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Фазовые равновесия. Правило фаз Гиббса. Классификация систем. Фазовые равновесия в однокомпонентных системах. Уравнение Клапейрона-Клаузиуса. Диаграммы состояния однокомпонентных систем.

4.1. ФАЗОВЫЕ РАВНОВЕСИЯ. ПРАВИЛО ФАЗ ГИББСА.

Фазой называется гомогенная часть гетерогенной системы, имеющая во всех точках одинаковые значения интенсивных параметров, которые изменяются скачком на границе раздела фаз.

Фазовым переходом называется переход вещества из одной фазы в другую.

Фазовыми равновесиями называют равновесия в гетерогенных системах, в которых имеют место только фазовые переходы и отсутствуют химические взаимодействия между компонентами.

При переходе из одной фазы (1) в другую фазу (2) dni молей i–ого компонента (например, при конденсации пара или кристаллизации осадка), энергия Гиббса каждой из фаз изменится на величину:

для фазы 1 
[image: image199.wmf] 
[image: image2.wmf]i

i

dn

dG

1

1

m

-

=

,

для фазы 2 
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Общее изменение энергии Гиббса равно:
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Если переход происходит в условиях равновесия при T, р = const, то
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Этот вывод распространяется на любой компонент и на любую фазу системы. Итак, равновесию гетерогенных систем отвечает равенство химических потенциалов каждого компонента во всех фазах при T, p = const. Если же химический потенциал некоторого вещества в одной фазе (в одном растворе) будет больше, чем в другой фазе (в другом растворе), то вещество будет самопроизвольно переходить из первой фазы в другую.

Рассмотрим систему, содержащую К компонентов и состоящую из Ф фаз, находящихся в равновесии между собой. Состав каждой из фаз определяется концентрациями (К – 1) компонентов, а так как число всех фаз равно Ф, то состав всей системы определится Ф(К – 1) концентрациями всех компонентов. Для полного описания состояния системы необходимы ещё температура и давление, т. е. всего Ф (К – 1) + 2 переменных.

Условием равновесия гетерогенной системы из Ф фаз и К компонентов (как отмечалось ранее) является постоянство температуры и давления, а также равенство всех химических потенциалов каждого из компонентов во всех фазах:

.
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Здесь верхние индексы обозначают номера фаз, нижние индексы относятся к соответствующим компонентам.

В вышеприведенных равенствах каждое значение ( является функцией температуры, давления и концентрации всех компонентов. Например, для двухкомпонентной системы:
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Следовательно, каждое равенство из (4.3) (например 
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) даёт уравнение, связывающее переменные системы. Эти уравнения уменьшают число независимых переменных, характеризующих систему, и называются уравнениями связей.
Обозначим через f число действительно независимых переменных. Тогда



[image: image13.wmf](

)

(

)

1

2

1

-

-

+

-

=

Ф

K

K

Ф

f

,
(4.4)

откуда
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Последнее соотношение было получено Дж. Гиббсом и носит название уравнения (правила фаз) Гиббса. Равновесные гетерогенные системы, состоящие из любого числа фаз и любого числа веществ, подчиняются правилу фаз Гиббса. Его можно сформулировать следующим образом:

число степеней свободы равновесной термодинамической системы, на которую из внешних факторов влияют только давление и температура, равно числу компонентов системы плюс два, минус число фаз: 
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где К — число компонентов – веществ, наименьшее число которых необходимо и остатьчно для образования всех возможных фаз данной равновесной системы. Компонент яляется составной частью системы и может быть выделен из нее и существовать самостоятельно;

f — число степеней свободы – число независимых термодинамических параметров, определяющих состояние системы, изменение которых в определенных пределах не вызывает исчезновения одних и образование других фаз;

число 2 — это число внешних факторов (Р и Т), которые влияют на равновесие.

Перепишем уравнение (4.5) в виде
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тогда при 
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 находим, что
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т.е. максимальное число фаз в гетерогенной системе при равновесии равно числу компонентов плюс два.

Если р или Т = const, то правило фаз Гиббса запишется как


f = К – Ф + 1.
(4.8)

4.2. КЛАССИФИКАЦИЯ СИСТЕМ.

Можно подразделять системы по числу компонентов, степеней свободы и по числу фаз.

1). По числу компонентов ситемы классифицируют как

· однокомпонентные (или одинарные);

· двухкомпонентные (или двойные);

· трёхкомпонентные (или тройные) и т. д.

2). По числу фаз системы классифицируют как

· однофазные;

· двухфазные;

· трёхфазные и т. д.

3). По числу степеней свободы (вариантности) системы классифицируют как

· безвариантные или нонвариантные ( f = 0);

· одновариантные или моновариантные ( f = 1);

· двухвариантные или бивариантные ( f = 2) и т. д.

Число компонентов определяют как наименьшее число составляющих частей системы, достаточное для образования всех её фаз. Число компонентов не равно числу составляющих частей лишь в тех случаях, когда между ними происходят химические взаимодействия (реакции) и в системе устанавливается химическое равновесие. В этом случае число компонентов равно числу составляющих частей системы минус число уравнений, связывающих концентрации составляющих частей.

Пример 4.1. Определить число компонентов в системах:

a)  Н2(г) + I2(г) = 2НI(г),

б)  СaCO3(тв) = СaO(тв) + СO2(г).

Решение. a) В этой системе имеется одно уравнение, связывающее концентрации состовляющих частей:

H2(г) + I2(г) = 2HI(г)
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следовательно, число компонентов в этой системе равно: 
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б) В этой системе также имеется только одно уравнение:

CaCO3(тв) → СaO(тв) + СO2(г)
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следовательно, система будет двухкомпонентной, поскольку
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4.3. ФАЗОВЫЕ РАВНОВЕСИЯ В ОДНОКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМАХ.

В однокомпонентных системах при р, Т = const условием равновесия является равенство энергий Гиббса сосуществующих фаз в расчёте на одно и тоже количество вещества (моль, кг). Из соотношения


[image: image23.wmf]i

i

i

i

p

RT

G

ln

+

m

=

m

=

o


следует, что при равновесии парциальное давление насыщенного пара каждого компонента должно быть одинаковым для всех фаз.

Максимальное число степеней свободы в однокомпонентных системах равно:
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Состояние таких систем можно описать на плоскости с двумя осями переменных (р и Т).

Максимальное число сосуществующих фаз ( f = 0)в однокомпонентной системе равно
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Система трёхфазная и безвариантная. Это означает, что три фазы находятся в равновесии при строго определенных (и зависимых друг от друга) значениях переменных (температуре и давлении).

Диаграммой состояния называется график, выражающий зависимость состояния системы от внешних условий или от состава системы.

Независимые термодинамические параметры – параметры, которые могут быть изменены произвольным образом без изменения числа сосуществующих фаз.

Так, для однокомпонентной системы (К = 1):

1). Ф = 1 ( f = 2, т.е. в гомогенных системах р и Т можно менять произвольно.

2). Ф = 2 ( f = 1, следовательно, р может изменяться независимо, а температура является функцией давления (Т = f (р)), т. е. становится зависимым параметром.

3). Ф = 3 ( f = 0, т.е. температура и давление строго определены. Малейшее изменение любой из этих величин приведёт к исчезновению одной или двух фаз. Например, если рассматривать диаграмму состояния воды (рис. 1), повышение температуры при постоянном давлении или понижение давления при постоянной температуре переводит систему в состояние пара. Повышение при постоянной температуре переводит систему в состояние жидкой воды, а понижение температуры при постояном давлении – в состояние льда.

