	1. Основные понятия термодинамики. Классификация термодинамических систем, параметров, состояний, функций, процессов. Функции состояния и функции перехода.

Сист.: открытые, закрытые,изолированные.

Сост. сист. описывают с помощью параметров. Параметры: внутренние, опред. только корд. тел системы ([image: image713.png]


, внутр. U);внешние, опред. коорд. тел в ОС (V),экстенсивные, пропорциональны массе (V, U, S, C);интенсивные, не зависят от массы (T, [image: image2.png]


, p). Экст/экст=инт
состояния т/д систем: стационарное (параметры сист. не зависят от времени, но в сист. есть потоки); 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 (p, [image: image3.png]


, [image: image4.png]


, [image: image5.png]


). 

Обобщенные координаты - величины, кот. изменяются под действием соотв. обобщенных сил, экстенсивные параметры (V, n, e, 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. 

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 

3. в результате любого циклического процесса ф-ция состояния не изменяется: 

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:

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

Если внутренним параметром является давление, а внешним - объем, то уравнение состояния [image: image6.png]


называют термическим. 

Если внутренним параметром является энергия, а внешним - объем, то уравнение состояния [image: image7.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: image8.png]'V =uRT




Для описания реальных газов, в которых частицы имеют конечные размеры и взаимодействуют друг с другом, используют более сложные ур-я состояния:
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(уравнение Ван-дер-Ваальса)
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(уравнение Бертло)
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(I уравнение Дитеричи)
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(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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, 

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:
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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: image16.png]


Q - [image: image17.png]


A (дифференциальная форма) (1)

[image: image18.png]


U = Q - A (интегральная форма) (2)

Буква  [image: image19.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: image20.png]


Aмех = p. dV; [image: image21.png]


Aэл = [image: image22.png]


. dе; [image: image23.png]


Aпов = [image: image24.png]


. dW (3)

([image: image25.png]


 - электрический потенциал, e - заряд, [image: image26.png]


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

dU = [image: image27.png]


Q - p. dV [image: image28.png]
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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: image30.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.

При обратимом процессе совершаемая работа максимальна.

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

C = [image: image31.png]a7



(6)

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

CV = [image: image32.png]


; Cp = [image: image33.png]


. (7)

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

= [image: image34.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: image35.png]


QV = dU, поэтому

CV = [image: image36.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: image37.png]


Qp = dU + pdV = d (U+pV) = dH,

где H = U+pV - энтальпия системы. Cp определяет зависимость Н от T.

Cp = [image: image38.png](#],



. 

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

Для ид. газа экспериментально обнаружено, что U не зависит от V, [image: image39.png]


, откуда можно получить калорическое ур-е состояния:

dU = CV dT,




	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: image40.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[image: image41.png]


 ид. газа с i степенями свободы при постоянном V равна: 

А при постоянном p: [image: image42.png]



Qp = dU + pdV = d (U+pV) = dH, 

где H = U+pV - энтальпия системы. Cp определяет зависимость Н от Т.

Cp = [image: image43.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: image44.png]av =34 ar+[3Y) ar-cpar+[2Z) ar
ar ), ), ),




Для ид. газа экспериментально обнаружено, что U не зависит от V, [image: image45.png]


, откуда можно получить калорическое ур-е состояния:

dU = CV dT,

[image: image46.png]U=[CydT +const




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

Экзотерм.-выделение;Эндотерм.– поглощением.Теплота реакции Qр   - тепловой эффект р-ции, измеренный при постоянных Т и р.

Энтальпия р-ции [image: image47.png]


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

термохимическиме ур-я(с указанием величины и знака теплового эффекта р-ции и агрегатными сост.). Экзотермические р-ции – «+», эндотермические р-ции — «-».Т/д способ записи термохим. ур-ий —  в самом ур-и тепловой эффект не указывается, а [image: image48.png]


H записывается отдельно. Пример:

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.

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.
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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: image50.png]


, [image: image51.png]



а при постоянном p - изменению энтальпии: [image: image52.png]


, [image: image53.png]Q,




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

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.):
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[image: image1.png]


Стандартная энтальпией (теплотой) образования в-ва [image: image55.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.

Следствие 2. Стандартная энтальпия хим. р-ции равна разности энтальпий сгорания реагентов и продуктов реакции (с учетом стехиометр. коэф.):
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ндартная 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: image57.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: image58.png]


(дифференциальная форма)
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(интегральная форма)

где [image: image60.png]


Cp - разность изобарных теплоемкостей продуктов реакции и исходных веществ. Если разница T2 - T1 невелика, то можно принять [image: image61.png]


Cp = const. При большой разнице температур необходимо использовать температурную зависимость [image: image62.png]


Cp(T) типа:

[image: image63.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: image64.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: image65.png]


(дифференциальная форма)
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(интегральная форма)

где [image: image67.png]


Cp - разность изобарных теплоемкостей прод. р-ции и исх. в-в. Если разница T2 - T1 невелика, то можно принять [image: image68.png]


Cp = const. При большой разнице Т необходимо использовать температурную зависимость [image: image69.png]


Cp(T) типа:

[image: image70.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: image71.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: image72.png]


; [image: image73.png]


           

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

[image: image74.png]EH



 ; [image: image75.png]3



           

Математическая запись закона Кирхгофа:

[image: image76.png](297) ~ee-cui-ac,
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Для хим. проц. изменение теплоемкости задается изменением состава сист.:

[image: image78.png]AC, =37 {V,Co; dopos — 2 {V,Cr D
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Если проинтегрировать выражения от Т = Т1 до Т = Т2, считая ΔСp (ΔСv) не зависящим от температуры, получим интегральную форму закона Кирхгофа:

[image: image80.png]AH, +AC.(T,-T))
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Поскольку обычно известны табличные значения стандартных тепловых эффектов ΔН°298 и ΔU°298:

[image: image82.png]AH25 +AC® (T —298)
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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: image84.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: image85.png]


 - для обратимого процесса.

Интеграл по замкнутому контуру – интеграл Клаузиуса.

При необратимом процессе:

[image: image86.png]
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Второй закон термодинамики – закон роста S.
S = klnW.

	11. 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: image88.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).
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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: image94.png]


Qобр = Cp dT.

[image: image95.png]



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

[image: image96.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: image97.png]s[5, [(2)




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

[image: image98.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: image99.png]


Hфп, поэтому изменение S равно:

[image: image100.png]


При плавлении и кипении теплота поглощается, поэтому S в этих процессах возрастает: Sтв < Sж < Sг. При этом S ОС уменьшается на величину [image: image101.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:
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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: image103.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.


	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: image104.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:
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27. Коллигативные свойства растворов неэлектролитов. Зависимость химического потенциала растворителя от температуры и мольной доли.

Свойства разбавленных растворов, зависящие только от количества нелетучего растворенного в-ва, 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:

[image: image107.png]


Tзам. = = KК. m2,
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Tкип. = [image: image110.png]RT3 X, _RT2 Mym,




= KЭ. m2.

где m2 – моляльность раствора, KК и KЭ – криоскопическая и эбулиоскопическая постоянные растворителя, X2 – мольная доля растворенного вещества, [image: image111.png]


Hпл. и [image: image112.png]


Hисп. – энтальпии плавления и испарения растворителя, Tпл. и Tкип. – температуры плавления и кипения растворителя, M1 – молярная масса растворителя.

Осмотическое давление [image: image113.png]


в разбавленных растворах можно рассчитать по уравнению

[image: image114.png]
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,

где X2 – мольная доля растворенного вещества, [image: image116.png]


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

[image: image117.png]


= CRT,

В соответствии с т/д св-вами р-ры подразделяют на те или иные классы, прежде всего — на идеальные и неидеальные (называемые также реальными). Идеальными растворами называют такие растворы, для которых химический потенциал[image: image118.png]


 каждого компонента i имеет простую логарифмическую зависимость от его концентрации (например, от мольной доли xi):

[image: image119.png]


i = [image: image120.png]


0 (p, T) + RT lnxi,     

где через  обозначен химический потенциал чистого компонента, зависящий только от давления р и температуры Т, и где R — газовая постоянная. 


	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: image121.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: image122.png]



Общее значение свойства Z выражается суммой вкладов всех компонентов:

[image: image123.png]Z=>nZs




Парциальная мольная энергия Гиббса называется химическим потенциалом [image: image124.png]


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

[image: image126.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 




	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.

28. Понижение температуры плавления (замерзания) и повышение температуры кипения растворов. 

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:

[image: image130.png]


Tзам. = = KК. m2,
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[image: image132.png]


Tкип. = [image: image133.png]RT3 X, _RT2 Mym,




= KЭ. m2.

где m2 – моляльность раствора, KК и KЭ – криоскопическая и эбулиоскопическая постоянные растворителя, X2 – мольная доля растворенного вещества, [image: image134.png]


Hпл. и [image: image135.png]


Hисп. – энтальпии плавления и испарения растворителя, Tпл. и Tкип. – температуры плавления и кипения растворителя, M1 – молярная масса растворителя.
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29. Осмотическое давление. Уравнение Вант-Гоффа.

Осмотическое давление [image: image136.png]


 в разбавленных растворах можно рассчитать по уравнению

[image: image137.png]
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,

где X2 – мольная доля растворенного вещества, [image: image139.png]


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

[image: image140.png]


= CRT,

где C – молярность раствора.

Уравнения, описывающие коллигативные свойства неэлектролитов, можно применить и для описания свойств растворов электролитов, введя поправочный коэффициент Вант-Гоффа i, например:

[image: image141.png]


= iCRT или [image: image142.png]


Tзам. = iKК. m2. 

Изотонический коэффициент связан со степенью диссоциации [image: image143.png]


электролита:

i = 1 + [image: image144.png]


([image: image145.png]


 – 1),

где [image: image146.png]


– количество ионов, образующихся при диссоциации одной молекулы.

	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: image147.png]



эквивалентно неравенству dGp,T [image: image148.png]


0 (мы учли, что при постоянном давлении [image: image149.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: image150.png]



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

[image: image151.png]



Три другие соотношения получаются при перекрестном дифференцировании ур-ий 

[image: image152.png]
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[image: image154.png]



30. Коллигативные свойства растворов электролитов. Изотонический коэффициент.

Св-ва разбавленных р-ров, зависящие только от кол-ва нелетучего раств. в-ва, 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:

[image: image155.png]


Tзам. = = KК. m2,

[image: image156.png]BTy _ Rl





[image: image157.png]


Tкип. = [image: image158.png]RT3 X, _RT2 Mym,




= KЭ. m2.

где m2 – моляльность раствора, KК и KЭ – криоскопическая и эбулиоскопическая постоянные растворителя, X2 – мольная доля растворенного вещества, [image: image159.png]


Hпл. и [image: image160.png]


Hисп. – энтальпии плавления и испарения растворителя, Tпл. и Tкип. – температуры плавления и кипения растворителя, M1 – молярная масса растворителя.

Осмотическое давление [image: image161.png]


в разбавленных растворах можно рассчитать по уравнению

[image: image162.png]
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,

где X2 – мольная доля растворенного вещества, [image: image164.png]


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

[image: image165.png]


= CRT,

где C – молярность раствора.

Уравнения, описывающие коллигативные свойства неэлектролитов, можно применить и для описания свойств растворов электролитов, введя поправочный коэффициент Вант-Гоффа i, например:

[image: image166.png]


= iCRT или [image: image167.png]


Tзам. = iKК. m2. 

Изотонический коэффициент связан со степенью диссоциации [image: image168.png]


электролита:

i = 1 + [image: image169.png]


([image: image170.png]


 – 1),

где [image: image171.png]


– количество ионов, образующихся при диссоциации одной молекулы.

Растворимость твердого вещества в идеальном растворе при температуре T описывается уравнением Шредера:

[image: image172.png]


,

где X – мольная доля растворенного вещества в растворе, Tпл. – температура плавления и [image: image173.png]


Hпл. – энтальпия плавления растворенного вещества.
	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: image174.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: image175.png]


, 

[image: image176.png]


, 

где [image: image177.png]


[image: image178.png]


и [image: image179.png]


– мольные энергия Гиббса, энтропия и объем.

