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ЛЕКЦИЯ 1

Задачи и разделы физической химии. Основные термодинамические понятия и определения. Первый закон термодинамики. Работа расширения при различных процессах. Энтальпия. Закон Гесса. Стандартные теплоты образования и теплоты сгорания веществ. Теплоемкость. Уравнение Кирхгофа.

1.1. ЗАДАЧИ И РАЗДЕЛЫ ФИЗИЧЕСКОЙ ХИМИИ

Физическая химия – раздел химии, в котором изучается взаимосвязь химических процессов и физических явлений, которые их сопровождают, устанавливается связь между химическим составом, строением веществ и их свойствами, исследуются механизм и скорость химических реакций в зависимости от условий их протекания.

Содержание курса физической химии обычно делят на несколько основных разделов, характеризующих направление этой науки и определяющих ее предмет. Рассмотрим основные ее разделы:

— химическая термодинамика – изучает связь между теплотой и работой, и свойствами веществ или систем. Изучает макроскопические свойства тел и их изменения при обмене тел или систем энергией или веществом. Изучает свойства систем независимо от пространства и времени, ее не интересует скорость, и путь протекания химических реакций. В свою очередь химическая термодинамика включает термохимию, в которой изучаются тепловые эффекты химических реакций.

— учение о растворах – рассматривает природу растворов, их внутреннюю структуру и важнейшие свойства.

— электрохимия – изучает особенности свойств растворов электролитов, электропроводность растворов, процессы электролиза, работу гальванических элементов и электрохимическую коррозию металлов.

— химическая кинетика – изучает скорость и молекулярный механизм химических реакций как в гомогенной, так и в гетерогенной среде, включая и явления катализа.

— коллоидная химия — наука, изучающая свойства гетерогенных высокодисперстных систем и протекающих в них процессов.

1.2. ОСНОВНЫЕ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ПОНЯТИЯ И ОПРЕДЕЛЕНИЯ

Система – тело или группа тел, реально или мысленно выделенных из окружающей среды.

Термодинамическая система – группа взаимодействующих тел системы, между которыми происходит обмен теплотой или веществом, либо она описывается термодинамическими параметрами.

Окружающая среда – всё, что находится в контакте с системой.

В химической термодинамике выделяют несколько типов систем по их способности взаимодействовать с внешней средой:

— открытая – система, обменивающаяся с окружающей средой веществом и энергией;

— закрытая – система, обменивающаяся с окружающей средой только энергией и работой, но не веществом;

— изолированная – система не обменивается с окружающей средой ни веществом, ни энергией.

Состояние системы – совокупность всех физических и химических свойств системы.

Термодинамические параметры состояния системы – измеримые свойства системы, связанные с энергией и характеризующие её состояние. Различают:

1. Экстенсивные свойства, зависящие от массы системы (V, m, U, H и т. д.) и обладающие свойством аддитивности:
свойство системы = ( свойств частей.

2. Интенсивные свойства, не зависящие от массы системы (T, p, (, ( и т. д.). Эти свойства не суммируются, а выравниваются.
Основные параметры состояния – параметры, поддающиеся прямому измерению. Те параметры, которые нельзя измерить непосредственно, рассматривают как функции основных параметров состояния.

Функция состояния – изменение её определяется только исходным и конечным состоянием системы и не зависит от путей перехода.

Изменение состояния системы, характеризующееся изменением её термодинамических параметров, называется термодинамическим процессом.

Изменение состояния системы может происходить при различных условиях, поэтому различают:

1). Равновесные и неравновесные процессы. Равновесные процессы рассматриваются как непрерывный ряд равновесных состояний системы. Равновесное состояние системы – состояние, не изменяющееся во времени и не требующее для своего поддержания каких-либо внешних факторов. Неравновесные — это процессы, после протекания которых систему нельзя вернуть в исходное состояние без того,чтобы в ней не осталось каких-либо изменений.
2). Обратимые и необратимые процессы. Обратимые – процессы, допускающие возможность возвращения системы в первоначальное состояние без того, чтобы в окружающей среде остались какие-либо изменения. В противном случае процессы будут необратимыми.

3). Самопроизвольные и несамопроизвольные процессы. Самопроизвольные – процессы, происходящие сами собой ( не требующие затраты энергии извне) и приближающие систему к равновесию. Несамопроизвольные – процессы, требующие затраты энергии извне.

Отметим некоторые частные виды процессов, с которыми в дальнейшем придётся иметь дело:

а) изотермический (T = const);

б) изобарный (p = const);

в) изохорный (V = const);

г) адиабатический (нет обмена теплотой между системой и окружающей средой);

д) изобарно – изотермический (p = const, T = const);

е) изохорно – изотермический (V = const, T = const).

Рассмотрим ещё некоторые понятия.

Энергия – мера способности системы совершать работу.

Внутренняя энергия – весь запас внутренней кинетической и потенциальной энергии вещества без кинетической и потенциальной энергии всей системы. Внутренняя энергия обозначается символом U. Абсолютное значение внутренней энергии определить невозможно даже для простейших систем. Однако для целей термодинамики этого и не требуется. Важно количественно определить изменение внутренней энергии при переходе из одного состояния в другое:
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Величина внутренней энергии системы считается положительной, если в рассматриваемом процессе она увеличивается. В равновесном состоянии система обладает определённым запасом энергии, поэтому внутренняя энергия является функцией состояния.

Работа и теплота – две возможные формы передачи энергии от одной системы к другой. Работа – это энергия, передаваемая одним телом другому, не зависящая от температуры тел и не связанная с переносом массы.
Работа обозначается символом A, при этом работа положительна (А > 0), если она совершается системой против внешних сил, и отрицательна (А < 0), если она выполняется над системой. В химической термодинамике чаще всего рассматривают работу расширения. Если рассматривать работу расширения А, совершаемую системой, то равновесному процессу всегда соответствует максимальная работа.

Теплота – энергия, передаваемая одним телом другому, зависящая от температуры тел и не связанная с переносом массы. Теплота обозначается символом Q, при этом она положительна (Q > 0), если теплота поступает в систему (такой процесс называется эндотермическим), и отрицательна (Q < 0), если теплота отводится из системы (такой процесс называется экзотермическим).
В равновесном состоянии система не обладает ни запасом теплоты, ни запасом работы, поэтому они являются функциями процесса. Передача теплоты или совершение работы осуществляются лишь при взаимодействии системы с внешней средой или другой системой.