4.4. УРАВНЕНИЕ КЛАПЕЙРОНА – КЛАУЗИУСА.

В системе, состоящей из нескольких фаз чистого вещества, возможны переходы вещества из одной фазы в другую. Такие переходы называют фазовыми переходами. Фазовые переходы характеризуются зависимостью температуры фазового превращения от внешнего давления или давления насыщенного пара от температуры системы. Уравнение, характеризующее такие зависимости, предложено Клапейроном и и позже модифицировано Клаузиусом.

Пусть 1 моль вещества равновесно переходит из одной фазы (1) в другую (2) при р, Т = const. Ограничимся рассмотрением фазовых переходов первого рода, для которых характерно равенство изобарных потенциалов двух фаз и скачкообразное изменение энтропии S и объёма V. К фазовым переходам первого рода относятся следующие изотермические переходы:
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Условием равновесием является равенство мольных энергий Гиббса вещества в двух фазах: G1 = G2. Если р и Т одновременно изменяются на dp и dT,то G тоже изменится на dG и новое условие равновесия запишется как
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Из соотношения (2.40) 
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С учетом того, что
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где (V = V2 – V1 — разность мольных объёмов двух фаз, (S и (H – изменение энтропии и энтальпии вещества при переходе 1 моля вещества из одной фазы (1) в другую (2). Уравнение (4.16) называют уравнением Клапейрона–Клаузиуса. Оно устанавливает связь между изменением температуры фазового перехода с изменением внешнего давления или изменением давления насыщенного пара с изменением температуры, с одной стороны, и теплотой фазового перехода и изменением объёма вещества при фазовом переходе, с другой стороны.

1). Рассмотрим применение уравнения (4.16) к процессам плавления. В этом случае уравнение Клапейрона–Клаузиуса обычно используют в следующей форме:
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Поскольку (плН > 0, знак производной 
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что соответствует наклону кривой 
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Для немногих веществ, в том числе для воды, висмута, галлия, чугуна:
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что соответствует наклону кривой 
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Итак, если при плавлении вещества его мольный объем уменьшается,то
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т. е. при увеличении внешнего давления температура плавления вещества уменьшается.
Если плавление сопровождается увеличением мольного объема, то
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т. е. при увеличении внешнего давления температура плавления вещества тоже увеличивается.

2). Рассмотрим применение уравнения (4.16) к процессам испарения и сублимации.

Для процессов испарения или сублимации уравнение Клапейрона – Клаузиуса записывают в виде
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где VK — объем конденсированной фазы (жидкости VЖ или твердого тела VТВ). При температуре, гораздо ниже критической (при ТКР: VЖ = VП), можно пренебречь объёмом жидкой фазы по сравнению с объёмом того же весового количества пара. В результате уравнение (4.18) преобразуется в
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При невысоких давлениях и температурах к пару можно применить законы идеальных газов (
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) и исключить из уравнения (4.19) объём пара. Тогда
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Окончательно для процесса испарения или сублимации получаем (дифференциальную) форму уравнения Клапейрона – Клаузиуса:
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Если принять (парН постоянной величиной (что возможно для небольших температурных интервалов), то после интегрирования уравнения (4.21) получаем интегральную форму уравнения Клапейрона – Клаузиуса:
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или
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Эти уравнения устанавливает в явном виде связь теплоты парообразования вещества с зависимостью давления насыщенного пара от температуры.

Итак, для процессов парообразования  
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т. е с увеличением температуры растет давление насыщенного пара вещества.
Пример 4.2. Как изменится температура плавления льда с изменением внешнего давления, если ΔплН = 79,7 кал/г при t = 0 оС, а удельные объемы воды и льда при этой температуре равны соответственно: Vж = 1,0001 см3/г и Vлед = 1,0908 см3/г.

Решение. Воспользуемся уравнением Клаузиуса – Клапейрона в виде (4.16)
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Пример 4.3. Как изменится температура кипения воды с ростом давления, если при температуре t = 100 оС ΔиспН = 539,7 кал/г, Vпар = 1651 см3/г, Vж = 1 см3/г.

Решение.
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В отличие от температуры плавления, температура кипения очень сильно зависит от давления, что связано с большой величиной (V, которой сопровождаются процессы испарения и сублимации.

Пример 4.4. Давление пара жидкости при 10 оС и 20  оС равно, соответственно, 75000 и 107390 Па. Определить молярную теплоту испарения вещеста.

Решение. Воспользуемся уравнением Клаузиуса – Клапейрона в виде:
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где 

p1 = 75000 Па, p2 = 107390 Па,

T1 = 273,15 + 10 = = 283,15 К, T2 = 273,15 + 20 = 293,15 К, R = 8,314 Дж/(моль·К).

Тогда
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В отличие от теплоты парообразования, которая изменяется в широких пределах, энтропия парообразования – величина более или менее постоянная. Так, для многих неорганических и органических веществ выполняется правило Трутона:
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где Тн.т.кип. – нормальная температура кипения жидкости, т.е. температура кипения при внешнем давлении, равном 1 атм.

Пример 4.5. Определить изменение энтропии при равновесном переходе 2 кг жидкой воды в пар при P = 1,0133·105 Па. Удельная теплота испарения воды равна ΔиспН = 2260,98 кДж/кг.

Решение. Жидкая вода и пар при давлении 1,0133·105 Па находятся в равновесии при температуре 373,15 К. Тогда 
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4.5. ДИАГРАММЫ СОСТОЯНИЯ РАЗЛИЧНЫХ ОДНОКОМПОНЕНТНЫХ

СИСТЕМ. ЭНАНТИОТРОПНЫЕ И МОНОТРОПНЫЕ ПРЕВРАЩЕНИЯ.

На рис. 1 приведена диаграмма состояния воды в области низких и средних давлений и температур, на которой имеются три поля: льда (тв), жидкости (ж), пара (п).

[image: image1.wmf]Þ

Рис. 1. Диаграмма состояния воды при невысоких давлениях.

1). Однофазным системам на плоской диаграмме состояния отвечают области (поля) диаграммы, заключенные между двумя кривыми двухфазных систем. В таких системах можно изменять одновременно и независимо друг от друга температуру и давление, не изменяя числа и вида фаз в системе, так как при Ф = 1 (однофазная система) число степеней свободы по правилу фаз Гиббса равно f = 2.

2). Двухфазные системы представлены на плоскости линиями, разграничивающими поля диаграммы состояния. Так, кривая ОC отвечает равновесным системам, состоящим из жидкости и пара; кривая ОА – равновесным системам, состоящим из пара и льда; и кривая ОB – равновесным системам, состоящим из льда и жидкой воды. Число степеней свободы в таких системах равно: 
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, т.е. можно изменять одну из переменных величин (р или Т), не изменяя числа и вида фаз в системе. Такие системы называются двухфазными одновариантными.

Кривые ОС (линия испарения) и ОА (линия возгонки) представляют собой зависимость давления насыщенного пара над жидкой водой и, соответственно, над льдом от температуры, а линия ОВ (линия плавления) – зависимость температуры плавления льда от давления. Для воды характерен наклон линии ОВ влево, что отвечает понижению температуры плавления льда при повышении давления.

Кривая ОD является продолжением кривой ОC и определяет давление пара над переохлажденной жидкой водой. На участке ОD вода и пар находятся в “чуждой” им области – метастабильном состоянии (сотоянии, отвечающем неустойчивому равновесию). В метастабильном состоянии вещества обладают большим запасом свободной энергии, чем в стабильном состоянии.