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

[image: image180.png]ap _ Ay

4T AV,



, 

где [image: image181.png]


Hф.п. – мольная энтальпия равновесного ф.п., [image: image182.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: image183.png]


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

[image: image184.png]



или после преобразования 

[image: image185.png]_ AHyn dT

R

7



. 

Интегрирование в предположении, что [image: image186.png]


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

[image: image187.png]Dy IdT
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[image: image188.png]



где C – константа интегрирования. Следовательно, зависимость lnP от 1/Т должна быть линейной, а наклон прямой равен – [image: image189.png]


Hф.п./R.

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

[image: image190.png]A My RdT
| 7




[image: image191.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: image192.png]


возгH = [image: image193.png]


плH + [image: image194.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: image195.png]


испS = [image: image196.png]


[image: image197.png]


88 Дж. моль–1. К–1 

Правило хорошо выполняется для неполярных жидкостей.

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

[image: image198.png]T
Ay (T) :AH“(T‘)*J"MP"T




или

[image: image199.png]T
Ay (T) = 2, +J‘ACPdT




	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:

прохождениесистеы 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 аморфныхматериалов 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.
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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: image201.png]ap _ Ay
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, 

где [image: image202.png]


Hф.п. – мольная энтальпия равновесного ф.п.(плавление, испарение, возгонка, переход между модификациями), [image: image203.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: image204.png]


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

[image: image205.png]


=> [image: image206.png]_ AHyn dT

R

7
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Интегрирование в предположении, что [image: image207.png]


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

[image: image208.png]Dy IdT

[anp= =



=> [image: image209.png]



где C – константа интегрирования. Следовательно, зависимость lnP от 1/Т должна быть линейной, а наклон прямой равен – [image: image210.png]


Hф.п./R.

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

[image: image211.png]A My RdT
| 7



 => [image: image212.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: image213.png]


возгH = [image: image214.png]


плH + [image: image215.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: image216.png]


испS = [image: image217.png]


[image: image218.png]


88 Дж. моль–1. К–1 

Правило хорошо выполняется для неполярных жидкостей.

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

[image: image219.png]T
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[image: image220.png]T
Ay (T) = 2, +J‘ACPdT




где [image: image221.png]


Cp – разность теплоемкостей фаз, находящихся в равновесии, [image: image222.png]


H0 – константа интегрирования, определяемая из известных значений [image: image223.png]


Hф.п. и [image: image224.png]


Cp. Для небольших интервалов температуры можно считать, что [image: image225.png]


Cp = const.

[image: image226.png]


Hф.п. (T) =  [image: image227.png]


H0 + T [image: image228.png]


Cp. 
[image: image229.png]


, 

в котором С определяют из известных значений P,  [image: image230.png]


H0 и  [image: image231.png]


Cp.


	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: image232.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: image233.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: image234.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: image235.png]


:

[image: image236.png]o (3]
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Парциальные мольные величины компонентов при постоянных P и T связаны уравнением Гиббса-Дюгема:

[image: image237.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.


	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: image238.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: image239.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.


	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: image240.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: image241.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: image242.png]S=kln W



 - формула Больцмана, 

где k = 1.38[image: image243.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: image244.png]


, 

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

Термодинамическое определение энтропии основано на рассмотрении обратимых процессов:

[image: image245.png]3w



. 

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

[image: image246.png]


Qобр = TdS, 

где температура играет роль обобщенной силы, а энтропия - обобщенной (тепловой) координаты.



	
	
	
	


	23. Уравнение Гиббса-Дюгема.

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

[image: image247.png]S ndZi=0





УРАВНЕНИЕ ГИББСА-ДЮГЕМА, связывает изменения т-ры Т, давления р и хим. потенциалов[image: image248.jpg]My



 компонентов равновесных т/д. систем. В общем виде записывается в форме: 
[image: image249.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: image250.jpg]Tndp=0; ¥ x,dy; =0
T xding,





где[image: image251.jpg]X =m/on,
)



 -молярная доля i-того компонента, аi-его активность, связанная с[image: image252.jpg]


 соотношением: 
[image: image253.jpg]w=#>+RTlng
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-хим. потенциал компонента в стандартном состоянии, R-газовая постоянная). Форма записи Гиббса - Дюгема уравнения для коэффициентов активности[image: image255.jpg]Yi



зависит от способа выражения концентрации (в молярных долях, молярности или моляльности). При выражении концентрации в молярных долях для р-ров неэлектролитов[image: image256.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. 


	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: image257.png]



где [image: image258.png]


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

[image: image259.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: image260.png]



[image: image261.png]


.

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

P = P1 + P2 = [image: image262.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: image263.png]


).

Для описания свойств реальных растворов вводится понятие активности. Активность ai выражается в виде произведения мольной доли Xi компонента на его коэффициент активности
[image: image264.png]


i:

ai = [image: image265.png]


iXi.

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

[image: image266.png]


i = [image: image267.png]


.

При Xi [image: image268.png]


1 [image: image269.png]


i [image: image270.png]


1, то есть ai [image: image271.png]


Xi.

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

[image: image272.png]


i = [image: image273.png]


.

При Xi [image: image274.png]


0 [image: image275.png]


i [image: image276.png]


1, то есть ai [image: image277.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: image278.png]



Общее значение свойства Z выражается суммой вкладов всех компонентов:

[image: image279.png]Z=>nZs




Парциальная мольная энергия Гиббса называется хим. потенциалом [image: image280.png]


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

[image: image282.png]S ndZi=0






	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:
[image: image695.png]<
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Объем раствора равен[image: image283.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:

[image: image284.png]



Общее значение свойства Z выражается суммой вкладов всех компонентов:

[image: image285.png]Z=>nZs




Парциальная мольная энергия Гиббса называется химическим потенциалом [image: image286.png]


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

[image: image288.png]S ndZi=0








	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: image289.png]


эквивалентно неравенству dGp,T [image: image290.png]


0 (мы учли, что при постоянном давлении [image: image291.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
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Зависимость этих ф-ций от Т можно описать с помощью основного ур-я т/д:

[image: image697.png]


(6)

или с помощью ур-я Гиббса-Гельмгольца:

[image: image698.png]KXy
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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: image292.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: image293.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: image294.png]


rG и [image: image295.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. 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: image296.png]



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

Классическим определением энергии Гиббса является выражение

[image: image297.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: image298.png]



Для системы с переменным числом частиц этот дифференциал записывается так:

[image: image299.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: image300.png]



При [image: image301.png]
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[image: image303.png]



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: image699.png]_CeCh
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Если система состоит из частиц нескольких сортов i с числом Ni частиц каждого сорта, то соотношения Гиббса-Дюгема приводят к выражению
[image: image304.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 потекания 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: image305.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: image306.png]



[image: image307.png]


. (5)Зависимость этих функций от температуры можно описать с помощью основного уравнения термодинамики:

[image: image308.png]


(6)или с помощью уравнения Гиббса-Гельмгольца:

[image: image309.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: image310.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: image311.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: image312.png]


rG и [image: image313.png]


rF при других условиях используют соотношения (5) - (7).
	26. Реальные растворы. Метод активностей. Определение активности по давлению пара.

Реальными называются р-ры, кот. не подчиняются законам ид. р-ров. Обычно они составлены из компонентов с различными св-вами, строением молекул и силами взаимодействия между молекулами компонентов. Образование таких р-ров сопровождается изменением объема и тепловыми эффектами. С уменьшением концентрации реального раствора его свойства приближаются к свойствам идеального раствора. 

Методы определения активности
[image: image700.png]


Экспериментальные методы определения активности компонентов в растворе основаны на изучении какого-либо гетерогенного равновесия в системе. При рассмотрении этих методов следует помнить, что в условиях равновесия химические потенциалы i-го компонента в разных фазах (I и II) равны:
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Это соотношение является исходной точкой для вывода расчетных уравнений в некоторых из методов определения активности. Кроме того, активности компонентов в некоторой фазе связаны между собой уравнением: По равновесному давлению пара В основе этого метода лежит соотношение:[image: image314.png]


 где [image: image315.png]


 — парциальное давление пара компонента над раствором, а [image: image316.png]


 — давление пара этого компонента для стандартного состояния (см. выше). Соответственно, если за стандартное состояние принято состояние чистого компонента, то [image: image702.png]PH0 " UMe
PH> " QrfeO
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.

Эксериментальные методы определения давления пара компонентов над раствором весьма разнообразны; выбор того или иного из них определяется, в частности, исследуемой системой (водный раствор или иная низкотемпературная система, либо расплавленный металл, шлак, штейн и т. п.).

По повышению температуры кипения раствора
Т кипения раствора [image: image317.png]


выше Т кипения чистого р-ля [image: image318.png]


. Данные об изменении Т кипения р-ра могут быть использованы для расчета активности р-ля, в соответствии с ур-ем:
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, 

где [image: image319.png].



 — теплота испарения р-ля, в интервале от Т кипения чистого р-ля до Т кипения р-ра принимаемая постоянной. Индексом «1» обычно обозначается р-ль.

По понижению температуры замерзания раствора
Т замерзания р-ра [image: image320.png]


ниже Т замерзания чистого растворителя [image: image321.png]


. Соответственно, активность р-ля можно рассчитать, используя зависимость:
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где [image: image323.png]AH,

i~



 — теплота плавления р-ля.

По осмотическому давлению раствора
Величина осмотического давления раствора может быть использована для определения активности растворителя в соответствии с соотношением:

[image: image324.png]


,где [image: image325.png]


 — осмотическое давление, [image: image326.png]


 — парциальный молярный объём р-ля.

По распределению компонента между конденсированными фазами
Активность компонента раствора можно определить, изучая равновесное распределение его между двумя контактирующими конденсированными фазами (различными растворителями, сплавом и шлаком, шлаком и штейном и т. п.), одна из которых — исследуемый раствор, а для другой активность или коэфф. активности уже известны. В общем случае:

[image: image327.png]


В частности, если выбор стандартного состояния компонента для фаз таков, что [image: image328.png]


, это выражение принимает более простой вид:

[image: image329.png]L =a




Экспериментально в этом методе определяют равновесные концентрации компонента или коэффициент распределения компонента между р-рами.

По равновесию химической реакции с газовой фазой
При исслед. оксидных р-вов активность компонентов часто определяют, использ. следующие хим. р-ции:

MeO + H2 = Me + H2O 

MeO + CO = Me + CO2 

Для первой из приведенных реакций константа равновесия имеет вид:

[image: image704.png]



Если оксидный и металлический расплавы взаимно нерастворимы и восстанавливается индивидуальный оксид, то [image: image330.png]Anfe



, и тогда:

[image: image705.png]


Если металл выделяется в виде сплава с другими компонентами или растворяется в фазе-коллекторе, его активность не равна единице и формула принимает вид (см вверх)

[image: image706.png]2 _Tidlna; =0




Активность металла в сплаве здесь должна быть известна из независимых измерений.

Опытным путем в данном методе определяют отношение [image: image331.png]Frs0
Py,




.


Кроме того, активность оксидного компонента связана с равновесным давлением кислорода над расплавом, с учетом реакций в газовой фазе, например:

[image: image332.png]H,O



или[image: image333.png]CO + 50, = COy



Тогда можно показать, что [image: image334.png]



Для сульфидных расплавов используют реакцию:

[image: image335.png]



или (значительно реже):

[image: image336.png]



По значению э. д. с. гальванического элемента
ЭДС концентрационной цепи с переносом может быть выражена след. соотношением:

[image: image337.png]



Ттакую цепь можно использовать для нахождения активности и коэфф. активности. В некоторых случаях (например, для сложных сульфидных расплавов) побочное взаимодейтсвие электролита с электродами может приводить к невозможности определения активности компонентов по ЭДС цепи, тогда используют концентрационные цепи без переноса. Нахождение активности компонента по ЭДС концентрационной цепи без переноса — один из самых точных способов определения активности.


	31. Условие химического равновесия. Термодинамический вывод закона действующих масс. 