1.3. ПЕРВЫЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ

Первый закон термодинамики является одной из форм закона сохранения энергии.Известно несколько равнозначных формулировок этого закона:

1. Энергия системы постоянна.

2. Вечный двигатель 1 первого рода невозможен.

3. Энергия не исчезает бесследно и не возникает из ничего, переход её из одного вида в другой происходит в строго эквивалентных количествах.

Первый закон термодинамики является количественной формой закона сохранения энергии и математически записывается так:

в интегральном виде
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в дифференциальном виде
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Итак: внутренняя энергия системы при взаимодействии системы с окружающей средой увеличивается на величину сообщённого системе тепла и уменьшается на величину совершённой системой работы.

Чаще всего в термодинамике рассматривают системы, находящиеся только под действием сил внешнего давления. Работу против сил внешнего давления называют работой расширения и записывают в виде:
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С учётом только этой работы первый закон термодинамики запишется:


dU = (Q – pdV,
(1.5)
или


(Q = dU + pdV,
(1.6)
т. е. поглощённая системой теплота расходуется на увеличение внутренней энергии и на совершение системой работы расширения.

1.4. РАБОТА РАССШИРЕНИЯ ПРИ РАЗЛИЧНЫХ ПРОЦЕССАХ. ЭНТАЛЬПИЯ.

Рассмотрим работу рассширения, совершаемую одним молем идеального газа, в различных условиях:

1). Изотермический процесс (T = const). Поскольку внутренняя энергия идеального газа зависит только от температуры и не зависит от объёма (закон Джоуля), то


U = const   (   dU = 0,
(1.7)
тогда


(Q – (A = 0  (  (Q = (A = 
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Воспользуемся уравнением состояния идеального газа:


pV = RT  (  p = 
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QT = AT = 
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Таким образом, работа обратимого изотермического расширения идеального газа совершается только за счет подведенной теплоты.

2). Изохорный процесс (V = const). Следовательно


AV = 0.
(1.11)
Тогда


(QV = dU,
(1.12)

QV = ∆U.
(1.13)
Вся теплота, подведенная к системе, идет на увеличение внутренней энергии. Таким образом, QV является мерой изменения внутренней энергии (в изохорном процессе работа расширения не совершается).

3). Изобарный процесс (p = const). В соответствии с первым законом



[image: image8.wmf](

)

1

2

2

1

V

V

p

Q

dV

p

Q

U

p

V

V

p

-

-

=

-

=

D

ò

,
(1.14)
или
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(1.15)
т. е. не вся теплота, подведенная к системе, идет на увеличение внутренней энергии. Часть ее расходуется на работу расширения.
Последнее выражение можно записать в следующем виде:
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(1.16)
Введем новую функцию состояния — энтальпию:
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Следовательно,
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т. е. теплота теплота изобарного процесса равна изменению энтальпии.

Изменение энтальпии как функции состояния не зависит от пути протекания процесса, и является полезной величиной при анализе различных термодинамических процессов.

Для химических реакций в газовой фазе справедливо:


QP – QV = ∆(pV) = ∆nRT,
(1.19)
т. е.


∆H = ∆U + ∆nRT,
(1.20)
где ∆n — изменение числа моль газообразных веществ в ходе реакции.

Итак, ∆U соответствует тепловому эффекту изохорного процесса, а ∆H – изобарного.

1.5. ЗАКОН ГЕССА.

В 1836 году русским академиком Г. И. Гессом установленно опытным путём, что тепловой эффект химической реакции не зависит от пути её протекания, а определяется лишь начальным и конечным состоянием системы при p = const или V = const.
Закон Гесса дает возможность рассчитать тепловые эффекты процессов в тех случаях, когда их трудно измерить в определённых условиях или когда в этих условиях нельзя осуществить этот процесс.

Тепловой эффект реакции – максимальное количество теплоты, выделяющееся в необратимом процессе при p = const или V = const, если все вещества имеют одинаковую температуру и отсутствуют другие виды работ, кроме работы расширения.

В химической термодинамике стандартным состоянием называется состояние системы, выбираемое как точка отсчета при оценке термодинамических величин. Необходимость выбора стандартного состояния обусловлена тем, что в рамках химической термодинамики не могут быть рассчитаны абсолютные значения энергий Гиббса, энтальпий и других термодинамических функций для данного вещества. Стандартное состояние характеризуется стандартными условиями – температура 25(С (298.15 К) и давление 1 атм. Тепловые эффекты, отнесённые к этим условиям, называются стандартными тепловыми эффектами.

В качестве стандартного состояния для простых веществ принимают устойчивое фазовое и химическое состояние элемента при данной температуре.

Для расчета теплового эффекта химических реакций используют термохимическте уравнения, в которых обязательно указывается агрегатное состояние реагирующих веществ и продуктов реакции; для твеодых веществ указывается их полиморфная модификация: Сграфит, Салмаз. В термохимических уравнения также указывается тепловой эффект реакции или изменение энтальпии химической реакции, рассчитанное для стандартных условий.

Основу всех термохимических расчетов составляет закон Гесса, который можно представить в виде:


QV = ∆U, V = const,
(1.21)

QP = ∆H, p = const.
(1.22)
Следствия из закона Гесса:

Следствие 1. Тепловой эффект реакции равен разности сумм теплот образования продуктов реакции и сумм теплот образования исходних веществ при стандартных условиях, умноженных на соответствующие стехиометрические коэффициенты.
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(1.23)

знак «o» означает стандартные условия, f – “formation” (образование).

Стандартная теплота образования вещества – это теплота реакции образования вещества из простых веществ, устойчивых при данных условиях.

Следствие 2. Тепловой эффект реакции при стандартных условиях равен разности между суммой теплот сгорания исходных веществ и суммой теплот сгорания продуктов реакции, умноженных на соответствующие стехиометрические коэффициенты.
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(1.24)
Стандартная теплота сгорания – теплота, выделяющаяся при сгорании в атмосфере кислорода 1 моля вещества при стандартных условиях до высших оксидов.Причём, все участники реакции должны быть в устойчивых агрегатных состояниях.

