.

Энтальпи́я (тепловая функция и теплосодержание) — т/д потенциал, характеризующий состояние сист. в т/д равновесии при выборе в качестве независимых переменных давления, энтропии и числа частиц.

При постоянном давлении теплота равна изменению другой ф-ции состояния, кот. называют энтальпией:

[image: image41.png]


Qp = dU + pdV = d (U+pV) = dH,
где H = U+pV - энтальпия системы. Cp определяет зависимость Н от T.

Cp = [image: image42.png](#],



. 
Внутреннюю энергию можно рассматривать, как ф-цию T и V:

[image: image43.png]av =34 ar+[3Y) ar-cpar+[2Z) ar
ar ), ), ),




Для ид. газа экспериментально обнаружено, что U не зависит от V, [image: image44.png]


, откуда можно получить калорическое ур-е состояния:

dU = CV dT,

[image: image45.png]U=[CydT +const




5. Теплоемкость. Взаимосвязь Ср и Сv. Зависимость теплоемкости от температуры.

Теплоёмкость тела — физ. величина, определяющая отношение б.м. кол-ва теплоты δQ, полученного телом, к соответствующему приращению его температуры δT:

[image: image46.png]



Единица измерения теплоёмкости в СИ — Дж/К.

Удельная C – кол-во теплоты, кот. необходимо для нагревания единичного количества в-ва. В зависимости от того, к какой количественной единице относится теплоёмкость, различают массовую, объёмную и мольную теплоёмкость.

Массовая С — кол-во теплоты, кот. необходимо подвести к единице массы тела, чтобы нагреть его на 1 K. (Дж/кг К).

Объёмная С — кол-во теплоты, кот. необходимо подвести к 1 м³ в-ва, чтобы нагреть его на 1 K. (Дж/м³·К).

Молярная С — кол-во теплоты, кот. необходимо подвести к 1 молю в-ва, чтобы нагреть его на 1 K. (Дж/моль·К).

Молярная С ид. газа с i степенями свободы при постоянном V равна: [image: image47.png]



R = 8.31 Дж/(моль К) — универсальная газовая постоянная.

А при постоянном p: [image: image48.png]



Qp = dU + pdV = d (U+pV) = dH, 
где H = U+pV - энтальпия системы. Cp определяет зависимость Н от Т.

Cp = [image: image49.png](#],



. 
Из соотношения между U и H следует, что для моля ид. газа

Cp - CV = R. (12)

U можно рассматривать, как ф-цию T и V: [image: image50.png]av =34 ar+[3Y) ar-cpar+[2Z) ar
ar ), ), ),




Для ид. газа экспериментально обнаружено, что U не зависит от V, [image: image51.png]


, откуда можно получить калорическое ур-е состояния:

dU = CV dT,

[image: image52.png]U=[CydT +const




В изотерм. проц. с участием ид. газа U не изменяется, и работа расширения происходит только за счет поглощаемой теплоты.
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6. Тепловые эффекты химических реакций при постоянном давлении и объеме.

Термохимия - изучает тепловые эффекты химических реакций.

Все хим. проц. сопровождаются выделением или поглощением теплоты.

Экзотермические р-ции – сопровожд. выделением теплоты из сист. в ОС.

Эндотермические р-ции – сопровожд. поглощением теплоты из ОС.

Теплота реакции Qр   - тепловой эффект р-ции, измеренный при постоянных Т и р.

Энтальпия р-ции [image: image53.png]


rH - противоположная ему по знаку величина, описывающая изменение состояния сист. в рез-те протекания р-ции . 

В СИ - джоуль.

Калория = 4,184 Дж 

Для описания тепловых явлений в хим. р-циях принято пользоваться т.н. термохимическими ур-ями (как обычные ур-я хим. р-ций, но с указанием величины и знака теплового эффекта р-ции). Экзотермические р-ции – «+», эндотермические р-ции — «-». У формулы кажд. в-ва индексом указывается его физ. состояние: газообразное (г), жидкое (ж), кристаллическое (к) или раствор (р-р).

Т/д способ записи термохим. ур-ий —  в самом ур-и тепловой эффект не указывается, а [image: image54.png]


H записывается отдельно. Пример:

Caк + C(гр )к+ 3/2O2,г = CaCO3,к + 1206,8 кДж;
Caк + C(гр )к+ 3/2O2,г = CaCO3,к , H = –1206,8 кДж

В данной р-ции Q > 0, , [image: image55.png]


H < 0, р-ция экзотермическая. 

Р-ции образования в-ва – р-ции, в кот. образуется 1 моль в-ва из соответствующих ему простых в-в, взятых в определенном состоянии (как правило, наиболее устойчивом при данной температуре и нормальном давлении), образуются сложные.

Теплоты или энтальпии образования - тепловые эффекты или энтальпии им соответствующие.

Экспериментально определенные энтальпии образования табулированы обобщены в т/д табл. и отнесены к станд. усл.: температуре 25oС (27398,15 К) и давлению 1 атм. 

Расчеты тепловых эффектов хим. р-ций основаны на применении закона Гесса (1836 г.): Тепловой эффект хим. р-ции при постоянном p и V, не зависит от способа ее проведения, а зависит лишь от начального и конечного состояния реагирующих в-в.

Наиболее важное для практики следствие закона Гесса: - энтальпия хим. р-ции равна разности между суммой энтальпий образования продуктов р-ции минус сумма энтальпий образования реагентов.
[image: image56.png]- EA/ Hypoe
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HCl(р-р) + NaOH(р-р) = NaCl(р-р) + Н2Ож 

эта р-ция в действительности является р-цией между ионами H+ и OH–: 

H+(р-р) + OH–(р-р) = Н2Ож 

Ур-е р-ции нейтрализации - справедливо для всех р-ций между сильн. к-той и сильн. основанием, а след-но и энтальпия этих р-ций тоже будет одна и та же.

[image: image57.png]


rHо = [image: image58.png]


fH(H2Oж ) – [image: image59.png]


fH(H+р-р) – [image: image60.png]


fH(OH–р-р ) = –285,84 – (–229,94) = –55,9 кДж/моль

При нейтрализации слаб. к-ты сильным осн. или сильн. к-ты слаб. основанием тепловой эффект р-ции будет зависеть от природы этих веществ (т.к. слаб. к-ты и осн. существуют в р-рах преимущественно в виде молекул).

CH3COOH + NaOH = NaCH3COO + Н2О 

CH3COOH + OH– = CH3COO– + Н2О 

Сумма двух процессов:

1) диссоциации кислоты

CH3COOH  = CH3COO + Н+     [image: image61.png]


Hдис
2) нейтрализации возникающих при этом ионов H+: 

H+ + ОН– = Н2О           [image: image62.png]


Hнейтр 

По закону Гесса:[image: image63.png]4H

ey

ey



=> [image: image64.png]HH yyy = AH g~ 2H.
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7. Закон Гесса и его следствия. Стандартные состояния. Энтальпия и теплота образования.

При постоянном V теплота равна изменению внутренней энергии: [image: image65.png]


, [image: image66.png]



а при постоянном p - изменению энтальпии: [image: image67.png]


, [image: image68.png]Q,




Эти равенства в применении к хим. р-циям составляют суть закона Гесса: 

[image: image287.png]


Тепловой эффект хим. р-ции, протекающей при постоянном p или постоянном V, не зависит от пути реакции, а определяется только состоянием реагентов и прод. р-ции. (тепловой эффект хим. р-ции равен изменению ф-ции состояния).
Следствие 1. Стандартная энтальпия хим. р-ции 

равна разности стандартных энтальпий образования прод. р-ции и реагентов (с учетом стехиометр. коэф.):

[image: image69.png]o
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Стандартная энтальпией (теплотой) образования в-ва [image: image70.png]A HY



  при заданной Т - энтальпия р-ции образования 1 моля этого в-ва из элементов, находящихся в наиболее устойчивом стандартном состоянии. Энтальпия образования наиболее устойчивых простых веществ в стандартном состоянии равна 0 при любой Т.