Химическим равновесием называется такое состояние обратимой химической реакции

aA + bB = cC + dD,

при котором с течением времени не происходит изменения концентраций реагирующих веществ в реакционной смеси. Состояние химического равновесия характеризуется константой химического равновесия:
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, где Ci – концентрации компонентов в равновесной идеальной смеси.

Константа равновесия может быть выражена также через равновесные мольные доли Xi компонентов:

[image: image339.png]KXy
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. Для реакций, протекающих в газовой фазе, константу равновесия удобно выражать через равновесные парциальные давления Pi компонентов:

[image: image340.png]BB
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. Для идеальных газов Pi = CiRT и Pi = XiP, где P – общее давление, поэтому KP, KC и KX связаны следующим соотношением:

KP = KC (RT) c+d–a–b = KXP c+d–a–b. Константа равновесия связана с [image: image341.png]


rGo химической реакции:

[image: image342.png]


;[image: image343.png]



ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ – т/д. равновесие в системе, между компонентами к-рой происходят хим. р-ции. Для данной р-ции[image: image344.jpg]IvA; =—=1v;B,
7 7



 где Аi - исходные реагенты; Вj - продукты; vi и vj - их стехиометрич. коэффициенты соотв., химическое равновесие достигается при условии: 
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где[image: image346.jpg]


и[image: image347.jpg]


- хим. потенциалы соотв. исходных реагентов и продуктов.  Условие химического равновесия может быть выведено из любого условия термодинамического равновесия, в частности из условия минимума энергии Гиббса системы dGT,p = 0 при постоянных абс. т-ре Т и давлении р. 
К условию химического равновесия добавляется требование постоянства т-ры и давления по всему объему системы (в случае гетерогенных р-ций для химического равновесия необходимо, чтобы т-ра и давление были одинаковы во всех фазах системы). 
Т/д вывод:
В химической термодинамике закон действующих масс связывает между собой равновесные активности исходных веществ и продуктов реакции, согласно соотношению:[image: image348.png]


Где ai — активность веществ. Вместо активности могут быть использованы концентрация (для реакции в идеальном растворе), парциальные давления (реакция в смеси идеальных газов), фугитивность (реакция в смеси реальных газов);  νi — стехиометрический коэффициент (для исходных веществ принимается отрицательным, для продуктов — положительным);  Ka — константа химического равновесия. Индекс «a» здесь означает использование величины активности в формуле. На практике в расчётах, не требующих особой точности, значения активности обычно заменяются на соответствующие значения концентраций (для реакций в растворах) либо парциальных давлений (для реакций между газами). Константу равновесия при этом обозначают Kc или Kp соответственно. Впервые закон действующих масс был выведен из кинетических представлений Гульдбергом и Вааге, а термодинамический вывод его дан Вант-Гоффом в 1885 году.

32. Изотерма химической реакции Вант-Гоффа.

Изменение [image: image349.png]


rG или [image: image350.png]


rF в химической реакции при заданных (не обязательно равновесных) парциальных давлениях Pi или концентрациях Ci компонентов можно рассчитать по уравнению изотермы химической реакции (изотермы Вант-Гоффа):

[image: image351.png]


.
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. 

33. Различные константы равновесия и связь между ними. Химическое равновесие в идеальных и реальных системах.

Химическим равновесием называется такое состояние обратимой химической реакции

aA + bB = cC + dD,

при котором с течением времени не происходит изменения концентраций реагирующих веществ в реакционной смеси. Состояние химического равновесия характеризуется константой химического равновесия:

[image: image707.png]


, 

где Ci – концентрации компонентов в равновесной идеальной смеси.

Константа равновесия может быть выражена также через равновесные мольные доли Xi компонентов:

[image: image708.png](
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. 

Для реакций, протекающих в газовой фазе, константу равновесия удобно выражать через равновесные парциальные давления Pi компонентов:

[image: image353.png]BB
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Для идеальных газов Pi = CiRT и Pi = XiP, где P – общее давление, поэтому KP, KC и KX связаны следующим соотношением:

KP = KC (RT) c+d–a–b = KXP c+d–a–b. 

Константа равновесия связана с [image: image354.png]


rGo химической реакции:

[image: image355.png]
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[image: image357.png]


В случае идеальных р-ров вместо активностей компонентов используют их молярные доли xi. 

[image: image358.jpg]©]



где k1 и k-1 - константы скорости прямой и обратной р-ций.




	35. Движение ионов в растворе. Удельная и эквивалентная электропроводность.

Электропроводность растворов электролитов
Электропроводность [image: image359]("Каппа") раствора - величина, обратная его сопротивлению R, имеет размерность Ом-1. Для проводника постоянного сечения

[image: image360.png]


,где [image: image361]- удельное сопротивление; S - площадь сечения проводника; l - длина проводника; [image: image362]- удельная электропроводность.

Удельной электропроводностью [image: image363]("каппа") раствора называется электропроводность слоя раствора длиной 1 см, заключенного между электродами площадью 1см2. Она выражается в Ом-1. см-1. В системе СИ удельная электропроводность измеряется в Ом-1. м-1.

Эквивалентной электропроводностью [image: image364]("лямбда") называется электропроводность такого объема раствора, в котором содержится 1 г-экв растворенного вещества; при условии, что электроды находятся на расстоянии 1 см друг от друга, она выражается в Ом-1. см2. г-экв-1.

[image: image365.png]A=tk



,где V = 1/C - разведение (или разбавление) раствора, т.е. объем, в котором содержится 1 г-экв растворенного вещества, а C - эквивалентная концентрация (нормальность) раствора. В системе СИ эквивалентная электропроводность выражается в Ом-1. м2. кг-кв-1.

Эквивалентная электропроводность [image: image366]растворов электролитов возрастает с ростом разбавления раствора и при бесконечном разбавлении (т.е. при бесконечно малой концентрации) достигает предельного значения [image: image367]0. которое называется эквивалентной электропроводностью раствора при бесконечном разведении.

В разбавленных растворах сильных электролитов выполняется эмпирический закон Кольрауша (закон квадратного корня):

[image: image368.png]n=a - 4T



,где [image: image369]и [image: image370]0 - эквивалентная электропроводность раствора при концентрации С и при бесконечном разведении, A - константа (при данной температуре) для данного электролита и растворителя.

В растворах слабых электролитов [image: image371]и [image: image372]0 связаны со степенью диссоциации [image: image373]электролита уравнением Аррениуса:

[image: image374.png]


.Кроме того, выполняется закон разведения Оствальда, который для бинарного электролита записывается следующим образом:

[image: image375.png]


,где K - константа диссоциации слабого электролита.

Электропроводность электролитов связана со скоростями движения ионов в р-ре. Скорость движения vi [м.с-1] иона в р-ре пропорциональна напряженности приложенного электрического поля E [В.м-1]:

vi = uiE. Коэфф. пропорциональности u [м2. с-1. В-1] называется абсолютной подвижностью иона. Произведение uiF (F - постоянная Фарадея) называется подвижностью иона [image: image376]i[Ом-1. м2. кг-экв-1]:[image: image377]i = uiF. Подвижность иона при бесконечном разбавлении называется предельной подвижностью иона и обозначается [image: image378]i0. Предельные подвижности [image: image379]i0 некоторых ионов в водном растворе [Ом-1. см2. г-экв-1] приведены в Таблице 10.1.
Согласно закону Кольрауша о независимой миграции ионов, эквивалентная электропроводность раствора при бесконечном разведении равна сумме предельных подвижностей катионов и анионов:

[image: image380]0 = [image: image381]0+ + [image: image382]0-.

Доля тока, переносимая данным ионом, называется числом переноса ti иона:

[image: image383.png]


,

причем по определению [image: image384.png]


.

Согласно закону Стокса, предельная подвижность [image: image385]0 иона с зарядом z и радиусом r в растворителе с вязкостью h описывается формулой:
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,

где e - элементарный заряд, F - постоянная Фарадея.

Из этого уравнения следует правило Вальдена-Писаржевского, согласно которому для любого иона или электролита:

[image: image387.png]


.


	34. Зависимость константы равновесия от температуры. Уравнение изобары (изохоры) Вант-Гоффа в дифференциальной и интегральной форме. Принцип Ле Шателье.

Согласно принципу Ле Шателье, если на систему, находящуюся в равновесии, оказать внешнее воздействие, то равновесие сместится так, чтобы уменьшить эффект внешнего воздействия. Так, повышение давления сдвигает равновесие в сторону уменьшения количества молекул газа. Добавление в равновесную смесь какого-либо компонента реакции сдвигает равновесие в сторону уменьшения количества этого компонента. Повышение (или понижение) температуры сдвигает равновесие в сторону реакции, протекающей с поглощением (выделением) теплоты.

Количественно зависимость константы равновесия от температуры описывается уравнением изобары химической реакции (изобары Вант-Гоффа)
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и изохоры химической реакции (изохоры Вант-Гоффа)
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. Интегрирование уравнения в предположении, что [image: image390.png]


rH реакции не зависит от температуры (что справедливо в узких интервалах температур), дает:[image: image391.png]AH 4T
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;  [image: image392.png]



где C – константа интегрирования. Таким образом, зависимость ln KP от 1/Т должна быть линейной, а наклон прямой равен –[image: image393.png]


rH /R.

Интегрирование в пределах K1, K2, и T1, T2 дает:

[image: image394.png])
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[image: image395.png]



По этому уравнению, зная константы равновесия при двух разных температурах, можно рассчитать [image: image396.png]


rH реакции. Соответственно, зная [image: image397.png]


rH реакции и константу равновесия при одной температуре, можно рассчитать константу равновесия при другой температуре.

36. Закон Кольрауша для растворов сильных электролитов. Зависимость эквивалентной электропроводности от концентрации. Подвижность ионов. Числа переноса.

В разбавленных растворах сильных электролитов выполняется эмпирический закон Кольрауша (закон квадратного корня):

[image: image398.png]n=a - 4T



,где [image: image399]и [image: image400]0 - эквивалентная электропроводность раствора при концентрации С и при бесконечном разведении, A - константа (при данной температуре) для данного электролита и растворителя.

Согласно закону Кольрауша о независимой миграции ионов, эквивалентная электропроводность раствора при бесконечном разведении равна сумме предельных подвижностей катионов и анионов:

[image: image401]0 = [image: image402]0+ + [image: image403]0-.

Эквивалентной электропроводностью [image: image404]("лямбда") называется электропроводность такого объема раствора, в котором содержится 1 г-экв растворенного вещества; при условии, что электроды находятся на расстоянии 1 см друг от друга, она выражается в Ом-1. см2. г-экв-1.

[image: image405.png]A=tk



,где V = 1/C - разведение (или разбавление) раствора, т.е. объем, в котором содержится 1 г-экв растворенного вещества, а C - эквивалентная концентрация (нормальность) раствора. В системе СИ эквивалентная электропроводность выражается в Ом-1. м2. кг-кв-1. Эквивалентная электропроводность [image: image406]растворов электролитов возрастает с ростом разбавления раствора и при бесконечном разбавлении (т.е. при бесконечно малой концентрации) достигает предельного значения [image: image407]0. которое называется эквивалентной электропроводностью раствора при бесконечном разведении.

Электропроводность электролитов связана со скоростями движения ионов в растворе. Скорость движения vi [м.с-1] иона в растворе пропорциональна напряженности приложенного электрического поля E [В.м-1]: vi = uiE.
Коэфф. пропорциональности u [м2. с-1. В-1] называется абсолютной подвижностью иона. Произведение uiF (F - постоянная Фарадея) называется подвижностью иона [image: image408]i[Ом-1. м2. кг-экв-1]:

[image: image409]i = uiF.

Подвижность иона при бесконечном разбавлении называется предельной подвижностью иона и обозначается [image: image410]i0. Предельные подвижности [image: image411]i0 некоторых ионов в водном растворе [Ом-1. см2. г-экв-1] приведены в Таблице 10.1.

Доля тока, переносимая данным ионом, называется числом переноса ti иона:

[image: image412.png]


, причем по определению [image: image413.png]


.