В химической термодинамике чаще всего рассматриваются изобарные процессы (p = const), для которых QP = ∆H. Поэтому термин «тепловой эффект реакции» заменяют термином «энтальпия реакции». Энтальпия реакции – это изменение энтальпии системы при протекании химической реакции. Она может быть больше нуля или меньше нуля.

Если ∆H > 0, то Q > 0 (эндотермические реакции).

Если ∆H < 0, то Q < 0 (экзотермические реакции).

Пример 1.1. Рассчитать тепловые эффекты двух следующих реакций:

а)   
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если известны стандартные теплоты образования всех компонентов данных реакций.

Решение. Выполним расчеты для 250С и давления 1 атм, приняв условие постоянства давления в ходе реакций. В этом случае тепловой эффект должен быть равен изменению энтальпии системы:
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Следует помнить, что все исходные для расчетов величины берутся из справочников по физико-химическим свойствам веществ. Стандартная энтальпия образования простых веществ, находящихся в наиболее устойчивой в стандартных условиях аллотропной моификации, принята равной нулю.

В этом примере мы имели два типа реакций: с выделением тепла – экзотермическая реакция серпентинизации оливина; с поглощением тепла – эндотермическое развитие оливина в кварцсодержащих доломитах.

Пример 1.2. Рассчитать тепловой эффект полиморфного превращения 1 моля графита в алмаз при стандартных условиях, если известны стандартные теплоты сгорания графита и алмаза при Т = 298,15 К и Р = 1атм.

1.  
[image: image20.wmf]моль

кДж

C

H

СО

О

C

ГР

ГР

/

,

)

(

,

50

393

o

c

2

2

-

=

D

®

+

;

2.  
[image: image21.wmf].

/

,

)

(

,

моль

кДж

C

H

CO

O

С

АЛ

АЛ

39

395

o

c

2

2

-

=

D

®

+


Решение. Запишем реакцию полиморфного превращения графита в алмаз:
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Рассчет показывает, что
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Следовательно, процесс превращения графита в алмаз при стандартных условиях (если бы он имел место) должен был бы происходить с поглощением небольшого количества тепла.
1.6. ТЕПЛОЁМКОСТЬ. УРАВНЕНИЕ КИРХГОФА.

Теплоёмкость – то количество теплоты, которое необходимо сообщить или отнять телу или системе, чтобы их температура изменилась на 1 градус. Теплоёмкость — величина экстенсивная, так как зависит от размера системы. Теплоёмкость, рассчитанная на 1 моль вещества, называется мольной, а на единицу массы – удельной.

Различают:

— истинную теплоёмкость:  
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— среднюю теплоёмкость:  
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Наиболее часто используются следующие теплоемкости:

1. Изохорная теплоемкость. При нагреве или охлаждении вещества при постоянном объеме справедливо:
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2. Изобарная теплоемкость. При нагреве или охлаждении вещества при постоянном давлении справедливо:
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Следует знать, что теплоёмкость при постоянном давлении Ср больше, чем теплоёмкость при постоянном объёме СV, так как нагревание вещества при постоянном давлении сопровождается работой расширения, т.е.
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Для идеальных газов справедливо уравнение Майера: 
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Величина R (универсальная газовая постоянная) равна работе расширения 1 моля идеального газа (при р = const) при увеличении его температуры на 1 градус.
Отношение 
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 (адиабатический коэффициент), который всегда больше нуля (
[image: image33.wmf]g

 > 0).

Зависимость теплоёмкости веществ в области не очень низких температур (Т ≥ 298 К) обычно выражается в виде следующих полиномов:
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Значения a, b, c, c´, d приведены в справочниках физико-химических и термодинамических величин.

Рассмотрим уравнение Кирхгоффа, описывающее зависимость энтальпии реакции от температуры:
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где 
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т. е. разность между суммой теплоёмкостей продуктов реакции и исходных веществ с учётом стехиометрических коэффициентов.

Для вычисления интеграла необходимо знать зависимость теплоёмкости от температуры для всех веществ, что не всегда возможно. Поэтому уравнение Кирхгоффа применяют в трёх приближениях.

1. При наиболее грубом приближении полагают, что (Сp = 0, т.е. считают равными суммарные теплоёмкости продуктов и исходних веществ. Тогда 
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т.е. тепловой эффект считается не зависящим от температуры. Этим приближением пользуются, если теплоемкости некоторых участников реакции неизвестны.

2. Во втором приближении считают разность теплоёмкостей постоянной величиной (СР = const. Тогда
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Это уравнение применяют только для небольшого интервала температур Т2 – Т1, в котором известны величины теплоёмкостей.

3. В наиболее точном приближении используют зависимость всех СРi от температуры. Если теплоемкости веществ даны в виде полиномов, например (1.34), то уравнение Кирхгоффа можно проинтегрировать, после чего оно будет иметь следующий вид:
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Последнее уравнение можно использовать только в том интервале температур Т2 – Т1, для которого определены коэффициенты ai, bi, ci температурной зависимости теплоёмкостей веществ.

Расчёты упрощаются, если воспользоваться средними теплоёмкостями веществ в интервале (298.15 К – Т):
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Тогда уравнение Кирхгоффа принимает вид:
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ЛЕКЦИЯ 2

Второй закон термодинамики. Энтропия. Вычисление изменения энтропии для различных процессов. Постулат Планка. Энергия Гиббса и энергия Гельмгольца. Уравнение Гиббса-Гельмгольца. Самопроизвольное протекание химических реакций. Расчет изменения энергии Гиббса в химических реакциях. Химический потенциал. Активность и летучесть.

2.1. ВТОРОЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ. ЭНТРОПИЯ.

Все процессы, протекающее в природе, подчиняются первому закону термодинамики, однако не всякий возможный процесс осуществим на практике. Исходя из первого закона, нельзя решить, происходит ли самопроизвольно переход теплоты от нагретого тела к холодному или наоборот, т.е. нельзя определить направление самопроизвольного процесса (процесса, происходящего спонтанно без внешних воздействий).