3). Тройная точка (О)— точка сосуществования трех фаз. Для нее Ф = 3, значит, f = 0. Величины давления и температуры строго определены, система нонвариантна и трехфазна. Координаты тройной точки воды: Т = 273,16 К и р = 0,006 атм (610,5 Па).

Диаграмму состояния углекислого газа (рис. 2) анализируют тем же образом, что и диаграмму состояния воды.

1. АО – линия возгонки, соответствующая процессу CO2(тв)↔CO2(г).

2. ОС – линия плавления, соответствующая процессу CO2(тв)↔СО2(ж).

3. ОВ – линия испарения, соответствующая процессу CO2(ж)↔СО2(г).

4. О – тройная точка, отвечающая равновесию между тремя фазами. Координаты тройной точки диоксида углерода: Т = 216,55 К, р = 5,11 атм.

5. [image: image162.wmf]ТКР – критическая температура (или точка), которая соответствует состоянию равновесной двухфазной системы, где все термодинамические свойства жидкости и пара тождественны.

Рис. 2. Диаграмма состояния диоксида углерода.

Важным отличием диаграммы состояния углекислого газа от диаграммы состояния воды является наклон кривой плавления (ОС). В отличии от кривой плавления воды (которая наклонена влево), кривая плавления углекислого газа имеет наклон вправо. При увеличении внешнего давления температура плавления углекислого газа увеличивается (а не уменьшается, как для воды).

Энантиотропные и монотропные превращения.

Когда вещество может существовать в нескольких (двух и более) кристаллических формах, то имеется температура перехода, выше которой устойчивой является одна из модификаций, а ниже – вторая. Если при температуре перехода превращение одной твердой модификации в другую может самопроизвольно протекать как в прямом, так и в обратном направлениях, такой переход называется энантиотропным. Энантиотропные превращения наблюдаются только в таких системах, в которых температура взаимного перехода модификаций ниже температуры плавления этих форм. Примером такого превращения может служить переход:

ромбическая сера (SP) ↔ моноклинная сера (SM), Тпер = 95,50С.

Гораздо реже встречаются системы, где самопроизвольные превращения при всяких условиях идут только в одном направлении (односторонниие). Превращения такого типа называются монотропными. В таких системах переход от модификации, устойчивой при более высокой температуре, к модификации, устойчивой при более низких температурах, не происходит, тогда как обратный переход осуществляется и протекает тем быстрее, чем выше температура. Примером такого превращения может служить переход:

белый фосфор (Рб) ↔ красный фосфор (Рк), Тпер = 440С.

ЛЕКЦИЯ 5

Растворы, их общая характеристика, способы выражения состава растворов. Растворимость твердых веществ и газов в жидкостях. Идеальные растворы, законы Вант-Гоффа, Рауля и Генри. Криоскопия и эбулиоскопия. Диаграммы состояния раствор — пар для бинарных систем. Законы Коновалова, азеотропные смеси. Ограниченная взаимная растворимость жидкостей. Взаимно нерастворимые жидкости. Распределение вещества в двух несмешивающихся растворителях. Закон распределения Нернста-Шилова. 

5.1. РАСТВОРЫ, ИХ ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА.

Раствор – гомогенная термодинамическая система, состоящая из нескольких компонентов, состав которых может изменяться непрерывно. Компонент – составная часть раствора, которая может быть выделена из раствора в индивидуальном виде, т. е. в виде чистого вещества. Растворитель – обычно тот компонент, которого больше, остальные – растворенные вещества (индекс 2, 3 и т.д.). Примерами растворов могут служить природные воды, сырая нефть, воздух и т.д.
При образовании истинных растворов растворенное вещество распределяется в растворителе в виде ионов, атомов, молекул или ассоциатов, состоящих из небольшого числа частиц.

Растворы классифицируют
1). по степени дисперсности на

— истинные (молекулярные или атомные смеси компонентов);

— коллоидные (микрогетерогенные);

— тонкие механические взвеси (суспензии и эмульсии).

2). по агрегатному состоянию на

— газовые;

— жидкие;

— твёрдые.

3. с термодинамических позиций на

— идеальные;

— предельно разбавленые (С2 → 0);

— реальные.

Физическая химия изучает термодинамические и другие свойства растворов. Коллоидные растворы и тонкие механические взвеси являются предметом исследования коллоидной химии. Свойства растворителя обычно обозначаются индексом (1), а свойства растворенных веществ – индексами (2), (3) и т. д.

Способы выражения состава растворов.

Так как количество каждого компонента может быть представлено в различных единицах измерения, то и состав раствора можно выразить несколькими способами.

1). Через мольные (молярные) доли xi:
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(5.1)

где ni – число молей i-го компонента в растворе.

2). Через объёмные доли (i:
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где (i ‑ объём i-ого компонента в объёме раствора (.

3). Через массовые доли 
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где ωi – масса i-ого компонента в растворе.

4). Через молярные концентрации (молярности) Сi:
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(5.4)
где ωi – масса i-го компонента (г), Мi – молярная масса i-ого компонента (г/моль), V – объём раствора (л), ni – число молей.

5). Через моляльные концентрации (моляльности) mi:
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(5.5)
Моляльность выражает число молей i-ого компонента (растворенного вещества) в расчете на 1 кг растворителя.

6). Через молярные концентрации эквивалента (эквивалентные концентрации, нормальности) – Сi или Ni:
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где фактор эквивалентности fэкв показывает, какая доля молярной массы данного вещества эквивалентна одному иону водорода в данной окислительно – восстановительной реакции.

Изменение термодинамических функций при образовании растворов. Уравнение Гибса-Дюгема.

Процесс растворения твердых веществ в жидкостях с образованием истинных растворов можно мысленно разбить на три стадии:

1) ориентация полярных частиц (молекул) растворителя вокруг частиц растворяемого вещества ((Н1 > 0);

2) разрушение кристаллической решётки ((Н2 > 0);

3) сольватация частиц растворенного вещества в растворе ((Н3 < 0).

Суммарный тепловой эффект образования раствора равен:
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Образование растворов при смешении двух (и более) жидкостей или растворении газа (газов) в жидкости также сопровождается тепловыми эффектами, связанными с ослаблением связей между частицами растворителя и появлением новых связей между частицами растворителя и растворенных веществ.

Образование любого раствора — процесс самопроизвольный и всегда сопровождается увеличением энтропии: (раствS = (mixS > 0. При образовании идеального раствора не происходит выделение тепла и изменения объёма. Поэтому функции смешения для бинарного идеального раствора (образование раствора происходит при постоянной температуре) равны:
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где n1 и n2 – число молей растворителя и растворенного вещества, x1 и x2 — мольные доли растворителя и растворенного вещества.

Для любого раствора справедливо:
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Известно, что в химической термодинамике одной из важнейших величин является химический потенциал (парциальная мольная энергия Гиббса), определяемая по уравнению:
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При постоянных р и Т справедливо:
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С другой стороны, суммарная энергия Гиббса системы равна
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Продифференцируем уравнение (5.17):
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Сравнивая (5.16) и (5.18), получаем
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Уравнение (5.19) получило название уравнение Гиббса-Дюгема и широко используется в термодинамике растворов.

5.2. РАСТВОРИМОСТЬ ГАЗОВ И ТВЁРДЫХ ВЕЩЕСТВ В ЖИДКОСТЯХ

Рассмотрим растворимость газов и твердых веществ в жидкостях в случае образования идеальных растворов.