	37. Теория Аррениуса для слабых электролитов. Закон разведения Оствальда.

Классическая теория электролитической диссоциации была создана С. Аррениусом и В. Оствальдом в 1887 году. Аррениус придерживался физической теории растворов, не учитывал взаимодействие электролита с водой и считал, что в растворах находятся свободные ионы. Русские химики И. А. Каблуков и В. А. Кистяковский применили для объяснения электролитической диссоциации химическую теорию растворов Д. И. Менделеева и доказали, что при растворении электролита происходит его химическое взаимодействие с водой, в результате которого электролит диссоциирует на ионы.

Классическая теория электролитической диссоциации основана на предположении о неполной диссоциации растворённого вещества, характеризуемой степенью диссоциации α, т. е. долей распавшихся молекул электролита. Динамическое равновесие между недиссоциированными молекулами и ионами описывается законом действующих масс . Например, электролитическая диссоциация бинарного электролита KA выражается уравнением типа:

[image: image414.png]=
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 Константа диссоциации Kd определяется активностями катионов [image: image415.png]


, анионов [image: image416.png]


и недиссоциированных молекул [image: image417.png]L A



следующим образом:[image: image418.png]Okt " Qa-

Apc 4



 Значение Kd зависит от природы растворённого вещества и растворителя, а также от температуры и может быть определено несколькими экспериментальными методами. Степень диссоциации (α) может быть рассчитана при любой концентрации электролита с помощью соотношения:

[image: image419.png]


, 

где [image: image420.png]


— средний коэффициент активности электролита.

В растворах слабых электролитов [image: image421]и [image: image422]0 связаны со степенью диссоциации [image: image423]электролита уравнением Аррениуса: [image: image424.png]


.

Кроме того, выполняется закон разведения Оствальда, который для бинарного электролита записывается следующим образом:

[image: image425.png]


,

где K - константа диссоциации слабого электролита.


	38. Активность иона. Средний ионный коэффициент активности. Теория Дебая-Хюккеля.

Активность электролитов

Переносчиками эл. тока в р-рах электролитов являются ионы, образующиеся при диссоциации молекул электролитов. Поскольку при диссоциации число частиц в растворе возрастает, растворы электролитов обладают аномальными коллигативными св-вами.

Ур-я, описывающие коллигативные св-ва неэлектролитов, можно применить и для описания св-тв ид. р-ров электролитов, если ввести поправочный изотонический коэфф. Вант-Гоффа i, например:

[image: image426]осм. = iCRT или [image: image427.png]


Tзам. = iKm.

Изотонический коэффициент связан со степенью диссоциации [image: image428]электролита:

i = 1 + [image: image429](n - 1),

где n - количество ионов, образующихся при диссоциации одной молекулы.

Свойства реальных растворов описываются уравнениями, в которых вместо концентраций вводится активность. Активность иона ai выражается в виде произведения концентрации иона mi на его коэффициент активности [image: image430]i:

ai = [image: image431]i mi.

Экспериментально определить активности катиона a+ и аниона a- невозможно, поэтому вводится понятие средней ионной активности a[image: image432.png]


 . Для электролита, образующего n + катионов и n - анионов,

[image: image433.png]


,

где n = n + + n -.

Аналогично определяют средний ионный коэффициент активности [image: image434][image: image435.png]
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и среднюю ионную моляльность m[image: image437.png]


 
[image: image438.png]


,

где [image: image439.png]


- моляльность электролита.

Активность электролита определяется как

[image: image440.png]



Согласно закону ионной силы, коэфф. активности ионов не зависят от конкретного вида ионов, находящихся в растворе, а зависят от ионной силы I раствора:

[image: image441.png]1=05), mz}



,

где zi - заряд иона (в единицах заряда протона), mi - его моляльная концентрация.

Согласно первому приближению теории Дебая-Хюккеля, можно рассчитать как коэфф. активности [image: image442]i отдельного иона

[image: image443.png]


,

так и средний ионный коэффициент активности [image: image444][image: image445.png]


:

[image: image446.png]Igy, = Az |WT



,

где z+ и z- заряды катиона и аниона, I - ионная сила раствора, A - константа, зависящая от диэлектрической проницаемости растворителя и температуры. Для водного раствора при 25o C A = 0.509.

ТЕОРИЯ ДЕБАЯ - ХЮККЕЛЯ, статистич. теория разбавленных р-ров сильн. электролитов, позволяющая рассчитать коэф. активности ионов. Основана на предположении о полной диссоциации электролита на ионы, кот. распределены в р-ле, рассматриваемом как непрерывная среда. Каждый ион действием своего электрич. заряда поляризует окружение и образует вокруг себя нек-рое преобладание ионов противоположного знака - т. наз. ионную атмосферу. В отсутствие внеш. эл. поля ионная атмосфера имеет сферич. симметрию и ее заряд равен по величине и противоположен по знаку заряду создающего ее центр. иона.




	39. Электродный потенциал. Электродвижущая сила (ЭДС). 

Потенциал E электрода рассчитывается по формуле Нернста:
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,

где aOx и aRed - активности окисленной и восстановленной форм вещества, участвующего в полуреакции; Eo - стандартный потенциал электрода (при aOx = aRed =1); n - число электронов, участвующих в полуреакции; R - газовая постоянная; T - абсолютная температура; F - постоянная Фарадея. При 25o C
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Стандартные электродные потенциалы электродов измеряются относительно стандартного водородного электрода, потенциал которого принят равным нулю. Значения некоторых стандартных электродных потенциалов приведены в таблице 12.1.

Электродвижущая сила (ЭДС) элемента равна разности потенциалов правого и левого электродов:

E = EП - EЛ.

Если ЭДС элемента положительна, то реакция (так, как она записана в элементе) протекает самопроизвольно. Если ЭДС отрицательна, то самопроизвольно протекает обратная реакция.

Стандартная ЭДС равна разности стандартных потенциалов:

[image: image449.png]B =B -ES



.

Для элемента Даниэля стандартная ЭДС равна

Eo = Eo (Cu2+/Cu) - Eo (Zn2+/Zn) = +0.337 - (-0.763) = +1.100 В.

ЭДС элемента связана с [image: image450.png]


G протекающей в элементе реакции:

[image: image451.png]


G = - nFE.

Зная стандартную ЭДС, можно рассчитать константу равновесия протекающей в элементе реакции:

[image: image452.png]


.

Константа равновесия реакции, протекающей в элементе Даниэля, равна

[image: image453.png]3142981



= 1.54. 1037.

Зная температурный коэффициент ЭДС [image: image454.png]


, можно найти другие термодинамические функции:

[image: image455.png]


S = [image: image456.png]



[image: image457.png]


H = [image: image458.png]


G + T[image: image459.png]


 S = - nFE + [image: image460.png]


.
	40. Основные типы электродов и гальванических элементов.

Гальванический элемент — химический источник электрического тока, названный в честь Луиджи Гальвани. Принцип действия гальванического элемента основан на взаимодействии двух металлов через электролит, приводящем к возникновению в замкнутой цепи электрического тока. ЭДС гальванического элемента зависит от материала электродов и состава электролита. Сейчас широко распространены следующие гальванические элементы:

Тип

ЭДС (В)

Достоинства

угольно-цинковые (солевые)

1,5

дешёвые

щелочные (жаргонное название — алкалиновые)

1,6

высокий ток, ёмкие

никельоксигидроксидные (NiOOH)
1,6

высокий ток,очень ёмкие

литиевые

3,0

очень высокий ток, очень ёмкие

 Для гальванического элемента принята следующая форма записи (на примере элемента Даниэля):

Zn | ZnSO4 || CuSO4 | Cu, где вертикальная линия | обозначает границу раздела фаз, а двойная вертикальная линия || - солевой мостик. Электрод, на котором происходит окисление, называется анодом; электрод, на котором происходит восстановление, называется катодом. Гальванический элемент принято записывать так, чтобы анод находился слева. Электродные полуреакции принято записывать как реакции восстановления (таблица 12.1), поэтому общая реакция в гальваническом элементе записывается как разность между реакциями на правом и левом электродах:

Правый электрод: Cu2+ + 2e = Cu

Левый электрод: Zn2+ + 2e = Zn

Общая реакция: Cu2+ + Zn = Cu + Zn2+

 Типы гальванических элементов  Концентрационные элементы состоят из одинаковых электродов, отличающихся активностями потенциалопределяющего иона [image: image461.png]


 ЭДС этих элементов обычно очень мала. Концентрационные элементы используются при определении pH и концентраций труднорастворимых солей. В топливных гальванических элементах (электрохимических генераторах) процесс окисления некоторых видов топлива используется для непосредственного получения электрической энергии. Основным их преимуществом является принципиальная возможность достижения очень высоких КПД использования топлив. В щелочном водородно-кислородном топливном элементе [image: image462.png](=M, HoKOH|O,, Mo+,



где M1 и M2 – проводники первого рода, в основном серебро, металлы платиновой группы и некоторые другие, играющие роль катализаторов электродных процессов и токоотводов, на аноде идет реакция [image: image463.png]H, +40H™ - 4™ =4H,0,



 а на катоде – [image: image464.png]0, +2H,0 +4¢” =40H™



Суммарный процесс соответствует реакции горения водорода: [image: image465.png]


 Батарея топливных элементов с устройствами для подвода топлива и окислителя, вывода продуктов реакции, поддержания и регулирования температуры, называется электрохимическим генератором. Кислородно-водородные генераторы применяются на космических кораблях. Они обеспечивают космический корабль и космонавтов не только энергией, но и водой, которая является продуктом реакции в топливном элементе. Аккумуляторами называются обратимые гальванические элементы многоразового действия. При пропускании через них электрического тока (зарядке) они накапливают химическую энергию, которую потом при их работе (разрядке) отдают потребителю в виде электрической энергии. Наиболее распространены два вида аккумуляторов: кислотный (свинцовый) и щелочные. Анод заряженного свинцового аккумулятора состоит из свинца, катод – из диоксида свинца. Металлический тип проводимости PbO2 делает его пригодным для работы в качестве электрода. Электролитом служит раствор H2SO4 (32–39 %), в котором PbSO4 и PbO2 малорастворимы. Схему аккумулятора можно изобразить так: 
 Анодный процесс работающего аккумулятора
  катодный процесс – 
Таким образом, в свинцовом аккумуляторе осуществляется реакция 
  При зарядке протекает обратная реакция и электроды меняют свои функции: катод становится анодом, а анод – катодом. ЭДС свинцового аккумулятора зависит от отношения активности кислоты и воды: 
 В процессе работы аккумулятора концентрация кислоты падает, а следовательно, падает и ЭДС. Когда ЭДС достигает 1,85 В, аккумулятор считается разрядившимся. При более низкой ЭДС пластины покрываются тонким слоем PbSO4 и и аккумулятор разряжается необратимо. Во избежание этого аккумулятор периодически подзаряжают.
В заряженном щелочном железо-никелевом аккумуляторе анодом служит железо, катодом – гидроксид никеля (III), электролит – 20%-й раствор KOH: [image: image471.png](—)Fe, Fe(OH),[KOH[NI(OH),, Ni(OH),, Ni(+)



 При работе аккумулятора на аноде происходит окисление железа: [image: image472.png]Fe — 2¢7 + 20H™ =Fe(OH),



 на катоде – восстановление гидроксида никеля (III): [image: image473.png]Ni(OH), + 26 = 2Ni(OH), + 20H"



Суммарная активность процесса: [image: image474.png]Fe + 2Nx(OH)3‘_;Fe(OH)2 +2MNi(OH),

Pmp—




	В уравнении Нернста для данного аккумулятора под знаком логарифма стоят не концентрации, а 

произведения растворимости ПР участвующих в этой реакции труднорастворимых веществ: [image: image475.png]0,059
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ЭДС щелочного аккумулятора не зависит от концентрации щелочи, поскольку в выражение под знаком логарифма входят постоянные величины.