Второй закон термодинамики позволяет предсказать направление процесса при заданных условиях. В отличие от первого закона термодинамики он не носит всеобщего характера, и применим лишь к системам, состоящим из большого числа частиц.

Открытию второго закона термодинамики предшествовало изобретение тепловых машин – устройств, которые могут превращать теплоту в работу. Естественность хаотического движения молекул приводит к тому, что теплоту нельзя полностью превратить в работу. А работу можно полностью превратить в теплоту – это принципиальное отличие теплоты от работы. 

Любой химический процесс можно представить как сокупность двух явлений: во–первых, передачи энергии, во–вторых, изменение упорядоченности во взаимном расположении частиц. Качественно охаректеризовать рассеивание тепловой энергии призвана энтропия, которая обозначается символом S. Энтропия – мера неупорядоченности системы. При переходе системы из более упорядоченного состояния в менее упорядоченное состояние энтропия системы возрастает,а при переходе системы из менее упорядоченного в более упорядоченное состояние энтропия системы уменьшается.

Существует несколько формулировок второго закона термодинамики:

1. Формулировка по Клаузиусу. Теплота не может самопроизвольно переходить от более холодного тела к более горячему.

2. Формулировка по Оствальду. Вечный двигатель второго рода невозможен (т.е. не существует машины, которая бы полностью превращала теплоту в работу).

3. Формулировка по Томсону. Невозможно получать работу при наличии только одного источника тепла в циклически действующей машине.

В тепловых машинах вещество (рабочее тело) совершает цикл процессов, возвращаясь в исходнее состояние. Простейшим примером является цикл Карно (рабочее тело – идеальный газ), который состоит из двух изотерм и двух адиабат. Используя цикл Карно, можно доказать, что приведенная теплота Q/T обладает свойствами функции состояния. Энтропия также является функцией состояния (так как число способов, которыми можно реализовать то или иное состояние, не зависит от пути перехода в него) и её изменение в любом равновесном (обратимом) процессе равно приведённой теплоте:
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или
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Следует учитывать, что для необратимых процессов приведённая теплота не является функцией состояния и
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Итак, второй закон термодинамики гласит: в изолированной системе самопроизвольно протекает только такие процессы, которые ведут к увеличению неупорядоченности системы, т.е. к росту энтропии. Основной смысл этого закона состоит в том, что в любой изолированной системе с течением времени происходит постоянное возрастание степени беспорядка, а, значит, и рост энтропии.

Или: существует функция состояния S – энтропия, которая следующим образом связана с теплотой, поступающей в систему, и температурой системы:

1. 
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 – для самопроизвольных процессов;

2. 
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 – для обратимых (равновесных) процессов;

3. 
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 – для несамопроизвольных процессов,

т. е. второй закон термодинамики для различных процессов можно записать с помощью трёх вышеуказанных уравнений.

В изолированной системе (δQ = 0) и изменение энтропии служит критерием направления процесса, т. е. является критерием обратимости и необратимости процессов: если в процессе dS > 0, то он самопроизволен, необратим, а если dS = 0, то он равновесный, обратимый. Энтропия изолированной системы или увеличивается, или остаётся постоянной, и в состоянии равновесия энтропия максимальна: Su,v = Smax и (∆S)u,v = 0.

Следует отметить, что если процесс протекает в неизолированной системе, то для оценки необратимости процесса необходимо иметь величину изменения энтропии системы и величину изменения энтропии окружающей среды.

2.2. РАСЧЁТ ИЗМЕНЕНИЯ ЭНТРОПИИ ДЛЯ РАЗЛИЧНЫХ ПРОЦЕССОВ. ПОСТУЛАТ ПЛАНКА.

2.2.1. Расчёт энтропии для равновесных (обратимых) процессов.

Второй закон термодинамики в виде 
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, записанный для равновесных процессов, позволяет вычислить не абсолютное значение энтропии, а только разность энтропий в двух состояниях системы.
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Рассмотрим для 1 моля вещества:

а) Изотермические процессы (T = const).

При постоянной температуре протекают процессы фазовых превращений веществ: плавление, испарение и другие. При равновесном протекании этих процессов давление сохраняется обычно постоянным, поэтому 
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где 
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 – энтальпия фазового перехода.

б) Изобарные процессы (р = const).

Если нагревание происходит при постоянном давлении, то 
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где n – число молей вещества. Тогда
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Пример 2.1. Определить изменение энтропии при нагреве 1 моль Al от 25 до 6000С, если для него в этом интервале теплоёмкость зависит от температуры следующим образом:
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Решение. Согласно уравнению (2.7) имеем:
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с) Изохорные процессы (V = const).

Если нагревание происходит при постоянном объёме, то
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Тогда
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Для 1 моля идеального газа справедливо:

а) При изменении объёма и температуры
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с учетом, что 
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б) При изменении давления и температуры
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Для любого вещества при любой температуре можно определить и абсолютное значение энтропии, если воспользоваться постулатом Планка: энтропия правильно образованного кристалла любого индивидуального вещества при абсолютном нуле равна нулю. 

Если вещество при температуре Т находится в газообразном состоянии, то его абсолютная энтропия может быть вычислена по формуле:
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(2.12)
2.2.2. Расчёт изменения энтропии в ходе химической реакции.

Расчёт изменения энтропии в ходе химической реакции проводится по формуле:
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где 
[image: image68.wmf]o
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 - стандартные энтропии веществ при Т = 298,15 К.

Каждое вещество характеризуется стандартной энтропией 
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 – энтропией 1 моль вещества при 298.15 К и давлении 1 атм. Значения энтропии имеют размерность Дж/(моль К) или кал/(моль К). Стандартные энтропии простых веществ не равны нулю.

Пример 2.2. Определить изменение энтропии по величинам 
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 для реакции:
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Решение. Расчет выглядит следующим образом (значения 
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 веществ даны в справочниках):
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2.2.3. Расчёт изменения энтропии в ходе самопроизвольных (необратимых) процессов.