1). Растворимость твердых веществ (например, солей) в жидкостях. Растворение при постоянной температуре происходит до тех пор, пока не образуется насыщенный раствор (когда кристаллы твердого вещества присутствуют в растворе, однако количество растворившегося вещества и перешедшего в твердую фазу за единицу времени одинаково). Устанавливается равновесие “твердый компонент – насыщенный раствор”, при котором
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где (2 — химический потенциал вещества в растворе и в кристаллической фазе.

Можно показать, что при образовании идеального раствора
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где x2 — мольная доля растворенного вещества в насыщенном растворе, (плН2 — энтальпия плавления этого вещества. Уравнение (5.21) было впервые выведено русским физико-химиком И.Ф. Шредером и с тех пор носит его имя как уравнение Шредера.
Уравнение (5.21) можно преобразовать:
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где Тпл.2 — температура плавления чистого кристаллического вещества.

Из уравнений (5.21) и (5.22) следует, что

— чем выше температура, тем больше растворимость твердых веществ в жидкостях, так как (плН2 > 0;

— чем выше температура плавления и теплота плавления твердых веществ, тем меньше их растворимость в жидкостях.

Растворимость твердых тел в жидкостях зависит также от давления и эту зависимость надо учитывать, особенно в геологии, где имеют дело с сотнями и тысячами атмосфер. Для идеальных растворов эта зависимость определяется уравнением Планка-Ван-Лаара:
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где 
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 — разность парциальных мольных объёмов растворенного вещества в растворе и твердой фазе.

2. Растворение газов в жидкостях. Рассмотрим случай, когда растворитель нелетуч или малолетуч. При образовании насыщенного раствора устанавливается равновесие «газ – насыщенный раствор». Тогда
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Можно показать, что
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где (раств.H2 < 0 — энтальпия растворения газа (или энтальпия конденсации газа). Следовательно, повышение температуры приводит к уменьшению растворимости газов. При растворении газов не в чистых растворителях, а в растворах, увеличение концентрации солей также уменьшает растворимость газа, так как при этом уменьшается значение (раств.H2.

На растворимость газа в жидкости оказывает влияние и давление газа:
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где q — растворимость газа, р — давление газа. Коэффициент пропорциональности 
[image: image102.wmf]k

 получил название коэффициента Генри, впервые систематически исследовавшего растворимость газов в жидкостях.

В гидрогеохимии часто используют другое уравнение, связывающее приведенный объём растворенного газа с (парциальным) давлением этого газа над раствором:
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где 
[image: image104.wmf]ж
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 – приведенный к нормальным условиям (00С и 1атм) объём газа, растворенного в единице объёма (1л) жидкости. Коэффициент пропорциональности ( получил название коэффициента абсорбции газа в жидкости или коэффициента Бунзена.

Пример 5.1. В пресной воде, залегающей на глубине 200 метров и имеющей температуру 15 оС, найдены следующие газы: СH4, CO2 и N2, растворимость которых в 1 л воды равна:
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коэффициенты адсорбции этих газов при 15 оС равны
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Определить парциальные давления каждого из растворенных газов.

Решение. По уравнению
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Общее давление газов в пресной воде по закону Дальтона равно
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5.3. ИДЕАЛЬНЫЕ РАСТВОРЫ. ЗАКОНЫ ВАНТ-ГОФФА, РАУЛЯ И ГЕНРИ.

Идеальными называются растворы, образованные компонентами, у которых силы взаимодействия между однородными и разнородными молекулами одинаковы (т.е. объём раствора равен сумме объёмов растворителя и растворенного вещества и образование раствора не сопровождается выделением или поглощением теплоты). В идеальных растворах свойства отдельных компонентов не отличаются от их свойств в чистом индивидуальном виде, поэтому природа идеальных растворов достаточно проста. Их поведение точно описывают законы Вант-Гоффа и Рауля, которые называют законами идеальных растворов.

Осмос и осмотическое давление. Закон Вант-Гоффа.

Если трубку, заполненную раствором (например, сахара), отделить от воды полупроницаемой мембраной (которая пропускает только молекулы воды, но не сахара), то через мембрану происходит диффузия молекул воды в раствор и уровень жидкости в трубке поднимается. Это приводит к увеличению давления в нижней части раствора, что затрудняет дальнейшую диффузию воды. При некоторой высоте (
[image: image113.wmf]h

) столба раствора в трубке скорости диффузии воды из наружнего сосуда во внутрений и обратно сравняются и подъём жидкости в трубке прекратится, т. е. система придёт в равновесие. Процесс односторонней диффузии растворителя через полупроницаемую перегородку от раствора с меньшей концентрацией растворенного вещества к раствору с большей концентрацией называют осмосом. Давление, которое нужно приложить в процессе осмоса к раствору, чтобы привести его уровень к уровню чистого растворителя, называют осмотическим давлением.

Вант-Гофф, анализируя результаты изучения осмотического давления разных растворов, пришел к выводу: в разбавленных растворах (С ≤ 0,01 моль/л) растворитель и раствореное вещество ведут себя подобно газам. Поэтому к разбавленным растворам применимо уравнение состояния идеальных газов в следующей форме:
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где π – осмотическое давление, n – число молей растворенного вещества. Решив это уравнение относительно ( и произведя замену n/V = C, получают выражение, называемое законом Вант-Гоффа:
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где С – концентрация растворенного вещества, моль/л.

Закон Рауля.

При анализе результатов измерений давления насыщенного пара растворов нелетучих веществ Ф.М. Рауль обнаружил важную закономерность:

парциальное давление насыщенного пара 
[image: image116.wmf]i

-го компонента над раствором (pi) равно произведению давления насыщенного пара над чистым компонентом (p0i) на мольную долю (xi) этого компонента в растворе:
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Уравнение (5.29) носит название закона Рауля.
Пример 5.2. Бензол и толуол образуют почти идеальный раствор. При 30 оС давление паров бензола равно 16000 Па, давление паров толуола 5000 Па. Чему равно общее давление паров раствора, содержащего по 100 г каждого вещества?

Решение. Для идеальных растворов закон Рауля выполняется для всех компонентов (и растворителя, и растворенного вещества), поэтому
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где p1 и p2 – парциальные давления в паре над раствором бензола (1) и толуола (2); p01 и p02 – давление насыщенного пара над чистыми веществами; x1 и x2 – молярные доли компонентов в растворе.

Общее давление пара над раствором Р равно:
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Молярная (мольная) доля бензола в растворе равна
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где n1 и n2 —число молей бензола и толуола в растворе, 78 и 92 – молекулярные массы бензола и толуола. Тогда молярная доля толуола в растворе составляет:
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Общее давление пара над раствором равно
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Закон Генри.

Предельно разбавленными называются такие растворы, в которых молярная доля растворенного вещества x2 < 0,005 и, следовательно, молярная доля растворителя x1 близка к единице. Поведение растворенного вещества в предельно разбавленном растворе не подчиняется законам идеальных растворов. Давление насыщенного пара растворенного вещества линейно зависит от его концентрации, но прямая линия не совпадает с линией, соответствующей закону Рауля. Давление пара растворенного вещества подчиняется закону Генри: парциальное давление пара растворенного вещества пропорционально его молярной доле:
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где xi – молярная доля i-го растворенного вещества; Ki – константа с размерностью давления, называемая коэффициентом (константой) Генри.