Аналогично работают щелочные кадмий-никелевый и серебряно-цинковый аккумуляторы: [image: image476.png]Cd + 2Ni(OH), = Cd(OH), + 2Ni(OH),



[image: image477.png]Zn+ 2AgOH = Zn(OH), + 2Ag




 Водоро́дный электро́д — электрод, использующийся в качестве электрода сравнения при различных электрохимических измерениях и в гальванических элементах. Водородный электрод (ВЭ) представляет собой пластинку или проволоку из металла, хорошо поглощающего газообразный водород (обычно используют платину или палладий), насыщенную водородом (при атмосферном давлении) и погруженную в водный раствор, содержащий ионы водорода. Потенциал платины зависит от концентрации ионов Н+ в растворе. Электрод является эталоном, относительно которого ведется отсчет электродного потенциала определяемой химической реакции. При давлении водорода 1 атм., концентрации протонов в растворе 1 моль/л и температуре 298 К потенциал ВЭ принимают равным 0 В. При сборке гальванического элемента из ВЭ и определяемого электрода, на поверхности платины обратимо протекает реакция:

2Н+ + 2e− = H2 то есть, происходит либо восстановление водорода, либо его окисление — это зависит от потенциала реакции, протекающей на определяемом электроде. Измеряя ЭДС гальванического электрода при стандартных условиях (см. выше) определяют стандартный электродный потенциал определяемой химической реакции.

ВЭ применяют для измерения стандартного электродного потенциала электрохимической реакции, для измерения концентрации (активности) водородных ионов, а также любых других ионов. Применяют ВЭ так же для определения произведения растворимости, для определения констант скорости некоторых электрохимических реакций.

[image: image709.png]


Схема стандартного водородного электрода:

1. Платиновый электрод. 

2. Подводимый газообразный водород. 

3. Раствор кислоты (обычно HCl), в котором концентрация H+ = 1 моль/л. 

4. Водяной затвор, препятствующий попаданию кислорода воздуха. 

5. Электролитический мост (состоящий из концентрированного р-ра KCl), позволяющий присоединить вторую половину гальванического элемента. 

Хлорсеребряный электрод (ХСЭ) благодаря стабильности потенциала и простоте конструкции является одним из наиболее часто употребляемых в лабораторной практике электродов сравнения. Представляет собой серебряную пластинку или проволочку, покрытую слоем малорастворимой соли серебра (обычно - хлорида) и опущенной в насыщенный раствор хлорида калия. Схематически записывается как: Ag|AgCl|KCl|Cl−.

Потенциалоопределяющим для такого электрода является анион хлорида в равновесии: AgCl(s) ↔ Ag+ + Cl−
При 25 °С потенциал насыщенного ХСЭ составляет 0,222 В[1].

 ЭЛЕКТРОДЫ СРАВНЕНИЯ, электрохим. системы, предназначенные для измерения электродных потенциалов. Необходимость их использования обусловлена невозможностью измерения абс. величины потенциала отдельного электрода. В принципе в качестве электрода сравнения может служить любой электрод в термодинамически равновесном состоянии, удовлетворяющий требованиям воспроизводимости, постоянства во времени всех характеристик и относит, простоты изготовления. Для водных электролитов наиб, часто применяют в качестве электродов сравнения водородный, каломельный, галогеносеребряные, оксидно-ртутный и хингидронный электроды. 
Водородный электрод сравнения представляет собой кусочек платиновой фольги или сетки, покрытый слоем электролитич. Pt и погруженный частично в р-р, через к-рый пропускают Н2. При адсорбции на электроде образуются адсорбир. атомы Надс. Электродные р-ции на водородном электроде сравнения описываются ур-ниями: Н2[image: image478.jpg]


 2Надс[image: image479.jpg]


2Н+ + 2е (е - электрон). Водородный электрод при давлении водорода рН2 равном 1 атм (1,01 х 105 Па), термодинамич. активности ионов водорода в р-ре аН+, равной 1, наз. стандартным водородным электродом, а его потенциал условно принимают равным нулю. Потенциалы других электродов, отнесенные к стандартному водородному электроду, составляют шкалу стандартных электродных потенциалов (см. Стандартный потенциал). Для водородного электрода сравнения Нернста уравнение записывается в виде: 

[image: image480.jpg]RT RT
=S a2 inpy,.,



где Т - абс. т-ра; F - постоянная Фарадея; R - газовая постоянная. При рН2 = 1 атм электродный потенциал 

[image: image481.jpg]RT RT
E=""Inay=-2,303 " pH.



 Используется в широком диапазоне рН - от значений, соответствующим конц. к-там, до значений, соответствующим конц. щелочам. Однако в нейтральных р-рах водородный электрод сравнения может нормально функционировать лишь при условии, что р-р обладает достаточно хорошими буферными св-вами (см. Буферный раствор). Это связано с тем, что при установлении равновесного потенциала на платинированной платине, а также при пропускании тока через водородный электрод сравнения появляется (или исчезает) нек-рое кол-во ионов Н+, т. е. изменяется рН р-ра, что особенно заметно в нейтральных средах. 
	Водородный электрод применяют в широком интервале т-р, отвечающем существованию водных р-ров. Следует, однако, учитывать, что при повышении т-ры парциальное давление водорода падает вследствие роста давления паров р-рителя и обусловленное этим изменение потенциала электрода сравнения соответствует ур-нию 

[image: image482.jpg]


, где р - барометрич. давление (в кПа), a ps - суммарное давление насыщ. паров над р-ром (кПа). Возможность использования водородного электрода в орг. средах требует спец. проверки, т. к. Pt может катализировать процессы с участием орг. соед., вследствие чего нарушается равновесие электродной р-ции и электрод приобретает стационарный потенциал, отличный от равновесного. 
Каломельный электрод сравнения изготавливают, используя ртуть и р-ры каломели в хлориде калия. Электродная р-ция на этом электроде отвечает ур-нию: 2Hg + 2Сl-[image: image483.jpg]


 Hg2Cl2, а соответствующее ур-ние Нернста имеет вид: 

[image: image484.jpg]E:E"’—%lnaa-.



где E0 - стандартный потенциал. В зависимости от концентрации КС1 различают насыщенный, нормальный и децинормальный каломельные электроды сравнения. Эти электроды сравнения хорошо воспроизводимы, устойчивы и пригодны для работы при т-рах до 80 °С. При более высоких т-рах начинается разложение хлорида ртути. Часто каломельный электрод сравнения подсоединяют через солевой мостик, состоящий из концентриров. р-ра КС1 для снижения диффузионного потенциала. Потенциал Е каломельного электрода сравнения зависит от т-ры, причем температурный коэф. минимален для децинормального электрода, для к-рого Е =0,3365 - 6 х 10-5(t-25), где t - т-ра (°С). 
Галогеносеребряные электроды сравнения представляют собой серебряную проволоку, покрытую галогенидом серебра, к-рый наносится путем термич. или электрохим. разложения соли серебра. Электродная р-ция отвечает ур-нию: Ag + Hal-[image: image485.jpg]


AgHal + е (Hal - галоген), а ур-ние Нернста имеет вид: . 

[image: image486.jpg]RT
E=E- " Inauy




Удобны при работе с электрохим. ячейками без жидкостного мостика, применимы как в водных, так и во мн. неводных средах, устойчивы при повышенных т-рах. В области т-р 0-95 °С потенциал хлорсеребряного электрода сравнения описывается ур-нием: E=0,23655-- 4,8564 x 10-4t - 3,4205 x 10-6t2 + 5,869 x 10-9t3. 
Оксидно-ртутный электрод сравнения приготавливают из ртути и насыщенных р-ров оксида ртути в водном р-ре щелочи. Электродная р-ция: Hg2O + 2e + H2O[image: image487.jpg]


 2Hg + 2OH ; 

ур-ние Нернста: 
[image: image488.jpg]RT
E=E-""lnaor .




Удобен при работе в щелочных р-рах, т. к. при этом легко реализовать цепи без жидкостного соединения. 
Хингидронный электрод сравнения представляет собой платиновую проволочку, опущенную в насыщ. р-р хингидрона. Электродная р-ция: С6Н4(ОН)2[image: image489.jpg]


 С6Н4О2 + 2Н+ + 2е. Стандартный потенциал E° = 0,6992 В. Используется в интервале рН 0-6, а в буферных р-рах в отсутствие сильных окислителей - до рН[image: image490.jpg]


8,5. В интервале т-р 0-50 °С потенциал хингидронного электрода сравнения выражается ур-нием: Е = 0,6992 - 7,4 x 10-4(t -25) + [0,0591 + 2 x 10-4(t -25)] lgaН+ . 
При измерениях в неводных средах в принципе можно применять водные электроды сравнения, если создать воспроизводимую границу водного и неводного р-ров и учитывать возникающий на этой границе диффузионный потенциал. Часто в неводных средах используют электроды сравнения на основе серебра в р-ре его соли. 
В расплавленных солевых системах наиболее часто используются электроды сравнения, основанные на паре AgI/Ag, к-рая стабильна в разл. расплавах. 
Потенциалы водных электродов сравнения по отношению к стандартному водородному электроду при 25 °С приведены в табл.: 

Электрод
Потенциал, В

Насыщенный каломельный: Hg | Hg2Cl2, насыщенный КС1

0,2412

Нормальный каломельный: Hg| Hg2Cl2, 1M КС1

0,2801

Децинормальный каломельный: Hg| Hg2Cl2, 0,1M KC1

0,3337

Хлорсеребряный: Ag | AgCl, насыщенный КС1

0,197

Оксидно-ртутный: Hg| HgO, 0.1M NaOH

0,926




	41. Зависимость электродного потенциала от концентрации (активности). Уравнение Нернста.

Потенциал E электрода рассчитывается по формуле Нернста:

[image: image491.png]RT, aoy
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,где aOx и aRed - активности окисленной и восстановленной форм вещества, участвующего в полуреакции; Eo - стандартный потенциал электрода (при aOx = aRed =1); n - число электронов, участвующих в полуреакции; R - газовая постоянная; T - абсолютная температура; F - постоянная Фарадея. При 25o C
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Стандартные электродные потенциалы электродов измеряются относительно стандартного водородного электрода, потенциал которого принят равным нулю. Значения некоторых стандартных электродных потенциалов приведены в таблице 12.1.

УР-Е НEРНСТА, описывает зависимость равновесного потенциала электрода от термодинамич. активности (концентрации) потенциал-определяющих компонентов р-ра электролита. Пусть на границе электрод-р-р в равновесных условиях протекает процесс

[image: image493.jpg]VAA +vgB + ... +ne2v L+ vyM+.




где А, В, ..., L, М, ...-реагенты, vA, vB, ..., vL, vM, ...-их стехиометрич. коэф., "-число электронов, участвующих в р-ции. Для гальвани-потенциала электрода (см. Межфазные скачки потенциала)Нернста уравнение записывается в виде:
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где DMpj0-постоянная, R-газовая постоянная, Т-т-ра, F-постоянная Фарадея, сi, ai, fi-соотв. концентрации, активности и коэф. активности реагентов. Поскольку абс. значения гальвани-потенциала невозможно определить, часто приводится аналогичное выражение для потенциала электрода относительно определенного электрода сравнения:

[image: image495.jpg]


где Е0-эмпирич. постоянная, зависящая от выбора электрода сравнения. Использование концентраций сi вместо активностей аi в Нернста уравнении возможно лишь для разб. р-ров и при избытке индифферентного электролита.

Нернста уравнение впервые было получено В. Нернстом в 1888 для частного случая системы металл М-ион Mz+ (z-зарядовое число ионов металла в р-ре) в виде:

[image: image496.jpg]



42. Определение термодинамических функций методом ЭДС.

Электродвижущая сила (ЭДС) элемента равна разности потенциалов правого и левого электродов:

E = EП - EЛ.

Если ЭДС элемента положительна, то реакция (так, как она записана в элементе) протекает самопроизвольно. Если ЭДС отрицательна, то самопроизвольно протекает обратная реакция.

Стандартная ЭДС равна разности стандартных потенциалов: [image: image497.png]B =B -ES



.