Для необратимых процессов 
[image: image74.wmf]T
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 и уравнение (2.4) не применимо. Энтропия – функция состояния и её изменение не зависит от пути процесса, а определяется конечным и начальным состоянием системы. Изменение энтропии в любом неравновесном процессе можно вычислить, заменяя его некоторой совокупностью равновесных процессов, просходящими между теми же начальными и конечными состояниями, для каждого из которых можно рассчитать значение 
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2.3. ЭНЕРГИЯ ГИББСА, ЭНЕРГИЯ ГЕЛЬМГОЛЬЦА.
УРАВНЕНИЕ ГИББСА–ГЕЛЬМГОЛЬЦА.

В изолированных системах энтропия только увеличивается и при равновесии достигает максимума. Поэтому она может быть использована в качестве критерия протекания самопроизвольных процессов в таких системах. Однако на практике большинство процессов происходит в неизолированых системах, вследствие чего для них надо выбрать свои критерии направления самопроизвольных процессов и достижения равновесия в этих системах. Такими критериями являются другие термодинамические функции, отличные от энтропии и внутренней энергии. Они подобраны таким образом, что с их помощью можно определить в явной форме все термодинамические параметры изучаемой системы. Все они являются функциями состояния и при переходе системы из одного положения в другое меняются однозначно. При достижении системой равновесного состояния каждая из функций проходит через минимальное значение. Такие свойства обуславливают широкое применение этих функций при аналитическом методе решения различных задач термодинамических исследований.

Следует отметить, что такие функции часто называют характеристическими. Характеристической функцией называется такая функция состояния системы, посредством которой и её производных могут быть выражены в явной форме все термодинамические свойства системы.

Согласно первому закону термодинамики:


(A = (Q – dU.
(2.15)
Подставив сюда извесное соотношение (Q ≤ TdS, получим


(A ≤ TdS – dU,
(2.16)
где знак равенства относится к обратимым равновесным процессам, а знак неравенства — к необратимым. Проинтегрируем (2.16) при Т = const:


AT ≤ T(S2 – S1) – (U2 – U1) = (U1 – TS1) – (U2 – TS2).
(2.17)
Функция (U – TS) играет большую роль при изучении равновесия в изотермических процессах. Её называют изохорно-изотермическим потенциалом или энергией Гельмгольца и обозначают символом F. При этом для всякого изотермического процесса:


dF = dU – TdS,
(2.18)

∆F = ∆U – T∆S,
(2.19)
а максимальная работа в изотермическом процессе


(AТ)max = –∆F.
(2.20)
Функция F определяет направление и предел течения самопроизвольных процессов, протекающих при постоянных температуре и объёме.

Близкой к изохорно-изотермическому потенциалу является функция, определяющая направление и предел самопроизвольного протекания процессов для систем, находящихся при постоянных температуре и давлении. Эта функция называется изобарно-изотер-мическим потенциалом или энергией Гиббса, обозначается символом G и определяется как


G = H – TS.
(2.21)
или


G = U – TS + pV = F + pV.
(2.22)
Пусть р = const, тогда


AT ≤ –∆F = F1 – F2,
(2.23)


AT( + p(V2 – V1) ≤ F1 – F2,
(2.24)

AT( ≤ (F1+pV1) – (F2 + pV2) = G1 – G2,
(2.25)
где AT( – полезная работа (любая работа кроме работы расширения). Тогда


AT( ≤  –∆G.
(2.26)
При этом для изотермических процессов
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и максимальная работа в изотермическом процессе
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где 
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т.е. максимальная полезная работа равна максимальной работе изотермического процесса за вычетом работы против сил внешнего давления. Функции G и F называются термодинамическими потенциалами, потому что в определённых условиях стремятся к минимуму при протекании самопроизвольных процессов.

Пусть 
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1). Система при T, V = const 
[image: image83.wmf]ò
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, т. е. ΔF ≤ 0. Условие равновесия в изохорно-изотермической системе: dF = 0, ΔF = 0, F = Fmin.
2). Система при р, T = const. Тогда 
[image: image84.wmf].
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 Условие равновесия в изобарно-изотерми-ческой системе: dG = 0, ΔG = 0, G = Gmin.
Вывод: в системах, находящихся при постоянных температуре и объёме, самопроизвольно могут протекать только те процессы, которые сопровождаются уменьшением энергии Гельмгольца F, причем пределом их протекания, т.е. условием равновесия, является достижение некоторого минимального для данных условий значения функции F; в системах же, находящихся при постоянных температуре и давлении, самопроизвольно могут протекать только те процессы, которые сопровождаются уменьшением энергии Гиббса G, причём пределом их протекания, т.е. условием равновесия, служит достижение некоторого минимального для данных условий значения функции G.

Получим соотношения, которые описывают зависимость 
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 и 
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 от температуры. В общем случае (и для химических реакций):
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Функция состояния обладает свойствами полного дифференциала, т.е. если 
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С другой стороны:


F = U – TS,
(2.34)

dF = dU – TdS – SdT.
(2.35)
С учетом того, что

dU = 
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получаем
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При сравнении уравнений (2.37) и (2.33) видно, что
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Аналогично для 
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Подставляя соотношения (2.39) и (2.42) в уравнения (2.31) и (2.32), соответственно, получаем:
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Последние два равенства и есть искомые зависимости 
[image: image103.wmf]G
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 и 
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 от температуры и их называют уравнениями Гиббса-Гельмгольца.

2.4. САМОПРОИЗВОЛЬНОЕ ПРОТЕКАНИЕ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ.
РАСЧЕТ ИЗМЕНЕНИЯ ЭНЕРГИИ ГИББСА В ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЯХ.

Протекание любой химической реакции в изобарно-изотермической условиях определяется двумя факторами. Первый фактор – энтальпийный (
[image: image105.wmf]H
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) – определяет изменение энергии системы. Второй фактор – энтропийный (
[image: image106.wmf]S
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) – определяет изменение неупорядоченности системы. Таким образом, протеканию химической реакции способствует уменьшение энергии системы и переход ее в более неупорядоченное состояние.

Энергия Гиббса связана с энтальпией и энтропией: 
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. В любой закрытой системе при постоянном давлении и температуре возможен такой самопроизвольный процесс, который ведет к уменьшению энергии Гиббса. Следовательно, условием принципиальной возможности протекания химической реакции является неравенство: 
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Вклады энтропийного и энтальпийного факторов значительно зависит от температуры. При 
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Доминирующим становиться энтальпийный фактор, поэтому при низких температурах, как правило, протекают самопроизвольно экзотермические реакции.