5.4. ЭБУЛИОСКОПИЯ. КРИОСКОПИЯ.

1. Эбулиоскопия — метод определения молекулярных масс по повышению точки кипения раствора. Температурой кипения раствора называют температуру, при которой давление пара над ним становится равным внешнему давлению.

Если растворенное вещество нелетуче, то пар над раствором состоит из молекул растворителя. Такой раствор начинает кипеть при более высокой температуре (Т) по сравнению с температурой кипения чистого растворителя (Т0). Разность между температурами кипения раствора и чистого растворителя при данном постоянном давлении называется повышением температуры кипения раствора. Эта величина зависит от природы растворителя и концентрации растворенного вещества.

Жидкость кипит, когда давление насыщенного пара над ней равно внешнему давлению. При кипении жидкий раствор и пар находятся в равновесии. Можно показать, что в случае, если растворенное вещество нелетуче, повышение температуры кипения раствора подчиняется уравнению
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где М1 — молярная масса растворителя, (испН1 — энтальпия испарения растворителя, m2 — моляльность раствора (количество моль растворенного вещества в расчете на 1 кг растворителя); Е – эбулиоскопическая постоянная, равная повышению температуры кипения одномоляльного раствора по сравнению с температурой кипения чистого растворителя. Величина Е определяется свойствами только растворителя, но не растворенного вещества.

2. Криоскопия – метод определения молекулярных масс по понижению температуры замерзания раствора. При охлаждении растворов наблюдается их замерзание. Температура замерзания – температура, при которой образуются первые кристаллы твердой фазы. Если эти кристаллы состоят только из молекул растворителя, то температура замерзания раствора (Т) всегда ниже температуры замерзания чистого растворителя (Тпл). Разность температур замерзания растворителя и раствора называют понижением температуры замерзания раствора.
Количественная зависимость понижения температуры замерзания от концентрации раствора выражается следующим уравнением:
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где М1 — молярная масса растворителя, (плН1 — энтальпия плавления растворителя, m2 — моляльность раствора; K – криоскопическая постоянная, зависящая от свойств только растворителя, равная понижению температуры замерзания раствора с моляльностью растворенного в нем вещества, равной единице.

[image: image163.wmf]На рис. 3 представлена температурная зависимость давления насыщенного пара над чистым жидким и твердым растворителем (кривые ОА и ОD) и его парциального давления в паре над растворами разных составов (кривые ВО( и СО(() для случая, когда растворенное вещество нелетуче. Кривые ОА(, O(B(,O((C показывают ход с температурой давления паров над переохлажденным и чистым растворителем (ОА() и растворами соответствующих составов (О(B(, O((C).

Рис. 3. Зависимость давления насыщенного пара растворителя от температуры.

Кристаллы растворителя будут находиться в равновесии с раствором, если давления пара растворителя над твердой и жидкой фазами будут равны, т.е. когда кривая ОD пересечет кривые ВВ(, CC( при соответствующих температурах Tкр( и Tкр((. Температуры, отвечающие этому условию, будут ниже температуры замерзания чистого растворителя (Tкр – тройная точка растворителя).

Понижение точки замерзания и повышение точки кипения растворов, их осмотическое давление не зависят от природы растворенных веществ. Такие свойства называют коллигативными. Эти свойства зависят от природы растворителя и концентрации растворенного вещества. Как правило, коллигативные свойства проявляются, когда в равновесии находятся две фазы, одна из которых содержит растворитель и растворенное вещество, а вторая – только растворитель.

5.5. ДИАГРАММЫ СОСТОЯНИЯ РАСТВОР-ПАР ДЛЯ БИНАРНЫХ СИСТЕМ.

Диаграммой состояния называется график, выражающий зависимость состояния от внешних условий или от состава системы. Обычно для описания состояния растворов используют диаграммы Ткип – x (температура кипения – состав) при р = const или р – x (давление пара – состав) при Т = const. Рассмотрим случай, когда раствор образован двумя летучими жидкостями.

[image: image164.wmf][image: image165.wmf]Зависимость давления паров от состава идеального жидкого раствора представлена на рис. 4, а зависимость общего давления пара от состава идеального раствора (прямая линия) и от состава пара (выпуклая вниз кривая) — на рис. 5.


Рис. 4. Зависимость давления паров от состава
Рис. 5. Зависимость общего давления пара 


идеального жидкого раствора.
от состава идеального раствора 



и состава пара.

Любая точка на диаграмме состояния носит название фигуративной. Точки 1 и 2 на рис. 5 характеризуют состав находящихся в равновесии жидкой и паровой фаз, соответственно. Точка 3 характеризует валовый (общий) состав системы. В области I диаграммы существует только жидкий раствор, в области II — только пар, в области III жидкая и паровая фазы сосуществуют. Кривая p = f (x) называется линией жидкости и выражает зависимость давления пара над раствором от состава жидкого раствора. Кривая p = f (y) называется линией пара и выражает зависимость давления пара над раствором от состава пара.

Интересно отметить, что даже в случае образования идеальных растворов состав пара не совпадает с составом жидкого раствора. Так, парциальное давление растворителя в паре над раствором по закону Рауля равно
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С другой стороны, из закона Дальтона следует, что
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где робщ. — общее давление пара над раствором, y1 — мольная доля растворителя в паре. Тогда
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Поскольку давление пара над чистым растворителем (р01) всегда больше общего давления пара для случая, представленного на рис. 5, то y1 > x1 во всей области концентраций. Пар обогащен растворителем по сравнению с жидким раствором.

[image: image166.wmf][image: image167.wmf]Зависимость температуры кипения от состава раствора и пара представлена на рис. 6. В области I диаграммы существует только пар (газовый раствор), в области II — только жидкий раствор; область III является областью сосуществования пара и жидкого раствора. Кривая aa1a2…b называется кривой кипения;кривая ab1b2…b — кривой конденсации; T0A и T0B — температуры кипения чистых жидкостей А и В (более летучим компонентом является В, так как T0A > T0B).


Рис. 6. Зависимость температуры кипения 
Рис. 7. Диаграмма состояния бинарного


от состава раствора и пара.
раствора при применении к ней


правила рычага.
Температурой кипения раствора или чистой жидкости называют температуру, при которой давление пара равно внешнему давлению. Состав фаз при любой температуре определяется пересечением изотермы Ti = const с кривыми кипения и конденсации в точках ai и bi, а соотношение между количествами фаз, сосуществующих в равновесии, подчиняется правилу рычага.

Правило рычага: массы находящихся в равновесии фаз обратно пропорциональны отрезкам, на которые фигуративная точка системы делит прямую, соединяющую фигуративные точки фаз:
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При этом если на диаграмме состояния состав задан в массовых долях, то и массы фаз выражаются в массовых единицах (кг и т.д.); если же состав задается в мольных долях, уравнение (5.38) определяет отношение чисел моль компонентов.

5.6. ОТКЛОНЕНИЯ ОТ ЗАКОНА РАУЛЯ.

Для реальных растворов взаимодействие между частицами растворителя (1‑1), частицами растворителя и растворенного вещества (1-2) и частицами растворенного вещества (2-2) неодинаково. Реальные (неидеальные) раcтворы не подчиняются законам идеальных растворов Рауля-Генри в форме pi = p0i(xi. Отношение pi / p0i( для реальных растворов равно уже не мольной доле, а некоторой функции от температуры и состава раствора: ai = f (T, xi) которую Дж. Льюис назвал термодинамической активностью i-ого компонента в растворе. В связи с этим для реальных растворов будут иметь место два равенства:
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если пар подчиняется законам идеальных газов, и
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если рассматривать пар как реальный газ. Активность связана с мольной долей компонента через коэффициент активности 
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Величина коэффициента активности указывает на величину отклонения реальных растворов от идеальности (законов идеальных растворов).