[image: image288.jpg]Lxdlny; =0




Следствие 2. Стандартная энтальпия хим. р-ции равна разности энтальпий сгорания реагентов и продуктов реакции (с учетом стехиометр. коэф.):

[image: image71.png]AH" = A H Y (A)-D v AH (B))
T <




Стандартная энтальпией (теплотой) сгорания в-ва - энтальпию р-ции полного окисления 1 моля в-ва. 

Следствие 3. Энтальпия хим. р-ции равна разности энергий разрываемых и образующихся хим. связей.

Энергией связи A- B называют энергию, необходимую для разрыва связи и разведения образующихся частиц на бесконечное расстояние:

AB(г) [image: image72.png]


A(г) + B(г).

Энергия связи всегда положительна.

Большинство термохимических данных в справочниках приведено при температуре 298 К. Для расчета тепловых эффектов при других температурах используют уравнение Кирхгофа:

[image: image73.png]


(дифференциальная форма)
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(интегральная форма)

где [image: image75.png]


Cp - разность изобарных теплоемкостей продуктов реакции и исходных веществ. Если разница T2 - T1 невелика, то можно принять [image: image76.png]


Cp = const. При большой разнице температур необходимо использовать температурную зависимость [image: image77.png]


Cp(T) типа:

[image: image78.png]AC,(T) = ba + AT + 2eT? + Ac'iT?



, 

где коэффициенты a, b, c и т.д. для отдельных веществ берут из справочника, а знак [image: image79.png]


обозначает разность между продуктами и реагентами (с учетом коэффициентов).

Стандартное состояние - это состояние чистого вещества при давлении 1 бар (= 105 Па) и заданной температуре. Для газов - это гипотетическое состояние при давлении 1 бар, обладающее св-вами бесконечно разреженного газа.

8. Зависимость теплового эффекта реакции от температуры. Уравнение Кирхгофа в интегральной и дифференциальной форме.

Большинство термохимических данных в справочниках приведено при температуре 298 К. Для расчета тепловых эффектов при других Т используют ур-ие Кирхгофа:

[image: image80.png]


(дифференциальная форма)
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(интегральная форма)

где [image: image82.png]


Cp - разность изобарных теплоемкостей прод. р-ции и исх. в-в. Если разница T2 - T1 невелика, то можно принять [image: image83.png]


Cp = const. При большой разнице Т необходимо использовать температурную зависимость [image: image84.png]


Cp(T) типа:

[image: image85.png]AC,(T) = ba + AT + 2eT? + Ac'iT?



, 

где коэффициенты a, b, c и т.д. для отдельных веществ берут из справочника, а знак [image: image86.png]


обозначает разность между продуктами и реагентами (с учетом коэффициентов).

Зависимость теплового эффекта реакции от температуры. Закон Кирхгофа
В общем случае тепловой эффект хим. р-ции зависит от Т и p, при кот. проводится р-ция. Влиянием р на ΔН и ΔU реакции обычно пренебрегают. Влияние Т на величины тепловых эффектов описывает закон Кирхгофа:

Температурный коэффициент теплового эффекта хим. р-ции равен изменению теплоемкости системы в ходе р-ции.

Продифференцируем ΔН и ΔU по T при постоянных p и V соответственно: 

[image: image87.png]


; [image: image88.png]


           

Производные H и U сист. по T есть теплоемкости системы в изобарных и изохорных условиях Cp и Cv соответственно:

[image: image89.png]EH



 ; [image: image90.png]3



           

Математическая запись закона Кирхгофа:

[image: image91.png](297) ~ee-cui-ac,




 ; [image: image92.png](2%) -cue-cuo-ac,




          

Для хим. проц. изменение теплоемкости задается изменением состава сист.:

[image: image93.png]AC, =37 {V,Co; dopos — 2 {V,Cr D



; [image: image94.png]ACy = 23 {V,Cyidpos = 2 (V,Cojduex




Если проинтегрировать выражения от Т = Т1 до Т = Т2, считая ΔСp (ΔСv) не зависящим от температуры, получим интегральную форму закона Кирхгофа:

[image: image95.png]AH, +AC.(T,-T))



           

[image: image96.png]AU, +AC, (T, -T,)



           

Поскольку обычно известны табличные значения стандартных тепловых эффектов ΔН°298 и ΔU°298:

[image: image97.png]AH25 +AC® (T —298)



          

[image: image98.png]AU25 +ACe (T —298)



         

При расчете изменения теплового эффекта реакции в большом интервале температур необходимо учитывать зависимость теплоёмкости от температуры, которая выражается степенным рядом C°p = aT + bT2 + cT3; коэффициенты a, b, c приведены в справочниках.

9. Энтропия как функция состояния и критерий самопроизвольности процесса. Статистическая интерпретация энтропии.

II ЗТД устанавливает критерии необратимости т/д проц.

Существует ф-ция состояния - энтропия S, которая облад. след. св-вом: [image: image99.png]


 (неравенство Клаузиуса), где знак равенства относится к обратимым процессам, а знак больше - к необратимым.
Для изолированных систем второй закон утверждает: dS >0, т.е. энтропия изолированных систем в необратимых процессах может только возрастать, а в состоянии т/д равновесия она достигает максимума (dS = 0, d 2S < 0).

Поскольку энтропия – ф-ция состояния, ее изменение в любом циклическом процессе равно 0, поэтому для циклических процессов неравенство Клаузиуса имеет вид:

[image: image100.png]


, где знак равенства ставится, если весь цикл полностью обратим.

Энтропию можно определить с помощью двух эквивалентных подходов - статистического и термодинамического. 

Статистическое определение основано на идее о том, что необратимые процессы в термодинамике вызваны переходом в более вероятное состояние, поэтому энтропию можно связать с вероятностью:

[image: image101.png]S=kln W



 - формула Больцмана, 
где k = 1.38[image: image102.png]


 10-23 Дж/К - постоянная Больцмана (k = R / NA), W – т/д вероятность, т.е. число микросостояний, которые соответствуют данному макросостоянию системы.

С точки зрения строгой статистической т/д энтропию вводят следующим образом:

[image: image103.png]


, 
где G (E) - фазовый объем, занятый микроканоническим ансамблем с энергией E.

Термодинамическое определение энтропии основано на рассмотрении обратимых процессов:

[image: image104.png]3w



. 
Это определение позволяет представить элементарную теплоту в такой же форме, как и различные виды работы:

[image: image105.png]


Qобр = TdS, 
где температура играет роль обобщенной силы, а энтропия - обобщенной (тепловой) координаты.
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10. Второй закон термодинамики, его формулировки и аналитические выражения.

II ЗТД: исключает возможность создания вечного двигателя второго рода.

Второй закон термодинамики, в отличие от первого закона термодинамики, изучает все процессы, которые протекают в природе.

Постулаты второго закона термодинамики.
1. Постулат Клаузиуса – не может быть перехода тепла от менее нагретого к более нагретому телу.

2. Постулат Томсона – теплота наиболее холодного тела не может служить источником работы.