Для элемента Даниэля стандартная ЭДС равна

Eo = Eo (Cu2+/Cu) - Eo (Zn2+/Zn) = +0.337 - (-0.763) = +1.100 В.

ЭДС элемента связана с [image: image498.png]


G протекающей в элементе реакции:

[image: image499.png]


G = - nFE.

Зная стандартную ЭДС, можно рассчитать константу равновесия протекающей в элементе реакции:

[image: image500.png]


.

Константа равновесия реакции, протекающей в элементе Даниэля, равна

[image: image501.png]3142981



= 1.54. 1037.

Зная температурный коэффициент ЭДС [image: image502.png]


, можно найти другие термодинамические функции:

[image: image503.png]


S = [image: image504.png]



[image: image505.png]


H = [image: image506.png]


G + T[image: image507.png]


 S = - nFE + [image: image508.png]


.


	43. Скорость химической реакции. Основной постулат химической кинетики (закон действующих масс).

Химическая кинетика - раздел физической химии, изучающий скорости химических реакций. Основные задачи химической кинетики: 1) расчет скоростей реакций и определение кинетических кривых, т.е. зависимости концентраций реагирующих веществ от времени (прямая задача); 2) определение механизмов реакций по кинетическим кривым (обратная задача).

Скорость химической реакции описывает изменение концентраций реагирующих веществ в единицу времени. Для реакции

aA + bB + ...[image: image509.png]


 dD + eE + ...

скорость реакции определяется следующим образом:

[image: image510.png]


,

где квадратные скобки обозначают концентрацию вещества (обычно измеряется в моль/л), t - время; a, b, d, e - стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции.

Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, их концентрации, температуры и наличия катализатора. Зависимость скорости реакции от концентрации описывается основным постулатом химической кинетики - законом действующих масс: 

Скорость химической реакции в каждый момент времени пропорциональна текущим концентрациям реагирующих веществ, возведенным в некоторые степени: [image: image511.png]wit) =k [A][BY



, где k - константа скорости (не зависящая от концентрации); x, y - некоторые числа, которые называют порядком реакции по веществам A и B, соответственно. Эти числа в общем случае никак не связаны с коэффициентами a и b в уравнении реакции. Сумма показателей степеней x + y называется общим порядком реакции. Порядок реакции может быть положительным или отрицательным, целым или дробным.

Большинство химических реакций состоит из нескольких стадий, называемых элементарными реакциями. Под элементарной реакцией обычно понимают единичный акт образования или разрыва химической связи, протекающий через образование переходного комплекса. Число частиц, участвующих в элементарной реакции, называют молекулярностью реакции. Элементарные реакции бывают только трех типов: мономолекулярные (A [image: image512.png]


B + ...), бимолекулярные (A + B [image: image513.png]


D + ...) и тримолекулярные (2A + B [image: image514.png]


D + ...). Для элементарных реакций общий порядок равен молекулярности, а порядки по веществам равны коэффициентам в уравнении реакции.

Закон действующих масс устанавливает соотношение между массами реагирующих веществ в химических реакциях при равновесии, а также зависимость скорости химической реакции от концентрации исходных веществ.

Закон действующих масс в химической кинетике

Закон действующих масс в кинетической форме (основное уравнение кинетики) гласит, что скорость элементарной химической реакции пропорциональна произведению концентраций реагентов в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции[1]. Это положение сформулировано в 1867 году норвежскими учёными К. Гульдбергом и П. Вааге. Для элементарной химической реакции: [image: image515.png]N AL+ 19A) +13A3 — D



 закон действующих масс может быть записан в виде кинетического уравнения вида: [image: image516.png]C4,C 00,
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где [image: image517.png]


 — скорость химической реакции, [image: image518.png]


 — константа скорости реакции.

Для сложных реакций в общем виде это соотношение не выполняется. Тем не менее, многие сложные реакции условно можно рассматривать как ряд последовательных элементарных стадий с неустойчивыми промежуточными продуктами, формально эквивалентный переходу из начального состояния в конечное в «один шаг». Такие реакции называют формально простыми. Для формально простых реакций кинетическое уравнение может быть получено в виде: [image: image519.png]4,0
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 (для трех исходных веществ, аналогично приведённому выше уравнению). Здесь [image: image520.png]5]



, [image: image521.png]L9



, [image: image522.png]fta



 — порядок реакции по веществам [image: image523.png]


, [image: image524.png]


, [image: image525.png]


соответственно, а сумма [image: image526.png]1 + N9 + Ny



 — общий (или суммарный) порядок реакции. [image: image527.png]5]



, [image: image528.png]L9



, [image: image529.png]fta



могут быть не равны стехиометрическим коэффициентам и не обязательно целочисленные. [image: image530.png]


при определённых условиях может быть равно и нулю.

Закон действующих масс в химической термодинамике

В химической термодинамике закон действующих масс связывает между собой равновесные активности исходных веществ и продуктов реакции, согласно соотношению: [image: image531.png]


, где ai — активность веществ. Вместо активности могут быть использованы концентрация (для реакции в идеальном растворе), парциальные давления (реакция в смеси идеальных газов), фугитивность (реакция в смеси реальных газов);  νi — стехиометрический коэффициент (для исходных веществ принимается отрицательным, для продуктов — положительным);  Ka — константа химического равновесия. Индекс «a» здесь означает использование величины активности в формуле. 

На практике в расчётах, не требующих особой точности, значения активности обычно заменяются на соответствующие значения концентраций (для реакций в растворах) либо парциальных давлений (для реакций между газами). Константу равновесия при этом обозначают Kc или Kp соответственно. Впервые закон действующих масс был выведен из кинетических представлений Гульдбергом и Вааге, а термодинамический вывод его дан Вант-Гоффом в 1885 году[3].

Пример: для стандартной реакции [image: image532.png]


 константа химического равновесия определяется по формуле [image: image533.png]_ ¢(C)- (D)
=(A)- & (B)





	44. Порядок и молекулярность реакции. Методы определения порядка и константы скорости реакции.

ПОРЯДОК РЕАКЦИИ по данному в-ву, показатель степени при концентрации этого в-ва в кинетич.. ур-нии р-ции. Согласно действующих масс закону, скорость у простой (одностадийной) р-ции между в-вами А и В типа nАА + nBB : продукты равна:

[image: image534.jpg]o= l.,A =kChCP,
n,



 где uА-скорость расходования реагента А, СА и Св-концентрации реагентов А и В, k - константа скорости р-ции, nА и nв-порядки реакции по реагентам А и В соотв., п = nА + nв-общий порядок реакции (nА и nв- частные порядки реакции). Для гомог. р-ции порядок реакции по данному в-ву представляет собой стехиометрич. коэф. этого в-ва в ур-нии р-ции. Напр., в р-ции 2NO + С12 : 2NOC1 порядок реакции по NO равен 2, порядок реакции по С12 равен 1, а общий порядок реакции равен 3. Для простых р-ций порядок реакции всегда целое число (1, 2 или 3).

Для сложных р-ций порядки реакции редко совпадают с суммой стехиометрич. коэф., он м. б. числом переменным, дробным и даже отрицательным. Напр., для параллельных р-ций типа [image: image535.jpg]


продукты;[image: image536.jpg]


 продукты (k1 и k2- константы скорости для соответствующих стадий) суммарная скорость расходования А составляет  uА = k1СА+[image: image537.jpg]2k,Cx



и порядок реакции меняется по мере увеличения СА от 1 (uA — k1 СА) до 2 (uА =[image: image538.jpg]2k, C3).



Для цепной р-ции типа+[image: image539.jpg]A = 2R

ke




 [image: image540.jpg]R+ASB



+[image: image541.jpg]


 [image: image542.jpg]R"+R



[image: image543.jpg]


D в условиях, когда k1CA[image: image544.jpg]


 [image: image545.jpg]k;CACys



скорость расходования А составляет[image: image546.jpg]k,C\Cy




, т. к. [image: image547.jpg]Cy



= (k1 CA/k3)1/2, то[image: image548.jpg]


так что nА = 3/2. Для мономолекулярного превращения А в присут. В, образующего с А неактивный комплекс (А[image: image549.jpg]


 продукты; А + В[image: image550.jpg]


D), скорость р-ции [image: image551.jpg]oo =k C, =k, K™ Cp



(К- константа равновесия). Если равновесие сдвинуто вправо (CD[image: image552.jpg]


CA), порядок реакции по В равен -1.

Если зависимость скорости расходования исходного реагента или скорости накопления продукта сложной р-ции от соответствующих концентраций не описывается степенной ф-цией, говорить о порядке реакции по данному реагенту (продукту) не имеет смысла. Напр., скорость превращения субстрата S.

[image: image553.jpg]L1000 Y
Cs+ Ky



в присут. фермента Е составляет(KM-константа Михаэлиса) и зависит от начальнойконцентраций фермента [image: image554.jpg]


в первой степени, а зависимость от концентрации субстрата Cs не степенная. Такая р-ция имеет первый порядок по ферменту, говорить же о порядке реакции по субстрату не имеет смысла.

Существует ряд эмпирич. методов определения порядка реакции 1) Проводят серию опытов с переменной концентрацией реагента А, определяют начальную скорость его расходования uА и находят порядок реакции как отношение: nА = dln uA/dln CA. 2) Все реагенты, кроме А, берут в избытке, скорость расходования A ut измеряют в разные моменты времени t, порядок реакции находят как отношение: nА = dln ut/dln CA. 3) Измеряют время t1/p превращения А на 1/p-ю часть, когда все реагенты, кроме А, взяты в избытке. Это время не зависит от начальной концентрации[image: image555.jpg]


в-ва А, если nА = 1; оно обратно пропорционально [image: image556.jpg]


при nА = 2 и обратно пропорционально [image: image557.jpg]Ci,
"



при nА = 3. Так, для превращения на 50% t1/2 = k-1 ln 2 при nА = 1; tl/2 = (k[image: image558.jpg]


)-1 при nА = 2 и t1/2 = 3/2k при nА = 3. Здесь k-константа скорости р-ции, если [image: image559.jpg]


в р-ции участвует только один реагент А; если же А реагирует с В, то k равна константе скорости, умноженной на начальную концентрацию В. В общем случае для п — 1 t1/p = k-1ln[p/(p-l)], a для n.1 t1/р={[p/p-1]n-1-— 1}[image: image560.jpg]


·(п — 1)k. 4) Следят за расходованием А и определяют порядок реакции по кинетич. кривой (см. Кинетическое уравнение). Если nА = 1, то А расходуется по экспоненц. закону и uА = e-kt. Если я = 2, то кинетич. кривая описывается ф-лой:[image: image561.jpg]


uА =[image: image562.jpg]


(1 + 2k[image: image563.jpg]


t)-2. По совпадению эксперим. данных с одной из этих ф-л определяют nА .

Если продукты р-ции влияют на ее протекание, напр. при автокатализе, кинетич. ур-ние становится приближенным. В этих случаях наиб. надежным является 1-й метод определения порядка реакции. Общий порядок реакции можно определить любым из перечисл. методов, проводя р-цию со стехиометрич. смесью реагентов.

МОЛЕКУЛЯРНОСТЬ РЕАКЦИИ, число частиц реагентов, взаимодействующих друг с другом в одной элементарной (простой) р-ции и превращающихся в продукты. Так, для р-ций в р-рах молекулярность реакции не учитывает число молекул р-рителя, образующих сольватную оболочку или мол. комплексы с реагентами, т. к. эти молекулы не входят в состав продуктов р-ции. В р-циях замещения и элиминирования орг. соед., протекающих часто в неск. стадий, молекулярность реакции оценивается как число молекул, претерпевающих хим. превращение в лимитирующей стадии. Соответственно числу реагирующих частиц различают мономолекулярные реакции, бимолекулярные реакции и тримолекулярные реакции, отличающиеся кинетич. закономерностями и механизмом. Как правило, молекуляр-ность простой р-ции совпадает с порядком реакции, однако бывают и несовпадения. Напр., рекомбинации атомов в газовой фазе протекают через тройные столкновения типа [image: image564.jpg]a+aAd"+M-Cl, + M,



где М-третья частица. Суммарный порядок таких р-ций-третий (скорость u = = k[М][Сl]2, где k-константа скорости), но молекуляр-ность равна 2, т.к. в хим. взаимодействии участвуют два атома хлора, а частица М лишь принимает на себя энергию, выделившуюся при рекомбинации атомов, не претерпевая при этом хим. превращения.