При 
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Доминирующим становится энтропийный фактор, поэтому при высоких температурах , как правило, самопроизвольно протекают реакции, ведущие к увеличению энтропии.

Таким образом, при анализе возможности самопроизвольного протекания химической реакции необходим одновременный учет энтальпийного и энтропийного факторов.

Изменение энергии гиббса в ходе химической реакции можно рассчитать как разность между суммой стандартных энергий гиббса образования продуктов реакции и суммой стандартных энергий Гиббса образования исходных веществ:
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где ν – стехиометрические коэффициенты, с которыми исходные вещества и продукты реакции входят в термохимическое уравнение реакции.

Следует помнить, что стандартная энергии Гиббса образования простых веществ, находящихся в наиболее устойчивом в стандартных условиях фазовом состоянии, равна нулю.
Таблица 1. Оценка возможности протекания химической реакции.

Знак изменения функции.
Возможность протекания химической реакции.
Пример химической реакции.
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Реакция возможна в любом интервале температур.
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Реакция невозможна в любом интервале температур.
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Реакция возможна лишь при низких температурах, когда 
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Реакция возможна лишь при высоких температурах, когда 
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2.5. ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ. АКТИВНОСТЬ И ЛЕТУЧЕСТЬ.

РАСЧЕТ ХИМИЧЕСКОГО ПОТЕНЦИАЛА.

Для системы, состоящей из одного вещества, справедливо:
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Если система состоит из нескольких компонентов, то 
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где ni – число молей i-го компонента. Любая экстенсивная функция состояния является функцией количества вещества в системе.

Продифференцируем (2.46) и (2.47) по ni:
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где μi – химический потенциал i-го компонента в системе. Его ещё называют парциальной мольной энергией Гиббса (парциальная термодинамическая функция Гиббса) или парциальной мольной энергией Гельмгольца (парциальная термодинамическая функция Гельмгольца), т.к. 
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Можно дать следующее определение химического потенциала:

химический потенциал равен приращению энергии Гиббса (или любой другой характеристической функции) при увеличении массы данного вещества на 1 моль, если массы всех остальных веществ, температура или давление ( или другие естественные переменные для других функций) остаются постоянными.

Любая энергетическая характеристика есть произведение интенсивного фактора на экстенсивный. В нашем случае μi – интенсивный параметр, а ni – экстенсивный.

Тогда
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Введение некоторого количества dni молей i–го компонента при постоянном количестве других компонентов и постоянных Т и р будет увеличивать значение энергии Гиббса на величину 
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. Аналогичные изменения будут вызваны прибавлением других компонентов. Общее изменение энергии Гиббса системы равно:
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или, в общем случае,
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которое получило название фундаментального уравнения Гиббса.
Для любой химической реакции:
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где 
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 – химическая переменная или степень протекания реакции).

При р, Т = const для химической реакции верно:
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Расчёт химического потенциала:

1. Для 1 моля идеального газа. Для индивидуального вещества 
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dG = Vdp-SdT = Vdp,
(2.56)
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где рi – давление индивидуального газа. Обычно const рассчитывают при Т = 298 К и рo = 1,013·105 Па, тогда
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2. Для смеси идеальных газов:
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где рi  – парциальное давление i–го газа, и 
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 – мольная доля i–го газа в смеси, p – общее давление в системе. Отсюда 
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3. Для смеси реальных газов. С увеличением давления и понижением температуры газы всё больше становятся неидеальными, т. е. перестают подчинятся уравнению состояния идеального газа. Поэтому для реального газа в выражения химической термодинамики вместо парциального давления (рi) подставляют летучесть (фугитивность fi ). Численно летучесть выражается как 
[image: image159.wmf]i

i

p

f

·

g

=

, где γ – коэффициент летучести, характеризующий степень отклонения газа от идеальности. Тогда
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4. Для идеальных и реальных растворов. В неидеальных растворах концентрация перестаёт быть величиной, однозначно определяющей свойства раствора, поэтому концентрацию заменяют активностью. Введением активности формально учитывается взаимодействие между молекулами растворителя, эффект сольватации и т.п. Активность можно назвать эффективной концентрацией, при которой идеальный раствор приобретает термодинамические свойства данного реального раствора. Тогда: для идеальных растворов 
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для реальных растворов 
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где 
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ЛЕКЦИЯ 3

Термодинамика химического равновесия. Константа химического равновесия. Закон действующих масс. Принцип Ле-Шателье. Изотерма химической реакции. Связь стандартного изменения энергии Гиббса реакции с константой равновесия. Равновесие в гетерогенных реакциях. Влияние температуры на химическое равновесие. Уравнения изобары и изохоры химической реакции.

3.1. ТЕРМОДИНАМИКА ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ. КОНСТАНТА ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ. ЗАКОН ДЕЙСТВУЮЩИХ МАСС.

Химическим равновесием называется такое состояние обратимого процесса
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при котором скорость прямой реакции (
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) равна скорости обратной (
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) реакции, и вследствие этого состав системы со временем не изменяется. Равновесие устанавливается не потому, что процесс прекратился, а в результате протекания процесса в двух направлениях с одинаковой скоростью, т. е. равновесие имеет динамический характер. Кроме того, устойчивые равновесия характеризуются: неизменностью равновесного состояния системы при сохранении внешних условий; возможностью подхода к состоянию равновесия с двух противоположных сторон; подвижностью равновесия.

По основному постулату кинетики скорости прямого и обратного процессов выражаются следующим образом:
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т.е. скорость химической реакции прямо пропорциональна концентрации реагирующих веществ, возведённых в степени их стехиометрических коэффициентов. kпр и kобр — константы скорости прямой и обратной реакций.

В равновесии:
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(4.4)
Константы скорости прямой и обратной реакций не зависят от концентраций и при постоянной температуре являются постоянными величинами. Поэтому их отношение есть некоторая постоянная величина КС —константа химического равновесия:
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(4.5)
Константу КС, выраженную через концентрации участников реакции, называют классической константой равновесия.

Термодинамические константы равновесия.