Теорема Карно – Клаузиуса: все обратимые машины, совершающие цикл Карно с участием одного и того же нагревателя и одного и того же холодильника, имеют одинаковый коэффициент полезного действия, независимо от рода рабочего тела.

Аналитические выражения второго закона термодинамики.
Классическое уравнение второго закона термодинамики

[image: image106.png]



Q1 /Т1– приведенное тепло нагревателя;

Q2 / T2 – приведенное тепло холодильника;

Q1 /Т1= Q2 /Т2 – равенство приведенных теплот нагревателя и холодильника. Это второе уравнение термодинамики.

Если процесс является замкнутым, то

[image: image107.png]


 - для обратимого процесса.

Интеграл по замкнутому контуру – интеграл Клаузиуса.

При необратимом процессе:

[image: image108.png]



[image: image109.png]



Второй закон термодинамики – закон роста S.
S = klnW.
11. Зависимость энтропии от температуры, объема и давления. Расчет изменения энтропии для различных процессов.

Энтропия впервые введена Клаузиусом в т/д в 1865 году для определения меры необратимого рассеивания энергии, меры отклонения реального процесса от идеального. Определённая как сумма приведённых теплот, она является функцией состояния и остаётся постоянной при обратимых процессах, тогда как в необратимых — её изменение всегда положительно.
[image: image110.png]


, 
где dS - приращение энтропии; δQ - минимальная теплота подведенная к сист.; T - абсолютная T процесса
dU = TdS - pdV (1)

dH = TdS + Vdp (2)

dF = - pdV - SdT (3)

dG = Vdp - SdT (4)

Три соотношения получаются при перекрестном дифференцировании уравнений: (2) - (4).

[image: image111.png]



[image: image112.png]



[image: image113.png]



Общая формула температурной зависимости с учетом возмож​ных агрегатных превращений будет
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Расчет изменения энтропии для различных процессов

Т/д расчеты изменения S основаны на определении и на св-вах частных производных S по т/д параметрам:
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Последние два тождества представляют собой соотношения Максвелла.

1) Нагревание или охлаждение при постоянном давлении.

Кол-во теплоты, необходимое для изменения Т системы, выражают с помощью теплоемкости: [image: image116.png]


Qобр = Cp dT.

[image: image117.png]



Если теплоемкость не зависит от Т в интервале от T1 до T2, то ур-е можно проинтегрировать:

[image: image118.png]as=c,



. 

Если изменение Т происходит при постоянном V, то в формулах Cp надо заменить на CV.

2) Изотермическое расширение или сжатие.

Для расчета S в этом случае надо знать ур-е состояния системы. Расчет основан на использовании соотношения Максвелла:

[image: image119.png]s[5, [(2)




В частности, для изотермического расширения ид. газа (p = nRT / V)

[image: image120.png]AT -nRin 2




Этот же результат можно получить, если использовать выражение для теплоты изотермического обратимого расширения идеального газа: Qобр = nRT ln(V2/V1).

3) Фазовые переходы.

При обратимом фп T остается постоянной, а теплота фп при постоянном p равна [image: image121.png]


Hфп, поэтому изменение S равно:

[image: image122.png]


При плавлении и кипении теплота поглощается, поэтому S в этих процессах возрастает: Sтв < Sж < Sг. При этом S ОС уменьшается на величину [image: image123.png]


Sф.п., поэтому изменение S Вселенной равно 0, как и полагается для обр. проц. в изолир. сист.

4) Смешение идеальных газов при постоянных T и p.

Если n1 молей одного газа, занимающего объем V1, смешиваются с n2 молями другого газа, занимающего объем V2, то общий объем будет равен V1 + V2, причем газы расширяются независимо друг от друга и общее изменение S равно сумме изменений S каждого газа:

[image: image124.png]AS - R L )
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, 

где xi - мольная доля i-го газа в полученной газовой смеси. Изменение S всегда «+», т.к. все ln xi < 0, поэтому идеальные газы всегда смешиваются необратимо.

Если при тех же условиях смешиваются две порции одного и того же газа, то уравнение уже неприменимо. Никаких изменений в сист. при смешивании не происходит, и [image: image125.png]


S = 0. Тем не менее, формула не содержит никаких индивидуальных параметров газов, поэтому, казалось бы, должна быть применима и к смешению одинаковых газов. Это противоречие называют парадоксом Гиббса.
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12. Третий закон термодинамики. Определение абсолютного значения энтропии. Изменение энтропии в химических реакциях.

III ЗТД: теорема Нернста: энтропия любой системы при абсолютном нуле Т всегда может быть принята равной 0.

Абсолютная энтропия

В отличие от многих других термодинамических функций, энтропия имеет точку отсчета, которая задается постулатом Планка (третьим законом термодинамики): при абсолютном нуле T = 0 К все идеальные кристаллы имеют одинаковую энтропию, равную нулю.
При стремлении температуры к абсолютному нулю не только энтропия стремится к 0, но и ее производные по всем термодинамическим параметрам:

[image: image126.png]2 -0
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(x = p, V).

Это означает, что вблизи абсолютного нуля все термодинамические процессы протекают без изменения энтропии. Это утверждение называют тепловой теоремой Нернста.

Постулат Планка позволяет ввести понятие абсолютной энтропии вещества, т.е. энтропии, отсчитанной от нулевого значения при T = 0. Для расчета абсолютной энтропии веществ в стандартном состоянии надо знать зависимости теплоемкости Cp от температуры для каждой из фаз, а также температуры и энтальпии фазовых переходов. Так, например, абсолютная энтропия газообразного вещества в стандартном состоянии при температуре T складывается из следующих составляющих:
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В т/д таблицах обычно приводят значения абсолютной S в станд. состоянии при T 298 К.

Значения абсолютной S в-в используют для расчета изменения S в хим. р-циях:

[image: image128.png]PRI
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. 
13. Фундаментальное уравнение Гиббса (объединенное уравнение первого и второго начала).

Фундаментальное уравнение Гиббса имеет вид:

dU = TdS - pdV+∑µidni 

T,- p, µi - это частные производные внутренней энергии.

µi = (∂U/∂ni)S,V,nj - химический потенциал.

*I ЗТД: ΔU = Q – A.

*II ЗДТ: Существует функция состояния - энтропия S, которая обладает следующим свойством: [image: image129.png]


, где знак равенства относится к обратимым процессам, а знак больше - к необратимым.

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: image130.png]



Общее значение свойства Z выражается суммой вкладов всех компонентов:

[image: image131.png]Z=>nZs




Парциальная мольная энергия Гиббса называется химическим потенциалом [image: image132.png]



[image: image133.png]o (3]
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Парциальные мольные величины компонентов при постоянных P и T связаны уравнением Гиббса-Дюгема:

[image: image134.png]S ndZi=0





* Зависимость т/д потенциалов от их естественных переменных описывается основным ур-ем т/д, кот. объединяет первое и второе начала. Это уравнение можно записать в четырех эквивалентных формах:

dU = TdS - pdV 

dH = TdS + Vdp 

dF = - pdV - SdT 

dG = Vdp - SdT 
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14. Характеристические функции и их свойства на примере изохорного (F) и изобарного потенциалов (G).

Т/д потенциалы, взятые как ф-ции своих естественных переменных, являются характеристическими ф-циями системы. Это означает, что любое т/д. св-во (сжимаемость, теплоемкость и т. п.) м. б. выражено соотношением, включающим только данный т/д потенциал, его естественные переменные и производные т/д потенциалов разных порядков по естественным переменным. В частности, с помощью т/д потенциалов можно получить ур-я состояния системы.
Характеристиская функция в т/д — ф-ция состояния т/д системы, посредством кот. и её производных по независимым параметрам (объёму, температуре и др.) могут быть явно выражены все термодинамические свойства системы; к характеристическим ф-циям относят: 

· т/д потенциалы; 

· энтропия. 