[image: image168.wmf][image: image169.wmf]Если давление насыщенного пара над реальным раствором больше, чем над идеальным раствором того же состава ((i > 1), то отклонения от идеальности называются положительными. Если давление насыщенного пара над реальным раствором меньше, чем над идеальным раствором того же состава ((i < 1), то отклонения от идеальности называются отрицательными.

Рис. 8. Диаграмма состояния реальных 
Рис. 9. Диаграмма состояния реальных

растворов с положительными
растворов c отрицательными


отклонениями.
отклонениями.

Причиной положительных отклонений (рис. 8), например, при образовании растворов ацетона или этилового спирта с водой, является увеличение числа частиц в растворе и уменьшение их размеров вследствие диссоциации комплексов, которые могли бы быть в одном (или обоих) компонентах в чистом состоянии. В связи с этим образование таких растворов сопровождается поглощением тепла и увеличением объёма:
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Причиной отрицательных отклонений (рис. 9) является укрупнение частиц вследствие образования соединений (сольватов или гидратов) между молекулами растворителя и растворенных веществ. Растворы с отрицательными отклонениями от идеальности образуются из чистых компонентов с выделением теплоты и уменьшением объёма:
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5.7. ЗАКОНЫ КОНОВАЛОВА. АЗЕОТРОПНЫЕ СМЕСИ.

Соотношения между составами равновесных растворов и их паров, а также общим давлением пара над раствором были установлены Д.П. Коноваловым в 1881 году и носят название законов Коновалова.

Первый закон Коновалова гласит: общее давление пара над раствором растёт с ростом доли в растворе того компонента, который богаче представлен в паре, т. е. более легколетучего компонента. На этом явлении основана фракционная перегонка (ректификация), позволяющая разделить смесь взаимно–растворимых жидкостей. 

Второй закон Коновалова касается более частных случаев. Для некоторых реальных растворов с большими отклонениями от закона Рауля на кривых «общее давление пара – состав» могут появляться минимумы или максимумы.

Второй закон Коновалова гласит: максимум на кривой общего давления соответствует минимуму на кривой температур кипения и отвечает такому равновесию раствора и его насыщенного пара, при котором составы фаз одинаковы, и наоборот. Диаграммы состояния бинарных систем с максимумом на кривой давления пара и минимумом на кривой температур кипения представлены на рис. 10.

Смеси, у которых раствор и пар одинаковы по составу, называются азеотропными, или нераздельнокипящими. Путём перегонки азеотропные растворы не разделяются (составы фаз равны). Но их можно разделить следующими методами:

— путём химического связывания одного из компонентов;

— путем добавления в систему третьего компонента;

[image: image170.wmf]— путем ректификации на двух последовательных колонках при различных давлениях.

Рис. 10. Диаграммы состояния бинарных систем с максимумом

на кривой давления пара (а) и минимумом на кривой температур кипения (б).

Примерами азеотропных смесей с минимумами на кривых температур кипения являются растворы, содержащие Н2О и С2Н5ОН (96,5%), метанол и ацетон, и другие. Примерами азеотропных смесей с максимамуми на кривых кипения являются растворы, содержащие Н2О и НСl (20%), ацетон и хлороформ, и другие.

5.8. Ограниченная взаимная растворимость жидкостей.

взаимно нерастворимые жидкости.

До сих пор шла речь о полностью (т.е. во всей области концентраций, при любых Т и р) взаиморастворимых жидкостях. Но существуют жидкости, практически не растворимые одна в другой или растворимые в ограниченных пределах концентраций.

Ограниченно растворимые друг в друге жидкости.

Если смешивать две жидкости с ограниченной растворимостью, то в некотором интервале температур они будут неограниченно смешиваться друг с другом с образованием одной гомогенной фазы (раствора). В другом интервале температур система будет распадаться на две гомогенные фазы: раствор первого компонента во втором и второго компонента в первом. Система в целом гетерогенна, при неизменной температуре состав каждого из равновесных слоев остается постоянным и не зависит от количества той или иной жидкости в смеси. Температура, выше или ниже которой имеет место неограниченная взаимная растворимость компонентов, называется критической.
Существуют следующие системы ограниченно растворимых друг в друге жидкостей:

[image: image171.wmf]1. Системы с верхней критической температурой растворения (фенол – вода, анилин – вода)

Рис. 11. Взаимная растворимость воды и анилина

при разных температурах.

Повышение температуры ведет к увеличению взаимной растворимости жидкостей, так что при некоторой температуре достигается полная взаимная растворимость жидкостей, например при Т = 1680С для системы вода – анилин (рис. 11). Кривая ABC является кривой расслоения (ликвации), она разделяет области существования гетерогенных (внутри кривой) и гомогенных (вне кривой) систем. Прямая, соединяющая точки равновесных слоев (сопряженных фаз), например прямая aibi, называется нодой.

2. Системы с нижней критической температурой растворения (триэтиламин – вода, 2,4,6 – триметилпиридин – вода). Повышение температуры в этом случае ведет к уменьшению взаимной растворимости жидкостей.

3. Системы с верхней и нижней критическими температурами растворения (вода – никотин). Между двумя критическими температурами существует область, в которой система гетерогенна.

Взаимно нерастворимые жидкости.

Если жидкости практически не растворимы друг в друге, то система кипит при более низкой температуре, чем температура кипения для каждой отдельной жидкости. Давление насыщенного пара над каждой из таких жидкостей зависит только от температуры:
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Общее давление пара над системой из взаимно нерастворимых жидкостей равно
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и превышает давление пара над любой отдельно взятой жидкостью. В результате давление пара над системой становится равным внешнему давлению при более низкой температуре по сравнению с температурами кипения чистых жидкостей. На этом явлении основан метод перегонки с водяным паром, при этом состав пара не зависит от валового состава жидкости, так как мольные доли компонентов в паре (yA и yB) определяются через постоянные при данной температуре величины p0A и p0B:
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Таким образом, малолетучая жидкость может быть переведена в пар при температуре более низкой, чем температура её кипения, путём совместного кипения с несмешивающейся и химически не взаимодействующей с ней более летучей жидкостью.

5.9. РАСПРЕДЕЛЕНИЕ ВЕЩЕСТВА В ДВУХ НЕСМЕШИВАЮЩИХСЯ

РАСТВОРИТЕЛЯХ. ЗАКОН РАСПРЕДЕЛЕНИЯ НЕРНСТА-ШИЛОВА.

В смеси двух жидкостей, нерастворимых или ограниченно растворимых одна в другой, образуются два слоя (или чистые компоненты, или растворы жидкостей). Если в такую систему добавить третье вещество, растворимое в обоих жидкостях, то после достижения равновесия этот третий компонент распределится между обоими слоями, образуя растворы различной концентрации и отношение концентраций в обоих слоях будет постоянным при данной температуре. Это положение называют законом распределения Нернста-Шилова.
В соответствии с этим законом справедливыми будут соотношения:
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Константа распределения K зависит от температуры и природы веществ.

Из закона распределения Нернста-Шилова вытекает, что вещество, растворенное в одном растворителе, можно извлечь из раствора, добавляя к нему второй растворитель, несмешивающейся с первым. Такое извлечение растворенного вещества из раствора называется экстракцией.