В случае реальных систем равновесные концентрации в выражении (4.5) заменяют на равновесные активности (аi) и получают термодинамическую константу химического равновесия:
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где (i – стехиометрические коэффициенты уравнения реакции. Величины 
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 положительны для продуктов реакции и отрицательны для исходних веществ.

Константы химического равновесия, выраженные через равновесные парциальные давления рi или равновесные фугитивности fi участников реакции, имеют вид:



[image: image177.wmf]Õ

n

n

n

n

n

=

=

i

i

B

A

D

C

p

i

B

A

D

C

p

p

p

p

p

K

·

·

,
(4.7)
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Приведенные выше равенства для констант равновесия выражают закон,который был сформулирован К. Гульдбергом и П. Вааге – закон действующих масс, т. е. отношение произведения равновесных парциальных давлений (концентраций) продуктов реакции, взятых в степенях, равных их стехиометрическим коэффициентам, к такому же произведению равновесных парциальных давлений (концентраций) исходных веществ при данной температуре есть величина постоянная, называемая константой химического равновесия. Одним из важных выводов из закона действия масс заключается в установлении взаимосвязанности парциальных давлений (или концентраций) всех веществ, учавствующих в реакции. В условиях равновесия парциальные давления (или концентрации) всех веществ, участвующих в реакции, связаны между собой. Нельзя изменить парциальное давление (или концентрации) ни одного из них, чтобы это не повлекло за собой такого изменения парциальных давлений (или концентраций) всех остальных веществ, участвующих в реакции, которое не привело бы к прежнему численному значению константы равновесия при данных условиях.

Найдем связь между КР и КС для реакций между идеальными газами. Выразим равновесные парциальные давления с помощью уравнения Менделеева–Клапейрона:
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Тогда, на основании уравнений (4.5) и (4.7), имеем
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где (( – изменение числа молей газообразных веществ в ходе реакции.

Пример 3.1. Процесс получения хлора окислением хлористого водорода протекает по уравнению:


[image: image183.wmf]2

2

2

2

2

4

Cl

O

H

O

HCl

+

®

+

.

При смешении 1 моль HCl с 0,48 моль O2 образуется 0,402 моль Cl2. В системе P = 1 атм (1,013*105 Па), T =659 K. Найти значение KP.

Решение. На образование 0.402 моль Cl2 расходуется 0.804 моль HCl и 0,201 моль O2. При установлении в системе равновесия имеем:


[image: image184.wmf]

 EMBED Equation.3  [image: image185.wmf].

,

,

,

,

,

,

,

,

,

,

,

,

,

,

моль

n

n

n

n

n

моль

n

моль

n

моль

n

n

O

H

Cl

O

HCl

O

HCl

O

H

Cl

279

1

402

0

402

0

279

0

196

0

279

0

201

0

48

0

196

0

804

0

1

402

0

2

2

2

2

2

2

=

+

+

+

=

+

+

+

=

=

-

=

=

-

=

=

=

å


Найдем равновесные парциальные давления участников реакции:
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Рассчитаем константу равновесия реакции:
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3.2. ПРИНЦИП ЛЕ–ШАТЕЛЬЕ.

Как отмечалось ранее, химические равновесия являются динамичными и подвижными. При изменении внешних условий может происходить сдвиг равновесия в сторону образования либо продуктов реакции, либо исходных веществ. Впервые принцип смещения равновесия сформулировал А. Ле-Шателье.

Принцип Ле–Шателье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказывать внешнее воздействие, то равновесие смещается в сторону того процесса, который уменьшает это воздействие.

Теоретически этот принцип был основан Ф. Брауном и теперь известен, как принцип Ле-Шателье – Брауна.

Математически этот принцип может быть представлен в виде:
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(4.11)
где 
[image: image190.wmf]K

 – константа равновесия, xi– обобщенная сила, yi– обобщенная сопряженная данной силе xi координата. Неравенство (4.11) имеет следующий смысл: изменение обобщенной силы (интенсивный параметр) при постоянстве остальных сил смещает равновесие в таком направлении, при котором изменение сопряженной обобщенной координаты препятствует изменению обобщенной силы. Если рассматривают влияние температуры (обобщенной силы) при постоянстве других интенсивных параметров на химическое равновесие, то в качестве сопряженной координаты используют тепловой эффект реакции. Чем больше по величине тепловой эффект реакции, тем сильнее влияет на положение равновесия изменение температуры. При изменении давления – обобщенной силы – сопряженной обобщенной координатой будет изменение объёма в ходе реакции, взятое с обратным знаком.
Итак, повышение (или понижение) температуры системы смещает равновесие в том направлении (прямом или обратном), в котором поглощается (или выделяется) теплота. Повышение давления смещает равновесие в направлении уменьшения объёма системы.

Пример 3.2. Рассмотрим реакцию
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1. Увеличим температуру: так как реакция экзотермическая, т. е. идёт с выделением тепла, равновеие смещается в сторону исходных веществ (обратная реакция идёт с поглощением тепла).

2. Увеличим давление: так как прямая реакция идёт с уменьшением числа молей газобразных веществ (т.е. объем уменьшается), то равновесие смещается в сторону продуктов реакции.

3.3. ИЗОТЕРМА ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ.

Уравнение изотермы (или просто изотерма) химической реакции позволяет связать возможное направление химической реакции с исходным составом реагирующих веществ. При исследовании химических процессов чаще пользуются величиной (G, которая является индикатором реакционной способности веществ в процессах при Т, р = const.

Изменение энергии Гиббса в ходе протекания химической реакции между газообразными веществами равно
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При наступлении равновесия в системе 
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где 
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 — стандартное изменение энергии Гиббса химической реакции (когда все вещества находятся в стандартных условиях).
Значит,
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(4.14)
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(4.15)
где pi — начальные (заданные) парциальные давления участников реакции.

Последние уравнения называют уравнениями изотермы химической реакции или уравнениями Вант–Гоффа. Они выражают зависимость (rG от состава системы, т. е. зависимость между термодинамическим потенциалом реакции (rG, константой химического равновесия (Кp) и условиями проведения реакции.

По уравнению изотермы химической реакции можно рассчитать изменение энергии Гиббса при соответствующих условиях, т.е. определить возможность, направление и предел протекания самопроизвольного процесса. Чтобы самопроизвольно осуществлялась прямая реакция, изменение энергии Гиббса ((rG) должно быть отрицательным, а это возможно при условии:
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Если
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то самопроизвольно пойдет обратная реакция.