Характеристическая функция аддитивна: характеристическая функция всей системы равна сумме характеристических функций её частей. 

Т/д потенциалами, или характеристическими ф-циями, называют т/д ф-ции, кот. содержат в себе всю т/д информацию о системе. Наибольшее значение имеют 4 основных т/д потенциала:

1) внутренняя энергия U(S,V),

2) энтальпия H(S,p) = U + pV,

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

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

В скобках указаны т/д параметры, которые получили название естественных переменных для т/д потенциалов. Все эти потенциалы имеют размерность энергии и все они не имеют абс. значения, поскольку определены с точностью до постоянной, кот/ равна U при абс. 0.

Завис-ть т/д потенциалов от их естественных переменных описывается основным ур-ем т/д, кот. объединяет первое и второе начала. Это ур-е можно записать в четырех эквивалентных формах:

dU = TdS - pdV 

dH = TdS + Vdp 

dF = - pdV - SdT 

dG = Vdp - SdT 

Эти ур-я записаны в упрощенном виде - только для закрытых систем, в которых совершается только мех. работа.

Зная любой из четырех потенциалов как ф-цию естественных переменных, можно с помощью основного ур-я т/д найти все другие т/д ф-ции и параметры системы.

Другой важный смысл т/д потенциалов состоит в том, что они позволяют предсказывать направление т/д процессов. Так, например, если процесс происходит при постоянных Т и р, то неравенство, выражающее II ЗТД:

[image: image135.png]



эквивалентно неравенству dGp,T [image: image136.png]


0 (мы учли, что при постоянном давлении [image: image137.png]


Qp = dH), 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 т/д потенциал в необратимых процессах при постоянстве естественных переменных уменьшается и достигает минимума при равновесии:

	Потенциал
	Естественные
переменные
	Условие само-произвольности
	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

	F
	T = const, V = const
	dF < 0
	dF = 0, d 2F > 0

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


Наибольшее значение в конкретных т/д расчетах имеют два последние потенциала - энергия Гельмгольца F и энергия Гиббса G , т.к. их естественные переменные наиболее удобны для химии. Другое  название этих ф-ций - изохорно-изотермический и изобарно-изотермический потенциалы. Они имеют дополнительный физико-химический смысл. Уменьшение энергии Гельмгольца в каком-либо процессе при T = const, V = const равно максимальной механической работе, которую может совершить система в этом процессе:

F1 - F2 = Amax (= Aобр).

Таким образом, энергия F равна той части внутренней энергии (U = F + TS), которая может превратиться в работу.

Аналогично, уменьшение энергии Гиббса в каком-либо проц. при T = const, p = const равно максимальной полезной (т.е., немех.) работе, кот. может совершить сист. в этом проц.:

G1 - G2 = Aпол.

Зависимость энергии Гельмгольца (Гиббса) от V (p) вытекает из основного ур-я т/д

[image: image138.png]


. (5)

Зависимость этих ф-ций от Т можно описать с помощью основного ур-я т/д:

[image: image139.png]


(6)

или с помощью ур-я Гиббса-Гельмгольца:

[image: image140.png](
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(7)

Расчет изменения ф-ций F и G в хим. р-циях можно проводить разными способами. Рассмотрим два из них на примере энергии Гиббса.

1) По определению, G = H - TS. Если продукты р-ции и исходные в-ва находятся при одинаковой T, то стандартное изменение энергии Гиббса в хим. р-ции равно:

[image: image141.png]AGY = Glnporyirsr) — > Gpearentsr) = A Hp - TASY



, 

где тепловой эффект можно рассчитать с помощью стандартных H образования, а стандартное изменение S - по абсолютным S участников р-ции. 

2) Аналогично тепловому эффекту р-ции, изменение энергии Гиббса можно рассчитать, используя энергии Гиббса образования в-в:

[image: image142.png]AGE = AG(nporyrrer) = > AR (pearents)



. 

В т/д таблицах обычно приводят абсолютные энтропии и значения т/д ф-ций образования соединений из простых в-в при Т 298 К и р 1 бар (станд. состояние). Для расчета [image: image143.png]


rG и [image: image144.png]


rF при других усл. используют соотношения (5) - (7).

Все т/д потенциалы являются ф-циями состояния. Это св-во позволяет найти некоторые полезные соотношения между частными производными, которые называют соотношениями Максвелла.

15

15. Энергия Гиббса и ее зависимость от температуры и давления. Изменение энергии Гиббса в химических реакциях.

Свободная энергия Гиббса (или просто энергия Гиббса, или потенциал Гиббса, или т/д потенциал в узком смысле) — это т/ди потенциал следующего вида:

[image: image145.png]



Энергию Гиббса можно понимать как полную хим. энергию сист. (кристалла, жид. и т. д.)

Классическим определением энергии Гиббса является выражение

[image: image146.png]



где U — внутренняя энергия, P — давление, V — объем, T — абсолютная температура, S — энтропия.

Дифференциал энергии Гиббса для системы с постоянным числом частиц, выраженный в собственных переменных - через давление p и температуру T:

[image: image147.png]



Для системы с переменным числом частиц этот дифференциал записывается так:

[image: image148.png]



Здесь μ — химический потенциал, который можно определить как энергию, которую необходимо затратить, чтобы добавить в систему ещё одну частицу.

Покажем, что минимум потенциала Гиббса соответствует устойчивому равновесию т/д системы с фиксированными Т, р и числом частиц.

Запишем обобщённое уравнение первого и второго начал т/д:

[image: image149.png]



При [image: image150.png]


.
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Таким образом в системе при постоянных Т и р энергия Гиббса достигает мин. значения

Связь с химическим потенциалом
Используя свойства экстенсивности термодинамических потенциалов, математическим следствием которых является соотношение Гиббса-Дюгема, можно показать, что химический потенциал есть отношение энергии Гиббса к числу частиц в системе:

[image: image153.png]



Если система состоит из частиц нескольких сортов i с числом Ni частиц каждого сорта, то соотношения Гиббса-Дюгема приводят к выражению

[image: image154.png]G(p, T, Ny
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Химический потенциал применяется при анализе систем с переменным числом частиц, а также при изучении фазовых переходов. Так, исходя из соотношений Гиббса-Дюгема и из условий равенства химических потенциалов μ1 = μ2 находящихся в равновесии друг с другом фаз, можно получить уравнение Клапейрона-Клаузиуса, определяющее линию сосуществования двух фаз в координатах (p,T) через термодинамические параметры (удельные объёмы) фаз и теплоту перехода между фазами

Энергия Гиббса и направление протекания реакции
В химических процессах одновременно действуют два противоположных фактора — энтропийный (TΔS) и энтальпийный (ΔH). Суммарный эффект этих противоположных факторов в процессах, протекающих при постоянном давлении и температуре, определяет изменение энергии Гиббса (G):

[image: image155.png]



Характер изменения энергии Гиббса позволяет судить о принципиальной возможности осуществления процесса. При ΔG < 0 процесс может протекать, при ΔG > 0 процесс протекать не может.