Пример 5.3. Для системы (калиево–натриевый шпат) – (кальциево–натриевый шпат) определить содержание натриевого шпата в этих слоях и константу распределения.

Решение. Определим содержание натриевого шпата в слоях через его мольные доли:
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где Alb (альбит, или натриевый шпат) – 
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Константа распределения альбита между двумя равновесными слоями равна:
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Исследуя предварительно зависимость lnK от 1/T для таких минеральных ассоциаций, можно затем по определенному значению K выяснить температуру образования данной ассоциации. Такие ассициации по Т. Барту могут служить своеобразным геологическим термометром.
ЛЕКЦИЯ 6

Диаграммы состояния двухкомпонентных систем. Правило рычага. Трехкомпонентные системы, концентрационный треугольник Гиббса. Метод термического анализа.

6.1. ДИАГРАММЫ СОСТОЯНИЯ ДВУХКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМ.

Для двухкомпонентных гомогенных (однофазных) систем (Ф = 1) по правилу фаз Гиббса имеем:


f = K + 2 – Ф = 2 + 2 – 1 = 3,
(6.1)
т. е. для описания состояния таких систем достаточно трёх переменных: давления, температуры и концентрации. Следовательно, для её графического изображения надо использовать объёмную (трёхмерную) диаграмму. Чтобы свести её к плоской, необходимо сократить число переменных. Поэтому при изучении конденсированных систем чаще всего строят диаграммы «точка кристаллизации (плавления) – состав» при постоянном давлении (обычно р = 1 атм.), благодаря чему диаграмма становится плоской.

Рассмотрим диаграммы состояния (растворимости) двухкомпонентных систем, описывающие зависимости температуры начала кристаллизации расплава от его состава (при постоянном давлении).

1. Плоская диаграмма плавкости (р = const) двухкомпонентных систем с неограниченной растворимостью компонентов в жидком состоянии и взаимной нерастворимостью в твердом состоянии (без образования химических соединений).

[image: image172.wmf][image: image173.wmf]Такие диаграммы характерны для веществ, полностью растворимых в жидком состоянии (при смешении жидких компонентов образуются гомогенные растворы во всей области концентраций) и не образующих твёрдых растворов (например, Cd – Bi, KCl – LiCl). На рис. 12 представлена диаграмма растворимости системы геленит (2CaO(Al2O3(SiO2) — анортит (CaO(Al2O3(2SiO2).


Рис. 12. Диаграмма состояния простой
Рис. 13. Диаграмма состояния системы

(с одной эвтектикой)
фаялит (Fe2SiO4) — форстерит (Mg2SiO4).


двухкомпомпонентной системы.

В случае, когда компоненты не образуют химических соединений и твёрдых растворов, добавки одного из компонентов всегда понижают температуру кристаллизации другого, т. е. если к жидкому компоненту (например, гелениту) добавить растворимый в нем компонент (анортит), то температура начала кристаллизации такого расплава будет ниже температуры плавления чистого компонента (геленита). Так, на рис. 12 это понижение проявляется на кривых aс и bc. Кривые, показывающие зависимость (ход) температуры начала кристализации смесей от состава, называются кривыми ликвидуса. Выше линий ас и bc геленит и анортит могут находиться только в расплавленном состоянии. Точка с, являющаяся точкой пересечения кривых ликвидуса, называется эвтектической точкой. В этой точке система инвариантна (f = 2 + 1 – 3 = 0). Она отвечает определенному составу эвтектики и самой низкой температуре кристализации смеси, называемой эвтектической температурой. Эвтектика – не твердый раствор, а микрогетерогенная смесь кристалов (в нашем случае кристалов геленита и анортита).

Линия, отвечающая температурам конца кристализации расплавов называется линией солидуса. На рис. 12 она представлена изотермой dce, проходящей при температуре 1365 оС.

Области диаграммы acd и bсe – гетерогенны; всякий расплав (раствор), фигуративная точка (точка на диаграмме состояния) которого находится в этой области, распадается на две равновесные фазы: кристаллы одного из компонентов (минералов) и жидкий расплав (раствор) определенного состава. Поле Adcxэ отвечает твердым смесям кристалов геленита и эвтектики. Поле xэBec охватывает твердые смеси кристалов анортита и эвтектики.

2. Диаграммы состояния двухкомпонентных систем, неограниченно взаимно растворимых как в жидком ,так и в твёрдом состоянии.

Некоторые бинарные системы могут образовывать твердые растворы с неограниченной растворимостью в твердой фазе (рис. 13).

На диаграмме, представленной на рис. 13, верхняя кривая (ликвидус) описывает зависимость температуры кристаллизации (плавления) от состава жидкого раствора (расплава), нижняя кривая (солидус) — зависимость температуры плавления от состава твердого раствора. Если исходить из точки а( (расплав состава N() и отнимать теплоту, то в точке а расплав будет предельно насыщен относительно твердого раствора (точка b) состава N((.

В случае неидеальности жидкого раствора, образуемого компонентами, на диаграмме состояния появляются экстремумы (например, для системы Сu – Au на диаграмме состояния есть минимум Тпл).

3. Диаграммы состояния бинарных систем с неограниченной растворимостью в жидком состоянии и ограниченной растворимостью в твердой фазе.
[image: image174.wmf][image: image175.wmf]Для таких систем (например, альбит (NaAlSi3O8) — ортоклаз (КAlSi3O8)) состав насыщенных твердых растворов зависит от температуры (рис. 14).


Рис. 14. Диаграмма состояния системы 
Рис. 15. Диаграмма состояния системы


с ограниченной растворимостью
валластонит — алюминат кальция.


в твердой фазе.


На диаграмме, представленной на рис. 14, области α и β соответствуют областям существования гомогенных твёрдых растворов В в А (α) и А в В (β), соответственно. При охлаждении системы по пути а( ( а в точке a расплав становится насыщенным относительно твёрдого раствора В в А ((), который и выделяется при дальнейшей потере теплоты. Поскольку твёрдый раствор богаче компонентом А, то расплав и равновесный с ним твёрдый раствор по мере понижения температуры обогощается компонентом В.

В точке эвтектики Е расплав находится в равновесии с двумя твёрдыми растворами состава е( и е((. Здесь в равновесии находится три фазы, система инвариантна, состав эвтектического расплава е и равновесных с ним растворов поддерживается постоянным в течении всего процесса кристаллизации.

4. Диаграммы состояния систем, в которых компоненты А и В образуют прочное химическое соединение АnBm, плавящееся без разложения (конгруэнтно) и не растворимое в компонентах А и В в твёрдом состоянии.

В ряде случаев компоненты А и В (H2O и FeCl3, волластонит (CaO·SiO2) и алюминат кальция (CaO·Al2O3) и др.) образуют химические соединения АnBm, обладающие определёнными температурами плавления.

Точки плавления химических соединений, в которых состав твёрдой фазы одинаков с составом расплава, называется конгруэнтным. Такой точкой на диаграмме (рис. 15) является точка с. Пологий максимум в этой точке указывает на то, что химическое соединение частично диссоциирует при плавлении:

АnBm ( nA + mB,

так что в расплаве левее линии сd могут появиться свободные частицы В, а правее – частицы А.

Итак, если соединение АnBm имеет определенную точку плавления и ведет себя как индивидуальное химическое соединение, то общая диаграмма состояния (рис. 15) как бы разделяется на две диаграммы:

а) первого типа – левее линии сd, относящаяся к системе А и АnBm (эвтектическая точка e();

б) второго типа – правее линии сd, относящаяся к системе В и АnBm (эвтектич. точка e(().