При установлении равновесия:
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где pi — равновесные парциальные давления участников реакции.

Аналогичным способом получают выражение для изменения энергии Гельмгольца для процессов, протекающих при T, V = const:
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3.4. СВЯЗЬ СТАНДАРТНОГО ИЗМЕНЕНИЯ ЭНЕРГИИ ГИББСА РЕАКЦИИ С КОНСТАНТОЙ РАВНОВЕСИЯ. РАСЧЁТ (rG И (rG0.

Если в момент смешения газов, вступающих в реакцию 


[image: image206.wmf]D

C

B

A

D

C

B

A

n

n

n

n

+

«

+

,

парциальные давления (концентрации) каждого участника равны единице (все вещества вступают в реакцию в своих стандартных состояниях), то уравнение изотермы Вант–Гоффа (ур-е 4.15) превращается в уравнение для расчета энергии Гиббса в стандартных условиях (ур-е 4.13):
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Оно характеризует способность различных веществ вступать в химическое взаимодействие и не зависит от пути процесса, а определяется только природой веществ. Знак (rG o указывает на направление самопроизвольного процесса, протекающего в стандартных условиях. Чем более отрицательна эта величина, тем больше Кр, тем глубже идет процесс. При равновесии величина (rG равна нулю, т.е. дальнейшее самопроизвольное изменение в системе исключено.

Стандартный изобарный потенциал химической реакции (или химическое сродство веществ) равен изобарному потенциалу химической реакции 
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(4.20)

при условии, что парциальные давления всех веществ, учавствующих в реакции, равны рo = 1 атм = 101325 Па.

В общем случае (для реальных и идеальных систем) справедливо:
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где ai – активность компонента или отношение парциального давления газа к стандартному давлению (ai – безразмерная величина) т. е. 
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Величину 
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 при Т = 298.15 К находят на основании справочных данных:

1). 
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 – стандартная свободная энергия Гиббса образования вещества.

2). 
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Аналогично проводят расчёт 
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 при других температурах с учётом температурной зависимости энтальпии и энтропии реакции:
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При известных значениях 
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 и начальных парциальных давлениях или активностях участвующих в реакции веществ расчёт 
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 проводят по формулам:
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(4.24)
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3.5. РАВНОВЕСИЕ В ГЕТЕРОГЕННЫХ РЕАКЦИЯХ

До сих пор речь шла о гомогенных реакциях (протекающих в одной фазе). Рассмотрим гетерогенные реакции, в которых не все вещества находятся в газообразном состоянии. В случае гетерогенных систем, в которых жидкие или твёрдые вещества не образуют растворов друг с другом и с газообразными веществами, химические потенциалы этих конденсированных веществ при постоянной температуре будут постоянными, также как и давление насыщенных паров над каждым из таких веществ в смеси. Поэтому в выражения для констант равновесия входят летучести или давления только газообразных веществ. Твёрдые или жидкие фазы являются индивидуальными соединениями, активность и химический потенциал которых зависят только от температуры.

Например, для реакции 
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В случае, если в реакции принимают участие растворенные вещества, в выражения для констант равновесия также входят активности (концентрации) этих веществ.

3.6. ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ НА ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ.

УРАВНЕНИЯ ИЗОХОРЫ И ИЗОБАРЫ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ.

Продифферинцируем уравнение изотермы химической реакции (4.15) по температуре:
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Подставим полученную производную 
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 в уравнение Гиббса – Гельмгольца (2.43)
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и после сокращения подобных членов получим соотношение:
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(4.27)
устанавливающее связь между изменением константы равновесия с температурой и тепловым эффектом реакции, протекающей при постоянном давлении. Это соотношение называют уравнением изобары химической реакции или изобарой Вант-Гоффа.
Для процессов, протекающих при постоянном объёме, можно по аналогии получить уравнение изохоры химической реакции или изохоры Вант-Гоффа:
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Уравнения (4.27) и (4.28) в дифференциальной форме выражают изменение константы равновесия с температурой и называются уравнениями Вант-Гоффа. Согласно этим уравнениям влияние температуры на константу равновесия определяется знаком энтальпии реакции (rН или изменением внутренней энергии (rU. Например, при проведении реакции в условиях постоянства давления:

если (rН < 0 (экзотермическая реакция), то повышение температуры уменьшает величину КР (рис. 1), смещая равновесие реакции влево, т.е. в сторону образования исходных веществ;
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если (rН > 0 (эндотермическая реакция), то рост температуры приводит к увеличению КР (рис. 1), смещая равновесие реакции вправо.

Рис. 1. Влияние температуры на величину константы

равновесия химической реакции.

Для количественной оценки влияния температуры на константу равновесия уравнение изобары (изохоры) (4.27) и (4.28) необходимо интегрировать в требуемом интервале температур (например, считая тепловой эффект в этом интервале температур постоянным и равным стандартному). После интегрирования получаем следующее уравнение:
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(4.29)
где 
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 – константы равновесия при T1 и T2, 
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 – средний тепловой эффект реакции в интервале температур от Т1 до Т2. На основании уравнения (4.29) можно также рассчитать константу равновесия при любой температуре, если извесны тепловой эффект химической реакции и  константа равновесия при какой-нибудь одной температуре.

Пример 3.3. Для реакции конверсии оксида углерода (II), возможной при вулканической деятельности,
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значение Кр = 4,12 при 800 К. Вычислить Кр при 600 К. Принять, что в этом интервале температур (rНo = const. Ниже приводятся необходимые для расчета теплоты образования реагентов при T = 800 К (в кДж/моль):


[image: image235.wmf].

,

;

,

;

,

29

246

79

110

23

394

o

o

o

г

2

2

-

=

D

-

=

D

-

=

D

O

H

f

CO

f

CO

f

H

H

H


Решение. Используя следствие из закона Гесса (см. лекцию 1), находим тепловой эффект реакции:
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По уравнению
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находим Кр при 600 К:
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Высокое значение Кp указывает на то, что при 600 К реакция пойдет самопроизвольно слева направо.
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