[image: image156.png]
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. (5)

Зависимость этих функций от температуры можно описать с помощью основного уравнения термодинамики:

[image: image158.png]


(6)

или с помощью уравнения Гиббса-Гельмгольца:

[image: image159.png](
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(7)

Расчет изменения функций F и G в химических реакциях можно проводить разными способами. Рассмотрим два из них на примере энергии Гиббса.

1) По определению, G = H - TS. Если продукты реакции и исходные вещества находятся при одинаковой температуре, то стандартное изменение энергии Гиббса в химической реакции равно:

[image: image160.png]AGY = Glnporyirsr) — > Gpearentsr) = A Hp - TASY



, 

где тепловой эффект можно рассчитать с помощью стандартных энтальпий образования, а стандартное изменение энтропии - по абсолютным энтропиям участников реакции. 

2) Аналогично тепловому эффекту реакции, изменение энергии Гиббса можно рассчитать, используя энергии Гиббса образования веществ:

[image: image161.png]AGE = AG(nporyrrer) = > AR (pearents)



.

В т/д таблицах обычно приводят абсолютные энтропии и значения термодинамических функций образования соединений из простых веществ при температуре 298 К и давлении 1 бар (стандартное состояние). Для расчета [image: image162.png]


rG и [image: image163.png]


rF при других условиях используют соотношения (5) - (7).
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16. Уравнение Гиббса-Гельмгольца.

Уравнения Гиббса-Гельмгольца.

Эти соотношения следуют непосредственно из определения энергии Гельмгольца

F(T,V,ni) = U - TS ; dF = -SdT +Vdp+ ∑µi dni

и энергии Гиббса
G(T,p,ni) = U - TS +pV = H - TS; dG = -SdT +Vdp+ ∑µi dni (1)

Энтропия является частной производной

S = - (dG/dT)p,ni и S = - (dF/dT)V, ni (2)

Подставляя (2) в (1) получаем уравнения Гиббса – Гельмгольца

G = H - TS = H + T (dG/dT)p,ni ; (-d(G/T)/dT) = H/T2

F = U - TS = U + T (dF/dT)V,ni ; (-d(F/T)/dT) = U/T2

Уравнения Гиббса – Гельмгольца – уравнения максимальной работы.

Они позволяют установить связь между максимальной работой равновесного процесса и теплотой неравновесного процесса
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Ур-е Гельмгольца (ур-е связывающее ф-ции F и G с их температурными производными).
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Ур-е Гиббса (уравнение связывающее функции F и G с их температурными производными).

Ур-я эти дают возможность рассчитать работу через температурный коэффициент ф-ции Гельмгольца или через температурный коэффициент ф-ции Гиббса.
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17. Соотношения Максвелла и их использование для различных термодинамических расчетов.

Т/д потенциалами, или характеристическими ф-циями, называют т/д ф-ции, кот. содержат в себе всю т/д информацию о системе. Наиб. значение имеют 4 основных т/д потенциала:

1) внутренняя энергия U(S,V),

2) энтальпия H(S,p) = U + pV,

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

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

В скобках указаны т/д параметры, которые получили название естественных переменных для т/д потенциалов. Все эти потенциалы имеют размерность энергии и все они не имеют абс. значения, поскольку определены с точностью до постоянной, кот/ равна U при абс. 0.

Завис-ть т/д потенциалов от их естественных переменных описывается основным ур-ем т/д, кот. объединяет I и II начала. Это ур-е можно записать в 4х эквивалентных формах:

dU = TdS - pdV 

dH = TdS + Vdp 

dF = - pdV - SdT 

dG = Vdp - SdT 

Эти ур-я записаны в упрощенном виде - только для закрытых сист., в кот. совершается только мех. работа.

Зная любой из 4х потенциалов как ф-цию естественных переменных, можно с помощью основного ур-я т/д найти все другие т/д ф-ции и параметры системы.

Другой важный смысл т/д потенциалов состоит в том, что они позволяют предсказывать направление т/д процессов. Так, например, если процесс происходит при постоянных Т и р, то неравенство, выражающее II ЗТД:

[image: image167.png]



эквивалентно неравенству dGp,T [image: image168.png]


0 (мы учли, что при постоянном давлении [image: image169.png]


Qp = dH), 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.

Все т/д потенциалы являются ф-циями состояния. Это св-во позволяет найти некоторые полезные соотношения между частными производными, которые называют соотношениями Максвелла.

Рассмотрим выражение для U. Т.к. dU - полный дифференциал, частные производные U по естественным переменным равны:

[image: image170.png]



Если продифференцировать первое тождество по объему, а второе - по энтропии, то получатся перекрестные вторые частные производные U, которые равны друг другу:

[image: image171.png]



Три другие соотношения получаются при перекрестном дифференцировании ур-ий 

[image: image172.png]
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18. Фазовые равновесия. Определение фазы, компонента, степени свободы. Правило фаз Гиббса.

Фаза – т/д равновесное состояние в-ва, отличающееся по своим физ. св-вам от др. равновесных состояний (других фаз) того же вещества . Иногда неравновесное метастабильное состояние вещества также называют фазой (метастабильной). Переход в-ва из одной Ф. в др. – фазовый переход – связан с качественным изменением св-в в-ва.  В большинстве случаев Ф. пространственно однородны. Однако известен ряд исключений: смешанное состояние сверхпроводников 2-го рода, ферромагнетики в слабых магнитных полях и др.

Компоненты – хим. индивидуальные в-ва, из кот. состоит т/д система.

К. называют не общее число составляющих систему в-в, а такое их число, которое достаточно для выражения состава любой фазы системы..Для К. характерно то, что масса каждого из них в системе не зависит от массы других (К. можно независимо вводить в систему и выделять из неё). 

СТЕПЕНИ СВОБОДЫ - независимые возможные изменения состояния физ. системы, обусловленные вариациями её параметров. В т/д с. с.- независимые т/д параметры, определяющие состояние т/д равновесия системы. Число с. с. f равновесной т/д системы определяется правилом фаз Гиббса (основной закон гетерогенных равновесий, согласно которому в гетерогенной (макроскопически неоднородной) физико-химической системе, находящейся в устойчивом термодинамическом равновесии, число фаз не может превышать числа компонентов, увеличенного на 2):[image: image175.jpg]


, где n - число компонентов, r - число фаз.

Условием равновесия между двумя фазами является равенство р, Т и хим. потенциалов (мольных энергий Гиббса) в обеих фазах. Если Т изменяется при постоянном р или р изменяется при постоянной Т, то равновесие нарушается и одна из фаз исчезает. Изменение химических потенциалов фаз при этом можно рассчитать по ур-ям:

[image: image176.png]


, 

[image: image177.png]


, 

где [image: image178.png]
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и [image: image180.png]


– мольные энергия Гиббса, энтропия и объем.

Условие сосуществования двух фаз при одновременном изменении давления P и температуры T описывается уравнением Клапейрона:

[image: image181.png]ap _ Ay

4T AV,



, 

где [image: image182.png]


Hф.п. – мольная энтальпия равновесного ф.п., [image: image183.png]


Vф.п. – разность мольных объемов фаз, находящихся в равновесии.

В случаях испарения и возгонки ур-е можно упростить, считая, что мольным объемом конденсированной фазы (жидкости или твердого тела) Vк.ф. по сравнению с мольным объемом пара Vпар можно пренебречь и что пар подчиняется уравнению состояния идеального газа. Подставляя (Vпар – Vк.ф.) [image: image184.png]


Vпар и Vпар = RT/P, получаем ур-е Клаузиуса-Клапейрона:

[image: image185.png]



или после преобразования 

[image: image186.png]_ AHyn dT
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. 