5. Диаграмма состояния бинарных систем с образованием химического соединения с инконгруэнтной точкой плавления.

Во многих случаях химическое соединение распадается до того, как будет достигнута его точка плавления. Плавление, при котором состав кристаллической фазы не совпадает с составом расплава, называется инконгруэнтным.
Рассмотрим диаграмму состояния системы кальцит – нефелин с инконгруэнтной точкой плавления (рис. 16). Линия dD отвечает составу образовавшегося химического соединения (канкринита). Участок пунктирной кривой edl практически неосуществим, так как при температуре выше 12530С из канкринита образуются две фазы: расплав состава xe (xe < xD) и кристаллы нефелина (В). Точка е не является точкой плавления; в ней состав расплава (xe) отличен от состава твёрдой фазы (xD). Поэтому ее называют точкой превращения или перитектической точкой. В точке е система условно инвариантна, так как в ней f = 2 + 1 – 3 = 0.

Процесс выделения кристаллов нефелина по линии be будет завершаться при Т = 12530С с образованием химического соединения (канкринита) и исчезновением кристаллов нефелина, если исходный состав отвечает составу xi. Охлаждение расплава xi до температуры 11900С приводит к кристаллизации тонкой эвтектической смеси из кальцита и канкринита наряду с образовавшимися ранее крупными кристаллами канкринита. Если же охлаждается расплав состава xj, то образование канкринита при 12530С будет сопровождаться уменьшением числа образовавшихся при Т > 12530C кристаллов нефелина за счёт перехода части их в расплав благодаря выделению теплоты при образовании химического сое-

динения. При охлаждении ниже 12530С из расплава состава xj наряду с кристаллами нефе[image: image176.wmf]лина будут выделяться кристаллы химического соединения (канкринита).

Рис. 16. Диаграмма состояния системы кальцит — нефелин.

Относительные количества кристаллизующихся минералов при рассмотрении различных диаграмм состояния вычисляются по правилу рычага.
Правило рычага. Диаграмма состояния позволяет определять не только число фаз и степеней свободы в некоторой фигуративной точке, но и состав системы, т.е. относительные количества фаз, сосуществующих в гетерогенной системе при равновесии.

[image: image177.wmf]Так, например, в точке h (рис. 17) системе с мольной долей анортита xh отвечает расплав r состава xr и кристаллы чистого геленита.

Рис. 17. Применение правила рычага к диаграммам

состояния двухкомпонентных систем.

Согласно правилу рычага мольные количества расплава nr и твёрдой фазы ns относятся как длины противоположных плеч рычага:
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(6.2)

6.2. ДИАГРАММЫ СОСТОЯНИЯ ТРЁХКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМ.
Для построения полной диаграммы состояния трёхкомпонентной системы нужна четырёхмерная система координат для отображения на ней внешних условий (р и Т) и состава (мольных долей двух из трёх компонентов). В случае конденсированных систем давление можно считать постоянным, пар отсутствующим и построить диаграму состояния в виде модели в трехмерном пространстве.

Состав такой системы обычно изображается на плоскости, а в направлении, перпендикулярном плоскости, откладывается температура (если давление принимается постоянным) или давление, например, при исследовании различных геологических процессов (когда температура принимается постоянной).

Для рассчета числа степеней свободы на такой трехмерной диаграмме применяется уравнение Гиббса в виде


f = К + 1 – Ф = 3 + 1 – Ф = 4 – Ф.
(6.3)

Если два компонента значительно отличаются по своим свойствам от третьего, можно использовать прямоугольные координаты для изображения состава тройных систем. Этот способ применяют, например, для изображения состава раствора двух солей с общим ионом.

Рассмотрим построение диаграмм для систем, состоящих из трёх компонентов, не сильно отличающихся по своим свойствам. Эти системы графически изображаются с помощью треугольников Гиббса и Розебума (рис. 18). В обоих случаях используются свойства равностороннего треугольника.

С помощью треугольных диаграмм Гиббса и Розебума исследуют диаграммы состояния многих солевых и минеральных систем, а также и жидких систем (включая расплавы), состоящих из частично смешивающихся компонентов. Примером трехкомпонентной системы может быть система состава – вода-эпсомит-мирабилит.
При изображении трехкомпонентной системы с помощью треугольника Гиббса (рис. 18а) за единицу (100%) принята высота, при этом используется следующее свойство равностороннего треугольника: сумма перпендикуляров, опущенных из данной точки на стороны треугольника, равна его высоте.

[image: image178.wmf]Содержание данного компонента в точке m (например, компонента А) определяется отрезком перпендикуляра ma, опущенного на сторону, противоположную вершине А (В – mB, C – mC). При этом ma + mв + mc = 100%.

Рис. 18. Треугольная диаграмма состояния тройной системы

по Гиббсу (а) и Розебуму (б).

При изображении трехкомпонентной системы с помощью треугольника Розебума (рис. 18б) за единицу (100%) принимается сторона треугольника. При этом используется следующее свойство равностороннего треугольника: если через данную точку внутри треугольника провести линии, параллельные сторонам, то сумма отрезков, отсчитываемых от исходной точки до точек пересечения со сторонами, равна стороне треугольника.

По Розебуму, состав отсчитывают по длине отрезков а, в и с на любой из сторон. Вершины соответствуют чистым компонентам смеси (А, В, С).Точки на сторонах выражают состав бинарных смесей; точки внутри – передают состав тройной системы. Следует отметить, что прямая линия, проведенная из вершины до пересечения со стороной, отвечает системам с неизменным отношением двух компонентов: если к смеси А – С состава x добавить компонент В, то фигуративная точка переместится в x’, однако отношение а/с не изменится.

6.3. ТЕРМИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ.

Для определения температур, при которых устанавливается равновесие между кристаллическими и жидкими фазами существует несколько физико – химических методов. Наиболее распространенным является метод термического анализа, при этом:

1). для прозрачных компонентов (и систем) при средних температурах можно использовать визуальное наблюдение за раствором, целью которого является нахождение температуры, при которой появляются первые кристаллы (или исчезают последние кристаллы) твердой фазы;

2). для систем, содержащих вещества непрозрачные или плавящиеся при высоких температурах, применяют метод, основанный на наблюдении за изменением температуры системы при равномерном её охлаждении или нагревании. Температура измеряется с помощью кварцевых термометров и термопар.
[image: image179.wmf]Пример 6.1. В сосуд (тигель) с расплавом погружают термопару и при охлаждении системы записывают температуру через определённые промежутки времени (. Пока расплав при охлаждении остается жидким, температура понижается равномерно. Когда начинается его кристаллизация, падение температуры прекратится и на кривой появляется горизонтальный участок (теплота кристаллизации компенсирует потери теплоты при охлаждении). После кристаллизации температура вновь постепенно понижается. Так получают кривые охлаждения (Т – (), на основе которых строятся диаграммы состояния (рис. 19).

Рис. 19. Построение диаграммы состояния простой двухкомпонентной системы.

Перегиб на кривой 1 в точке t1 соответствует началу образования кристаллов А, далее следует охлаждение до точки эвтектики, где кристаллизуются оба компонента. Диаграммы состояния позволяют судить о внутренней структуре сплавов, об образовании соединений между компонентами, а также используются для определения рациональных способов выделения из смесей отдельных компонентов.
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