Методы определения порядка хим. р-ции

Методы делятся на дифференциальные и интегральные. Дифференциальные используют исходное диф. ур 
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	3) определение по времени полупревращения. 1) получение опытным путём данных по зависимости концентрации реагир. вещества от времени подстановки в ур. для константы скорости р-ии различного порядка. Порядок р-ии определяется уравнением-подстановкой, в которое экспериментальных данных даёт постоянное значение константы скорости р-ии 2) экспериментальные данные представляются в виде графиков. Если в координатах 
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 получится прямая линия, то р-ия 1-го порядка. Р-ия будет иметь 2-ой порядок если прямая линия получится в координатах 
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. Если во втором опыте начальная концентрация была увеличена в 2 раза, а время полупревращения уменьшилось в 2 раза, значит р-ия 2-го порядка, т.к. 
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Если начальные концентрации 
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. Логарифмируя, получим 
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. Это соотношение сохранится и в случае определения времени превращения любой доли концентрации 
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 текущая концентрация исходного вещества в момент времени 1 и 2. 
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(1). Скорость р-ии при концентрации 
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 Часто получают не всю кривую 
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 Для определения ΔС измеряем концентрации вещества в какой-то момент времени и через небольшой промежуток Δτ. Графический вариант метода Вант-Гофа W=KCn прологарифмируем 
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 => является линейной функцией lgC. Определяя скорость при нескольких концентрациях, строят график lgW-lgC tgα=n. Скорость р-ии W в различный момент времени определяется как и в предыдущем случае, но тангенс угла наклона касательной к положительному направлению оси абсцисс. Определяемый таким образом порядок р-ии называется временным порядком, он учитывает влияние на порядок продолжительности р-ии. Если использовать несколько кинетических кривых, то получим истинный порядок р-ии. Время и концентрация порядка могут не совпадать. Метод изоляции. Получим выражение для константы скорости р-ии различных порядков и рассмотрим методы определения порядка р-ии применимые для тех случаев, когда кинетическое уравнение имеет вид 
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ТАБЛИЦА (дописать)

	45. Простые и сложные химические реакции. Кинетические уравнения простых реакций нулевого, первого и второго порядков.

Кинетика сложных реакций

При изучении кинетики сложных реакций, включающих несколько элементарных стадий, используют принцип независимости химических реакций: 

Если в системе протекает несколько простых реакций, то каждая из них подчиняется основному постулату химической кинетики независимо от других реакций.

Основные типы сложных реакций мы рассмотрим на примере реакций первого порядка.

1. Обратимые реакции первого порядка:[image: image602.png]



Закон действующих масс записывается следующим образом: [image: image603.png]


.

Если начальные концентрации веществ A и B обозначить, соответственно, a и b и ввести степень превращения x ([A] = a - x, [B] = b + x), то кинетическое уравнение приобретает вид:  [image: image604.png]dx
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.

Решение этого уравнения можно выразить через степень превращения, соответствующую достижению равновесия:

[image: image605.png](17 exp - (g + k)]




или [image: image606.png](g +ke=1n




, 

где x[image: image607] определяется условием равенства скоростей прямой и обратной реакций:

[image: image608.png]


, откуда следует: [image: image609.png]ka—kb
otk




. 

При t [image: image610.png]


[image: image611]наступает равновесие, которое характеризуется константой:

[image: image612.png]_BL _btx, K
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2. Параллельные реакции первого порядка: [image: image613.png]



Кинетическое уравнение записывается с учетом принципа независимости:

[image: image614.png]LR
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.

Решение этого уравнения записывается так же, как и для одной реакции первого порядка:

[image: image615.png]


, [image: image616.png][A]=a-x=aexp[- (g +&)t]



. 

Для параллельных реакций в любой момент времени отношение концентраций продуктов постоянно и определяется константами скорости элементарных стадий:

[image: image617.png]


.

3. Последовательные реакции первого порядка: [image: image618.png]2 2
A.p 2ap




Пусть в начальный момент времени есть только вещество A. Применим к этой системе закон действующих масс и принцип независимости химических реакций:

[image: image619.png]



с начальными условиями [A]0 = a, [B]0 = [D]0 = 0.

Решение этой системы дает концентрации веществ:

[image: image620.png](4]=aexp(~kit)
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Концентрация промежуточного вещества достигает максимума при 

[image: image621.png]


.

Величина этого максимума определяется отношением констант k2 / k1. Если оно велико, т.е. k2 >> k1, то промежуточный продукт не успевает накапливаться и его концентрация в любой момент времени мала. В этом случае для анализа кинетических уравнений можно использовать приближенный метод квазистационарных концентраций .

Порядок реакции по данному веществу — показатель степени при концентрации этого вещества в кинетическом уравнении реакции.

Реакция нулевого порядка

График зависимости концентрации реагента A в реакции A → B от времени для нулевого порядка реакции

Кинетическое уравнение имеет следующий вид:

V0 = k0
Скорость реакции нулевого порядка постоянна во времени и не зависит от концентраций реагирующих веществ. Нулевой порядок характерен, например, для гетерогенных реакций в том случае, если скорость диффузии реагентов к поверхности раздела фаз меньше скорости их химического превращения.
	Реакция первого порядка
График зависимости концентрации реагента A для первого порядка реакции

Кинетическое уравнение реакции первого порядка:

[image: image622.png]-




Приведение уравнения к линейному виду даёт уравнение:

[image: image623.png]



Константа скорости реакции вычисляется как тангенс угла наклона прямой к оси времени:

k1 = − tgα
Период полупревращения:

[image: image624.png]



Реакция второго порядка
График зависимости концентрации реагента A для второго порядка реакции

Для реакций второго порядка кинетическое уравнение имеет следующий вид:

[image: image625.png]



или

[image: image626.png]



В первом случае скорость реакции определяется уравнением

[image: image627.png]



Линейная форма уравнения:

[image: image628.png]



Константа скорости реакции равна тангенсу угла наклона прямой к оси времени:

k2 = − tgα
[image: image629.png]



Во втором случае выражение для константы скорости реакции будет выглядеть так:

[image: image630.png]



Период полупревращения:

[image: image631.png]




	46. Возможность использования кинетических уравнений формальной кинетики для исследования биологических процессов на примере фармакокинетики. Константа элиминации и время полувыведения в фармакокинетике.

Фармакокине́тика — раздел медицины, изучающий кинетические закономерности химических и биологических процессов, происходящих с лекарственным средством в организме млекопитающего. Фармакокинетику не следует путать с фармакодинамикой; говорят, что фармакокинетика — это наука о реакции организма на лекарство, тогда как фармакодинамика — это наука о действии лекарства на организм.

Элиминации подвергается только та часть вещества, которая находится в крови, и именно эту элиминацию отражает клиренс (Cl). Для того чтобы на основании клиренса судить о скорости удаления вещества не только из крови, но и из организма в целом, необходимо соотнести клиренс со всем тем объемом, в котором находится данное вещество, - то есть с Vp (объемом распределения). Так, если Vp = 10 л, а Сl = 1 л/мин, то за одну минуту удаляется 1/10 общего содержания вещества в организме. Эта величина называется константой скорости элиминации k: 

k = Cl / Vp. 

Умножая k на общее содержание вещества в организме, можно для любого момента времени получить абсолютное значение скорости элиминации: 

Скорость элиминации = k х ОСО = Cl x С, 

где ОСО - общее содержание вещества в организме, 

С - сывороточная концентрация вещества в данный момент времени. 

Это уравнение справедливо для любых процессов, подчиняющихся кинетике первого порядка. Из него следует, что скорость элиминации в каждый момент пропорциональна общему количеству вещества. 

Поскольку Т(1/2) - это временная характеристика экспоненциальных процессов первого порядка, он связан с k следующим соотношением: 

T(1/2) = 0,693 / k . 

Поскольку 

k = Cl / Vp, то 

Т(1/2) = (0,693 х Vp) / Cl. 

Как k, так и Сl прямо пропорциональны СКФ , и поэтому k - ценный показатель, по которому можно рассчитать, как будет меняться элиминация лекарственного вещества при снижении СКФ у больных с почечной недостаточностью . 

Напротив, Т(1/2) не связан с Cl линейной зависимостью. 

Площадь под фармакокинетической кривой (AUC) «концентрация-время» — интегральный параметр пропорциональный общему количеству ЛС в организме. По этому показателю можно судить как о максимальной концентрации препарата в крови, так и о скорости его поступления и выведения из организма.

Биодоступность (f) показывает какая часть ЛС (%) при внесосудистом введении достигает системного кровотока и скорость, с которой этот процесс происходит.

Абсолютная биодоступность определяется как отношение AUC препарата, введенного исследуемым методом (перорально, внутримышечно), к AUC при внутривенном его введении.

Об относительной биодоступности говорят при сравнении двух различных лекарственных форм одного препарата.

Общая биодоступность отражает часть дозы препарата, которая при приёме внутрь достигла системного кровотока как в неизмененном виде, так и в виде метаболитов, образовавшихся в процессе всасывания («эффект первичного прохождения», пресистемный метаболизм)

Константа абсорбции (Rab) — характеризует скорость поступления ЛС в системный кровоток при внесосудистом введении.

Максимальная концентрация (Сmax) — характеризует эффективность и безопасность лекарственного средства, её значение не должно выходить за границы терапевтического диапазона.

Время достижения максимальной концентрации (Тmax) — при линейной зависимости «концентрация-эффект» позволяет оценить время наступления максимального эффекта препарата. Следует однако отметить, что для некоторых лекарственных средств пик фармакологического действия может отставать по времени от регистрируемой его максимально.й концентрации.

Объём распределения (Vd) — условный показатель, отражающий степень захвата препарата тканями из плазмы или сыворотки крови. Условно, это объём, в котором надо растворить всю попавшую в организм дозу препарата, чтобы получить концентрацию, равную его концентрации в плазме.

Клиренс (CL) — характеризует скорость «очищения» организма от лекарственного вещества.

Эта часть кажущегося объёма распределения, которая освобождается от препарата в единицу времени. Выделяют общий, почечный и внепочечный клиренс, в зависимости от путей элиминации препарата

Константа скорости элиминации (Kel) — характеризует скорость процессов, приводящих к выведению препарата из организма.
Период полувыведения (Т1/2) — пропорционален константе элиминации (Т1/2 = 0,603 Kel) и показывает за какое время концентрация препарата в организме уменьшается вдвое.


	47. Сложные реакции и их классификация. Анализ кинетических кривых последовательных реакций первого порядка.

Кинетика сложных реакций

При изучении кинетики сложных реакций, включающих несколько элементарных стадий, используют принцип независимости химических реакций: 

Если в системе протекает несколько простых реакций, то каждая из них подчиняется основному постулату химической кинетики независимо от других реакций.

Основные типы сложных реакций мы рассмотрим на примере реакций первого порядка.

1. Обратимые реакции первого порядка:

[image: image632.png]


Закон действующих масс записывается следующим образом:

[image: image633.png]


. Если начальные концентрации веществ A и B обозначить, соответственно, a и b и ввести степень превращения x ([A] = a - x, [B] = b + x), то кинетическое уравнение приобретает вид: 

[image: image634.png]dx
AL CRD R NCED]



. Решение этого уравнения можно выразить через степень превращения, соответствующую достижению равновесия:

[image: image635.png](17 exp - (g + k)]




или [image: image636.png](g +ke=1n




, (5.1)

где x[image: image637] определяется условием равенства скоростей прямой и обратной реакций:

[image: image638.png]


, откуда следует: [image: image639.png]ka—kb
otk




. (5.2)

При t [image: image640.png]


[image: image641]наступает равновесие, которое характеризуется константой:

[image: image642.png]_BL _btx, K
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2. Параллельные реакции первого порядка:

[image: image643.png]



Кинетическое уравнение записывается с учетом принципа независимости:

[image: image644.png]LR
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.