Интегрирование в предположении, что [image: image187.png]


Hф.п. не зависит от температуры (что справедливо в узких интервалах температур), дает

[image: image188.png]Dy IdT

[anp= =




[image: image189.png]



где C – константа интегрирования. Следовательно, зависимость lnP от 1/Т должна быть линейной, а наклон прямой равен – [image: image190.png]


Hф.п./R.

Интегрирование в пределах P1, P2, и T1, T2 дает:

[image: image191.png]A My RdT
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[image: image192.png]



По этому уравнению можно рассчитать энтальпию испарения или возгонки, исходя из значений давления пара при двух разных температурах.

Мольные энтальпии возгонки, плавления и испарения при данной температуре связаны соотношением

[image: image193.png]


возгH = [image: image194.png]


плH + [image: image195.png]


испH 
Энтальпию испарения жидкости можно приближенно оценить по правилу Трутона, согласно которому мольная энтропия испарения в нормальной точке кипения (при 1 атм) приблизительно постоянна:

[image: image196.png]


испS = [image: image197.png]
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Правило хорошо выполняется для неполярных жидкостей.

Зависимость энтальпии ф.п. от Т можно рассчитать по закону Кирхгофа:

[image: image199.png]T
Ay (T) :AH“(T‘)*J"MP"T




или

[image: image200.png]T
Ay (T) = 2, +J‘ACPdT




19

19. Однокомпонентные системы. Фазовые переходы первого и второго рода. Фазовые диаграммы H2O, CO2 и He.

Однокомпонентная система - любое простое в-во или хим. соед., обладающее строго определенным составом в газообразном, жидком и твердом состояниях.

Диаграммы состояния обычно строят на плоскости в координатах Т-р. Фазовые поля (области существования) пара V, жидкости L и твердой фазы S дивариантны, т.е. допускают одновременное изменение двух параметров состояния - Т и р.

Фазовый переход — переход в-ва из одной т/д фазы в др. при изменении внеш. усл.. С точки зрения движения системы по фазовой диаграмме при изменении её интенсивных параметров (Т, р и т. п.), ф.п. происходит, когда система пересекает линию, разделяющую две фазы. Поскольку разные т/д фазы описываются различными ур-ями состояния, всегда можно найти величину, кот. скачкообразно меняется при ф.п.

При фазовом переходе первого рода скачкообразно изменяются самые главные, первичные экстенсивные параметры: удельный объём, количество запасённой внутренней энергии, концентрация компонентов и т. п. Подчеркнём: имеется в виду скачкообразное изменение этих величин при изменении температуры, давления и т. п., а не скачкообразное изменение во времени.

Наиболее распространённые примеры ф.п. первого рода:

· плавление и кристаллизация 

· испарение и конденсация 

· сублимация и десублимация 

При ф.п. второго рода плотность и внутренняя энергия не меняются, так что невооружённым глазом такой ф.п. может быть незаметен. Скачок же испытывают их производные по T и P: теплоёмкость, коэфф. теплового расширения, различные восприимчивости и т. д.

Ф.п. второго рода происходят в тех случаях, когда меняется симметрия строения вещества (симметрия может полностью исчезнуть или понизиться). Описание фазового перехода второго рода как следствие изменения симметрии даётся теорией Ландау. В настоящее время принято говорить не об изменении симметрии, но о появлении в точке перехода параметра порядка, равного нулю в менее упорядоченной фазе и изменяющегося от нуля (в точке перехода) до ненулевых значений в более упорядоченной фазе.

Наиболее распространённые примеры ф.п. второго рода:

· прохождение системы через критическую точку 

· переход парамагнетик-ферромагнетик или парамагнетик-антиферромагнетик (параметр порядка — намагниченность) 

· переход металлов и сплавов в состояние сверхпроводимости (параметр порядка — плотность сверхпроводящего конденсата) 

· переход жидкого гелия в сверхтекучее состояние (п.п. — плотность сверхтекучей компоненты) 

· переход аморфных материалов в стеклообразное состояние 

Современная физика исследует также системы, обладающие фазовыми переходами третьего или более высокого рода.

В последнее время широкое распространение получило понятие квантовый фазовый переход, т.е. фазовый переход, управляемый не классическими тепловыми флуктуациями, а квантовыми, которые существуют даже при абсолютном нуле температур, где классический фазовый переход не может реализоваться вследствие теоремы Нернста.

[image: image201.jpg]p.amm

Po!

et =

273,15

373,15




Диаграмма для H2O
[image: image202.jpg]


 
Диаграмма состояния CO2.
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20. Уравнение Клапейрона-Клаузиуса и его применение к процессам плавления, испарения и сублимации.

Усл. сосущ. 2х фаз при одновременном изменении р и T описывается ур-ем Клапейрона:

[image: image204.png]ap _ Ay

4T AV,



, 

где [image: image205.png]


Hф.п. – мольная энтальпия равновесного ф.п.(плавление, испарение, возгонка, переход между модификациями), [image: image206.png]


Vф.п. – разность мольных объемов фаз, находящихся в равновесии.

В случаях исп. и возгонки ур-е можно упростить, считая, что мольным объемом конденсированной фазы (жидкости или твердого тела) Vк.ф. по сравнению с мольным объемом пара Vпар можно пренебречь и что пар подчиняется ур-ю состояния ид. газа. Подставляя (Vпар – Vк.ф.) [image: image207.png]


Vпар и Vпар = RT/P, получаем уравнение Клаузиуса-Клапейрона:

[image: image208.png]


=> [image: image209.png]_ AHyn dT
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. 

Интегрирование в предположении, что [image: image210.png]


Hф.п. не зависит от T (что справедливо в узких интервалах T), дает

[image: image211.png]Dy IdT

[anp= =



=> [image: image212.png]



где C – константа интегрирования. Следовательно, зависимость lnP от 1/Т должна быть линейной, а наклон прямой равен – [image: image213.png]


Hф.п./R.

Интегрирование в пределах P1, P2, и T1, T2 дает:

[image: image214.png]A My RdT
| 7



 => [image: image215.png]



По этому ур-ю можно рассчитать Н испарения или возгонки, исходя из значений р пара при двух разных Т.

Мольные Н возгонки, плавления и испарения при данной Т связаны соотношением

[image: image216.png]


возгH = [image: image217.png]


плH + [image: image218.png]


испH 
Н испарения жидкости можно приближенно оценить по правилу Трутона, согласно которому мольная энтропия испарения в нормальной точке кипения (при 1 атм) приблизительно постоянна:

[image: image219.png]


испS = [image: image220.png]
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Правило хорошо выполняется для неполярных жидкостей.

Зависимость энтальпии фазового перехода от температуры можно рассчитать по закону Кирхгофа:

[image: image222.png]T
Ay (T) :AH“(T‘)*J"MP"T




[image: image223.png]T
Ay (T) = 2, +J‘ACPdT




где [image: image224.png]


Cp – разность теплоемкостей фаз, находящихся в равновесии, [image: image225.png]


H0 – константа интегрирования, определяемая из известных значений [image: image226.png]


Hф.п. и [image: image227.png]


Cp. Для небольших интервалов температуры можно считать, что [image: image228.png]


Cp = const.

[image: image229.png]


Hф.п. (T) =  [image: image230.png]


H0 + T [image: image231.png]


Cp. 
[image: image232.png]


, 

в котором С определяют из известных значений P,  [image: image233.png]


H0 и  [image: image234.png]


Cp.
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21. Химический потенциал, его зависимость от температуры и давления. Химический потенциал компонента раствора.

Хими́ческий потенциа́л μ — один из т/д параметров системы, а именно энергия добавления одной частицы в систему без совершения работы. Определение хим. потенциала можно записать в виде:

[image: image235.png]dE = TdS — PdV + udN




где Е — энергия системы, S — её энтропия, N — количество частиц в системе.

Эта формула определяет, кроме хим. потенциала μ, также р и T.

[image: image236.png]E-T5+PV G

N N



, 

где G — потенциал Гиббса.

Если энергия системы зависит не от объёма, а от других термодинамических параметров A1,A2..., исходная формула принимает вид

[image: image237.png]dE =TdS — )  a;dA; + pdN




Если в системе имеется несколько разных типов частиц, есть столько же разных хим. потенциалов.

Парциальная мольная энергия Гиббса называется химическим потенциалом [image: image238.png]


:
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Парциальные мольные величины компонентов при постоянных P и T связаны уравнением Гиббса-Дюгема:

[image: image240.png]S ndZi=0




                                          ∆µ = RT ln (p2 /p1).

При р1 = 1 Атм и р2 = р выражение для хим. потенциала ид. газа примет вид:

                                          µ = µ° + RT ln p,

где µ° – стандартный химический потенциал идеального газа при р = 1 Атм.

В смеси идеальных газов химический потенциал некоторого газа (µi) будет равен

                                            µi = µo + RT ln pi,

где µo – стандартный химический потенциал i-го идеального газа; pi – парциальное давление i-го ид. газа.

Если парциальное давление ид. газа изменяется от р1 до р2, то изменение хим. потенциала можно представить в виде

                                         ∆µi = RT ln (p2 /p1).

Фугитивность –величина, которую подставляют в выражение для химического потенциала ид. газа, чтобы получить действительное значение его для реального газа.

Для реального газа можно записать:

                                µ = µ* + RT ln f,     ∆µ = RT ln ( f2 / f1),

                              µi = µ*i + RT ln fi, ∆µi = RT ln ( fi, 2 / fi, 1),

 где µ* – стандартный химический потенциал реального газа; µ*i – стандартный химический потенциал

i-го компонента реального газа в газовой смеси при парциальной летучести его равной единице.

     Отношение фугитивности к давлению реального газа называют коэффициентом фугитивности (γ):

                                             γ = f / p.

Для смеси газов используют парциальные значения коэффициента фугитивности (γi):

                                            γi = fi / pi .

Коэффициент фугитивности является безразмерной величиной (фугитивность имеет ту же размерность, что и давление). Коэффициент фугитивности реального газа можно вычислить, используя принцип соответственных состояний: при одинаковых приведенных параметрах все газы обладают близкими свойствами.

Величина хим. потенциала i-го компонента в жидком или твердом р-ре зависит от его концентрации (мольная доля, моляльность, молярность).

Напр., зав-ть хим. потенциала i-го компонента от его мольной доли в р-ре примет вид:

                                        µi = µ o + RT ln Ni,

В общ. случае можно записать выражения для расчета хим. потенциала след. образом:

                               µi = µ*i + RT lnai,   ∆µi = RT ln (ai, 2 /ai, 1),

где µ*i – стандартный хим. потенциал i-го компонента в реальном р-ре при его активности равной 1.
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22. Химический потенциал идеального газа.

Хими́ческий потенциа́л μ — один из т/д параметров системы, а именно энергия добавления одной частицы в систему без совершения работы. Определение хим. потенциала можно записать в виде:

[image: image241.png]dE = TdS — PdV + udN




где Е — энергия системы, S — её энтропия, N — количество частиц в системе.

Эта формула определяет, кроме хим. потенциала μ, также р и T.

[image: image242.png]E-T5+PV G
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, 

где G — потенциал Гиббса.

∆µ = RT ln (p2 /p1).

При р1 = 1 Атм и р2 = р выражение для хим. потенциала ид. газа примет вид:
                                          µ = µ° + RT ln p,

где µ° – стандартный химический потенциал идеального газа при р = 1 Атм.

В смеси идеальных газов химический потенциал некоторого газа (µi) будет равен

                                            µi = µo + RT ln pi,

где µo – стандартный химический потенциал i-го идеального газа; pi – парциальное давление i-го ид. газа.

Если парциальное давление ид. газа изменяется от р1 до р2, то изменение хим. потенциала можно представить в виде

                                         ∆µi = RT ln (p2 /p1).

Фугитивность –величина, которую подставляют в выражение для химического потенциала ид. газа, чтобы получить действительное значение его для реального газа.

Для реального газа можно записать:

                                µ = µ* + RT ln f,     ∆µ = RT ln ( f2 / f1),

                              µi = µ*i + RT ln fi, ∆µi = RT ln ( fi, 2 / fi, 1),

 где µ* – стандартный химический потенциал реального газа; µ*i – стандартный химический потенциал

i-го компонента реального газа в газовой смеси при парциальной летучести его равной единице.

     Отношение фугитивности к давлению реального газа называют коэффициентом фугитивности (γ):

                                             γ = f / p.

Для смеси газов используют парциальные значения коэффициента фугитивности (γi):

                                            γi = fi / pi .

Коэфф. фугитивности является безразмерной величиной (фугитивность имеет ту же размерность, что и давление). Коэфф. фугитивности реального газа можно вычислить, используя принцип соответственных состояний: при одинаковых приведенных параметрах все газы обладают близкими св-вами.

Величина хим. потенциала i-го компонента в жидком или твердом р-ре зависит от его концентрации (мольная доля, моляльность, молярность).

Напр., зав-ть хим. потенциала i-го компонента от его мольной доли в р-ре примет вид:

                                        µi = µ o + RT ln Ni,

В общ. случае можно записать выражения для расчета хим. потенциала след. образом:

                               µi = µ*i + RT lnai,   ∆µi = RT ln (ai, 2 /ai, 1),

где µ*i – стандартный хим. потенциал i-го компонента в реальном р-ре при его активности равной 1.
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23. Уравнение Гиббса-Дюгема.

Парциальные мольные величины компонентов при постоянных P и T связаны уравнением Гиббса-Дюгема:

[image: image243.png]S ndZi=0





УРАВНЕНИЕ ГИББСА-ДЮГЕМА, связывает изменения т-ры Т, давления р и хим. потенциалов[image: image244.jpg]My



 компонентов равновесных т/д. систем. В общем виде записывается в форме: 
[image: image245.jpg]SdT— Vip + ¥ ndy =0,
=




где S и V-энтропия и объем системы соотв., ni-число молей i-того компонента. Для процессов, происходящих при постоянных Т и р, Гиббса - Дюгема уравнение устанавливает связь между изменениями хим. потенциалов компонентов и Наиб. широко используется в термодинамике р-ров. Для р-ров неэлектролитов употребительны след. формы ур-ния: 
[image: image246.jpg]Tndp=0; ¥ x,dy; =0
T xding,





где[image: image247.jpg]X =m/on,
)



 -молярная доля i-того компонента, аi-его активность, связанная с[image: image248.jpg]


 соотношением: 
[image: image249.jpg]w=#>+RTlng




[image: image250.jpg]2



-хим. потенциал компонента в стандартном состоянии, R-газовая постоянная). Форма записи Гиббса - Дюгема уравнения для коэффициентов активности

 INCLUDEPICTURE "http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1107-21.jpg" \* MERGEFORMATINET 
зависит от способа выражения концентрации (в молярных долях, молярности или моляльности). При выражении концентрации в молярных долях для р-ров неэлектролитов[image: image252.jpg]


 и Гиббса - Дюгема ур-е имеет вид: 
Для р-ров электролитов разработаны спец. формы записи ур-я Гиббса - Дюгема. 