Решение этого уравнения записывается так же, как и для одной реакции первого порядка:

[image: image645.png]


, [image: image646.png][A]=a-x=aexp[- (g +&)t]



. (5.3)

Для параллельных реакций в любой момент времени отношение концентраций продуктов постоянно и определяется константами скорости элементарных стадий:

[image: image647.png]


.

3. Последовательные реакции первого порядка:

[image: image648.png]2 2
A.p 2ap




Пусть в начальный момент времени есть только вещество A. Применим к этой системе закон действующих масс и принцип независимости химических реакций:

[image: image649.png]



с начальными условиями [A]0 = a, [B]0 = [D]0 = 0.

Решение этой системы дает концентрации веществ:

[image: image650.png](4]=aexp(~kit)

L
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[B1= a0 exp(ke) - emp(-0)]




Концентрация промежуточного вещества достигает максимума при  [image: image651.png]


.

Величина этого максимума определяется отношением констант k2 / k1. Если оно велико, т.е. k2 >> k1, то промежуточный продукт не успевает накапливаться и его концентрация в любой момент времени мала. В этом случае для анализа кинетических уравнений можно использовать приближенный метод квазистационарных концентраций ( 6).

Пример изменения концентрации реагентов от времени в реакции [image: image652.wmf]B
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Начальная концентрация вещества A равна 0.5 моль/л.

при значении констант скоростей[image: image653.wmf]k
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	48. Обратимые реакции как частный случай последовательных реакций. кинетическое уравнение обратимой реакции первого порядка.

Последовательные реакции, хим. процессы, в кот. продукт одной р-ции является исходным веществом др. р-ции. К последовательным реакциям относятся такие важные химические процессы, как полимеризация, термический крекинг  углеводородов, хлорирование углеводородов и т.д. Так, при крекинге происходят последовательное превращение высокомолекулярных соединений во всё более низкомолекулярные и в то же время последовательные процессы образования высокомолекулярных соединений, бедных водородом (например, кокс). При хлорировании метана последовательно образуются CH3Cl, CH2Cl2, CHCl3 и CCl4. Пример простой последовательной реакции — последовательное протекание двух необратимых реакций первого порядка: А  В  С, где A, В, С — некоторые вещества. Изменение концентраций веществ во времени можно получить, интегрируя систему двух кинетических уравнений. Расчёт показывает, что концентрация промежуточного вещества В сначала растет, достигает некоторого максимального значения, а затем убывает.

  Более сложное описание последовательных реакций получается в тех случаях, когда учитываются обратимость отдельных реакций, участие в них различных исходных веществ и т.п.

При изучении кинетики сложных реакций, включающих несколько элементарных стадий, используют принцип независимости химических реакций: Если в системе протекает несколько простых реакций, то каждая из них подчиняется основному постулату химической кинетики независимо от других р-ций.

Обратимые реакции первого порядка:

[image: image658.png]



Закон действующих масс записывается следующим образом:

[image: image659.png]


.

Если начальные концентрации веществ A и B обозначить, соответственно, a и b и ввести степень превращения x ([A] = a - x, [B] = b + x), то кинетическое уравнение приобретает вид: 

[image: image660.png]dx
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.

Решение этого уравнения можно выразить через степень превращения, соответствующую достижению равновесия:

[image: image661.png](17 exp - (g + k)]




или [image: image662.png](g +ke=1n




, (5.1)

где x[image: image663] определяется условием равенства скоростей прямой и обратной реакций:

[image: image664.png]


, откуда следует: [image: image665.png]ka—kb
otk




. (5.2)

При t [image: image666.png]


[image: image667]наступает равновесие, которое характеризуется константой:

[image: image668.png]_BL _btx, K
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	49. Параллельные (конкурирующие) реакции первого порядка. Анализ кинетических кривых для двух параллельных реакций первого порядка.

Параллельные реакции первого порядка:[image: image669.png]



Кинетическое уравнение записывается с учетом принципа независимости:

[image: image670.png]LR
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.

Решение этого уравнения записывается так же, как и для одной реакции первого порядка:

[image: image671.png]


, [image: image672.png][A]=a-x=aexp[- (g +&)t]



. (5.3)

Для параллельных реакций в любой момент времени отношение концентраций продуктов постоянно и определяется константами скорости элементарных стадий:

[image: image673.png]


.

3. Последовательные реакции первого порядка:[image: image674.png]2 2
A.p 2ap




Пусть в начальный момент времени есть только вещество A. Применим к этой системе закон действующих масс и принцип независимости химических реакций:

[image: image675.png]



с начальными условиями [A]0 = a, [B]0 = [D]0 = 0.

Решение этой системы дает концентрации веществ:

[image: image676.png](4]=aexp(~kit)
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Концентрация промежуточного вещества достигает максимума при 

[image: image677.png]


.

Величина этого максимума определяется отношением констант k2 / k1. Если оно велико, т.е. k2 >> k1, то промежуточный продукт не успевает накапливаться и его концентрация в любой момент времени мала. В этом случае для анализа кинетических уравнений можно использовать приближенный метод квазистационарных концентраций.
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Зависимость концентрации реагирующих веществ от времени проведения процесса
 N2+O2   
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	50. Влияние температуры на скорость химической реакции. Правило Вант-Гоффа. Уравнение Аррениуса. Энергия активации, определение ее из экспериментальных данных.

Влияние температуры на скорость химических реакций

Из качественных соображений понятно, что скорость реакций должна увеличиваться с ростом температуры, т.к. при этом возрастает энергия сталкивающихся частиц и повышается вероятность того, что при столкновении произойдет химическое превращение. Для количественного описания температурных эффектов в химической кинетике используют два основных соотношения - правило Вант-Гоффа и уравнение Аррениуса.

Правило Вант-Гоффа заключается в том, что при нагревании на 10 оС скорость большинства химических реакций увеличивается в 2[image: image683] 4 раза. Математически это означает, что скорость реакции зависит от температуры степенным образом:

[image: image684.png]¥@) _ (G-H/10
w(T)



, 

где [image: image685]- температурный коэффициент скорости ([image: image686] = 2-4). Правило Вант-Гоффа является весьма грубым и применимо только в очень ограниченном интервале температур.

Гораздо более точным является уравнение Аррениуса, описывающее температурную зависимость константы скорости:

[image: image687.png]E,
BT = Aexp[ RT]



, 

где R - универсальная газовая постоянная; A - предэкспоненциальный множитель, который не зависит от температуры, а определяется только видом реакции; EA - энергия активации, которую можно охарактеризовать как некоторую пороговую энергию: грубо говоря, если энергия сталкивающихся частиц меньше EA, то при столкновении реакция не произойдет, если энергия превышает EA, реакция произойдет. Энергия активации не зависит от температуры.

Графически зависимость k(T) выглядит следующим образом:

При низких Т хим. р-ции почти не протекают: k(T) [image: image688.png]


0. При очень высоких температурах константа скорости стремится к предельному значению: k(T)[image: image689.png]


 A. Это соответствует тому, что все молекулы являются химически активными и каждое столкновение приводит к реакции.

Энергию активации можно определить, измерив константу скорости при двух температурах. Из уравнения (4.2) следует:[image: image690.png]


. (4.3)

Более точно энергию активации определяют по значениям константы скорости при нескольких температурах. Для этого уравнение Аррениуса (4.2) записывают в логарифмической форме

[image: image691.png]Z
Ink=Ind-—-2%




и записывают экспериментальные данные в координатах ln k - 1/T. Тангенс угла наклона полученной прямой равен -EA / R.

Для некоторых реакций предэкспоненциальный множитель слабо зависит от температуры. В этом случае определяют так называемую опытную энергию активации:

[image: image692.png]


. 

Если предэкспоненциальный множитель - постоянный, то опытная энергия активации равна аррениусовской энергии активации: Eоп = EA.

Энергия активации, разность между значениями средней энергии частиц (молекул, радикалов, ионов и др.), вступающих в элементарный акт химической реакции, и средней энергии всех частиц, находящихся в реагирующей системе. Для различных химических реакций энергия активации изменяется в широких пределах — от нескольких до ~ 10 дж./ моль. Для одной и той же химической реакции значение энергии активации зависит от вида функций распределения молекул по энергиям их поступательного движения и внутренним степеням свободы (электронным, колебательным, вращательным). Как статистическую величину энергию активации следует отличать от пороговой энергии, или энергетического барьера, — минимальной энергии, которой должна обладать одна пара сталкивающихся частиц для протекания данной элементарной реакции.

  В рамках представлений теории абсолютных скоростей реакций энергия активации — разность между значениями средней энергии активированных комплексов и средней энергии исходных молекул.

  Представления об энергии активации возникли в 70—80-х гг. 19 в. в результате работ Я. Вант-Гоффа и С. Аррениуса, посвященных изучению влияния температуры на скорость химической реакции. Константа скорости реакции k связана с энергией активации (Е) уравнением Аррениуса:

  k = koe-E/RT
  где R — газовая постоянная, Т — абсолютная температура в К, ko — постоянная, называемая предэкспоненциальным множителем константы скорости. Это уравнение, основанное на молекулярно-кинетической теории, позже было получено в статистической физике с учетом ряда 
	упрощающих предположений, одно из которых — независимость энергии активации от температуры. Для практики и для теоретических расчетов в сравнительно узких температурных интервалах это предположение справедливо.

  Энергию активации можно найти по экспериментальным данным несколькими способами. Согласно одному из них, исследуют кинетику реакции при нескольких температурах (о методах см. в ст. Скорость химической реакции) и строят график в координатах In k — 1/T; тангенс угла наклона прямой на этом графике, в соответствии с уравнением Аррениуса, равен Е. Для одностадийных обратимых реакций (см. Обратимые и необратимые реакции) энергию активации реакции в одном из направлений (прямом или обратном) можно вычислить, если известна энергия активации реакции в другом и температурная зависимость константы равновесия (из термодинамических данных). Для более точных расчетов следует учитывать зависимость энергии активации от температуры.

  Энергия активации сложных реакций представляет собой комбинацию энергий активации элементарных стадий. Иногда, помимо истинной энергии активации, определяемой по уравнению Аррениуса, используют понятие «кажущейся» энергии активации. Например, если константы скоростей гетерогенно-каталитических реакций определяют по изменению объемных концентраций исходных веществ и продуктов, то кажущаяся энергия активации отличается от истинной на величину тепловых эффектов, сопровождающих процессы адсорбции и десорбции реагирующих веществ на поверхности катализатора. В неравновесных системах, например плазмохимических (см. Плазмохимия), определение энергии активации является очень сложной задачей. В некоторых случаях, однако, возможно формальное применение уравнения Аррениуса.

  Энергия активации — важнейшее понятие химической кинетики; ее значения включают в специальные справочники и используют в химической технологии для расчета скоростей р-ций в различных условиях.




� EMBED Visio.Drawing.11 ���








_1357058169.unknown

_1357058177.unknown

_1357058181.unknown

_1357058185.unknown

_1357058187.unknown

_1357058189.unknown

_1357058190.unknown

_1357058188.unknown

_1357058186.unknown

_1357058183.unknown

_1357058184.unknown

_1357058182.unknown

_1357058179.unknown

_1357058180.unknown

_1357058178.unknown

_1357058173.unknown

_1357058175.unknown

_1357058176.unknown

_1357058174.unknown

_1357058171.unknown

_1357058172.unknown

_1357058170.unknown

_1357058160.unknown

_1357058165.unknown

_1357058167.unknown

_1357058168.unknown

_1357058166.unknown

_1357058163.unknown

_1357058164.unknown

_1357058161.unknown

_1357058162.vsd
C�

C1�

C2�


_1357058156.unknown

_1357058158.unknown

_1357058159.unknown

_1357058157.unknown

_1357058154.unknown

_1357058155.unknown

_1357058153.unknown