Ур-е Гиббса - Дюгема позволяет определять завис-ть от состава хим. потенциала, активности или коэф. активности одного из компонентов бинарного р-ра, если подобная зависимость известна для др. компонента (в случае многокомпонентных р-ров-для всех остальных компонентов). Гиббса - Дюгема уравнение применяют также для определения активности компонентов бинарного р-ра по данным о равновесном общем давлении пара над р-ром при данной Т.; с его помощью проверяют т/д согласованность экспериментально определенных значений активности в-в. 

Ур-ние предложено Дж. Гиббсом в 1876; его приложения впервые рассмотрены П. Дюгемом (Дюэмом) в 1886. 
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24. Идеальные растворы. Закон Рауля. Идеально-разбавленные растворы. Закон Генри.

Идеальный р-р – р-р, для кот. выполняется первый закон Рауля.

Идеальными при любых концентрациях являются р-ры, компоненты которых близки по физ. и хим. св-вам и образование кот. не сопровождается объёмными и тепловыми эффектами. В этом случае силы межмолекулярного взаимодействия между однородными и разнородными частицами примерно одинаковы, и образование р-ра обусловлено лишь энтропийным фактором.

Реальные р-ры, компоненты кот. существенно различаются по физ. и хим. св-вам, подчиняются закону Рауля лишь в области бесконечно малых концентраций.

Истинные растворы делятся на ид. разб. р-ры, ид. конц. и неидеальные (реальные) р-ры. 

Если для газа условием идеальности является отсутствие сил взаимодействия между молекулами, то для раствора условием идеальности является однообразие силы взаимодействия между молекулами компонентов, образующих раствор. 

К идеальным разбавленным р-рам относятся р-ры с конц. < 1 моль на 1000 г р-ля. 

Идеальные концентрированные растворы образуют вещества, близкие по физическим и химическим свойствам; между молекулами компонентов не происходит каких-либо взаимодействий химического характера. Образование таких растворов не сопровождается тепловыми эффектами или изменением объема. Как правило, свойствами идеальных концентрированных растворов обладают растворы изотопов данного элемента, смеси гомологов, оптических изомеров. 

Реальными называются растворы, которые не подчиняются законам идеальных растворов. Обычно они составлены из компонентов с различными свойствами, строением молекул и силами взаимодействия между молекулами компонентов. Образование таких растворов сопровождается изменением объема и тепловыми эффектами. С уменьшением концентрации реального раствора его свойства приближаются к свойствам идеального раствора. 

В жидких растворах частицы растворенного вещества связаны с окружающими их частицами растворителя. Эти комплексы называются сольватами, а для водных растворов - гидратами. Именно такое представление о растворах было высказано Д. И. Менделеевым. На основании экспериментальных фактов он выдвинул предположение о существовании в растворах определенных химических соединений растворенного вещества с растворителем. Эта идея составила основу химической теории растворов: образование раствора - химический процесс взаимодействия молекул растворенного вещества и растворителя. 

Физическая теория, существовавшая ранее, рассматривала растворы как простые механические смеси, а растворитель как инертную среду. 

Процесс растворения кристалла в жидкости протекает следующим образом: когда вносят кристалл в жидкость, от поверхности его отрываются отдельные молекулы. Последние, благодаря диффузии, равномерно распределяются по всему объему растворителя. Одновременно происходит обратный процесс - кристаллизация: перешедшие в раствор молекулы, ударяясь о поверхность еще нерастворившегося вещества, снова притягиваются к нему и входят в состав его кристаллов. Со временем устанавливается динамическое равновесие: υкристаллизации = υрастворения. Раствор, находящийся в равновесии с растворяющимся веществом, называется насыщенным. 

Закономерности для разбавленных молекулярных растворов были выведены в 80-х годах 19 века Ф. Раулем, Я. Вант-Гоффом, С. Аррениусом, которые установили зависимости между концентрацией р-ра и такими его св-вами как р насыщенного пара, Т кипения и замерзания, осмотическое р. 

 Состав р-ров обычно выражают в весовых %, в молях растворенного в-ва 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:

[image: image253.png]



где [image: image254.png]


– давление пара чистого растворителя при данной температуре. Для бинарного р-ра з. Рауля можно представить в следующем виде:

[image: image255.png]-1-x =X



,

то есть относительное понижение давления пара растворителя над раствором равно мольной доле X2 растворенного вещества.

Если оба комп. р-ра летучи, то з. Рауля выполняется для каждого из компонентов:

[image: image256.png]



[image: image257.png]


.

Общее давление пара над раствором равно сумме парциальных давлений P1 и P2:

P = P1 + P2 = [image: image258.png]EX\+BX, =P +(F -P)X,



,

то есть давление пара линейно зависит от состава раствора.

В ид. р-рах з. Рауля выполняется для обоих компонентов во всем интервале составов.

В реальных предельно разбавленных р-рах для р-ля выполняется з. Рауля, а для раств. в-ва выполняется закон Генри:

P2 = K2X2,

где K2 – константа Генри. В идеальных растворах закон Генри совпадает с законом Рауля ([image: image259.png]


).

Для описания свойств реальных растворов вводится понятие активности. Активность ai выражается в виде произведения мольной доли Xi компонента на его коэффициент активности
[image: image260.png]


i:

ai = [image: image261.png]


iXi.

Коэфф. активности растворителя можно рассчитать на основании отклонений от з. Рауля:

[image: image262.png]


i = [image: image263.png]


.

При Xi [image: image264.png]


1 [image: image265.png]


i [image: image266.png]


1, то есть ai [image: image267.png]


Xi.

Коэфф. активности раств. в-ва можно рассчитать на основании отклонений от з. Генри:

[image: image268.png]


i = [image: image269.png]


.

При Xi [image: image270.png]


0 [image: image271.png]


i [image: image272.png]


1, то есть ai [image: image273.png]


Xi.

Вклад компонента в любое экстенсивное св-во Z р-ра определяется его парциальной мольной величиной. Парц. мольн. величина i-го компонента отражает изменение св-ва Z при измен. кол-ва i-го компонента на dni при постоянных P, T и составе в расчете на 1 моль:

[image: image274.png]



Общее значение свойства Z выражается суммой вкладов всех компонентов:

[image: image275.png]Z=>nZs




Парциальная мольная энергия Гиббса называется хим. потенциалом [image: image276.png]


:

[image: image277.png]o (3]
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Парциальные мольные величины компонентов при постоянных P и T связаны уравнением Гиббса-Дюгема:

[image: image278.png]S ndZi=0
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25. Отличие термодинамических свойств смесей от свойств индивидуальных веществ. Парциальные мольные величины (на примере парциальных мольных объемов в системе C2H5OH – H2O).

Парциальная мольная величина компонента  – частная производная от любой экстенсивной переменной (Z) по количеству данного компонента (в молях) при постоянных давлении, температуре и числах молей каждого из остальных компонентов многокомпонентной термодинамической системы:
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Объем раствора равен

[image: image281.png]V= +n




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:
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Общее значение свойства Z выражается суммой вкладов всех компонентов:

[image: image283.png]Z=>nZs




Парциальная мольная энергия Гиббса называется химическим потенциалом [image: image284.png]


:
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Парциальные мольные величины компонентов при постоянных P и T связаны уравнением Гиббса-Дюгема:

[image: image286.png]S ndZi=0





