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Предисловие 

Предлагаемая вашему вниманию книга представляет собой учеб

ник по физической химии, предназначенный, главным образом, для 

студентов и преподаватслей университетов. Она обобщает многолет

ний опыт преподавания физической химии студентам естественно

научных факультетов Московского государственного университета 

им. М. В. Ломоносова. Безусловное влияние на отбор материала и ха

рактер его изложения оказало общение авторов со студентами и nре

подавателями факультетов МГУ. От классических учебников по 

физической химии наша книга отличается тем, что, во-первых, теоре

тический материал nредставлен в сжатом и весьма концентриреван

ном виде, и, во-вторых, он подкреnлен большим количеством приме

ров, задач и упражнений. Для тех, кто хочет более тщательно изучить 

отдельные теоретические вопросы, мы составили подробный список 

литературы к каждой главе. 

Предшественником данной книги послужил наш сборник «Задачи 

по физической химии» (М.: Экзамен, 2003). Постоянно используя его 
в работе, мь1 пришли к выводу, что изложенный в нем теоретический 

материал нуждается в серьезной переработке. Уровень этой перера

ботки оказался настолько глубоким, что появилась фактически новая 

книга, в которой основной акцент сделан уже не на задачи, а на теоре

тические положения физической химии. Сильнее всего изменились 

разделы, посвященные основным nоложениям и прикладным асnектам 

химической термодинамики. Кроме того, добавлены совершенно но

вые разделы, в которых рассмотрены современные достижения науки 

в области нелинейной динамики и химической динамики в фемтосе

кундном диапазоне. При изложении теоретического материала мы 

старзлись быть логичными и стремились показать связь любых физи

ко-химических результатов, приложений и формул с основами, то есть 

с фундаментальными законами химической термодинамики и химиче

ской кинетики. 

Книга состоит из шести глав, охватывающих основные разделы 

курса физической химии, можно даже сказать «классические» разделы, 

имея в виду то обстоятельство, что не только в МГУ, но и в большинст

ве других университетов ряд разделов традиционной физической хи

мии, таких как коллоидная химия, строение молекул, спектроскопия, 

имеют статус самостоятельных курсов. 
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Мы решили представить материал каждого параграфа в следующей 

последовательности: 

1) теоретическое введение к каждому разделу, содержащее основные 

определения и формулы; 

2) примеры решения задач; 

3) задачи для самостоятельного решения. 

Такая форма изложения, по нашему мнению, является оптимальной 

для проведения семинарских занятий и подготовки к экзамену по физи

ческой химии. 

К большинству тем приведено по 20-30 задач различной степени 
сложности и по несколько примеров их решения. Во всех разделах мы 

стремились, по возможности, комбинировать расчетные и смысловые 

задачи. Многие задачи содержат «изюминку», то есть требуют глубоко

го понимания предмета, интуиции и некоторого воображения, а не про

сто подстановки чисел в известную формулу. Ко всем расчетным зада

чам приведены ответы или указания к решению. Некоторые задачи 

взяты из известных учебников и задачников по физической химии (см. 

список литературы), многие задачи- оригинальные разработки авторов. 

Разноплановость задач и различие в уровнях сложности позволяют нам 

надеяться, что этот сборник можно использовать не только в традици

онных курсах физической химии, но и в близких по содержанию кур

сах, например общей или неорганической химии. 

Мы стремились к тому, чтобы этот учебник был. по возможности, 

самодостаточным, и поэтому включили в приложение таблицы физико

химических данных и список наиболее часто используемых математи

ческих формул. Приложение содержит также список основных физико

химических формул, который пригодится студентам для эксnресс

подготовки к экзамену. 

Мы выражаем искреннюю благодарность профессору М.В. Коробо

ву за критические замечания, учет которых позволил улучшить качест

во книги. 

Авторы буду признательны за любые замечания, nожелания и пред

ложения, которые можно присылать по адресу: 119992, Москва, В-234, 
Ленинские горы, д. 1, стр. 3, химический факультет МГУ или по 
электронной nочте: 

vadirn@educ.chern.rnsu.ru 
kargov@phys.chem. msu. ru 
ira@td.chem.msu.ru 
nek@educ.chern.rnsu.ru 
vvlunin@kge.msu.ru 

Апрель 2005 г. 

В. В. Еремин 

СИ. Каргов 

И.А. Успенская 

Н.Е. Кузыwенко 

В. В. Луи ин 



Глава 

Основы 
"' 

химическом 

термодинамики 

§ 1. Основные понятия термодинамики. 
Уравнения состояния 

Основные понятия 

Термодинамика- наука, изучающая взаимные переходы теплоты и 

работы в равновесных системах и при переходе к равновесию. Химиче

ская термодинамика - раздел физической химии, в котором термодина

мические методы применяются для анализа химических и физико

химических явлений: химических реакций, фазовых переходов и про

цессов в растворах. 

Объект изучения термодинамики - термодинамическая систе

ма- материальный объект, выделенный из внешней среды с помощью 

реально существующей или воображаемой граничной поверхности и 

способный обмениваться с другими телами энергией и (или) вещест

вом. Любая термодинамическая система является моделью реального 

объекта, поэтому ее соответствие реальности зависит от тех прибли

жений, которые выбраны в рамках используемой модели. Системы 

бывают: 

• открытые, в которых существует обмен энергией и веществом с 

окружающей средой; 

• закрытые, в которых существует обмен энергией с окружением, но 

нет обмена веществом; 

• изолированные, в которых нет обмена с окружением ни энергией, ни 

веществом. 

Состояние любой термодинамической системы может быть охарак

теризовано количественно с помощью термодииамических перемен

ных. Все они взаимосвязаны, и для удобства построения математиче

ского апnарата их условно делят на независимые персменные и 
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термодинамические функции. Переменные, которые фиксированы ус

ловиями существования системы, и, следовательно, не могут изменять

ся в пределах рассматриваемой задачи, называют термодинамическuJии 

параметрами. Различают переменные: 

• в11ешние, которые определяются свойствами и координатами тел в 

окружающей среде и зависят от контактов системы с окружением, 

например, массы или количества компонентов n, напряженность 
электрического поля Е; число таких переменных ограниченно; 

• внутренние, которые зависят только от свойств самой системы, на

пример, плотность р, внутренняя энергия U; в отличие от внешних 
переменных, число таких свойств неограниченно; 

• 

• 

экстенсивные, которые прямо пропорциональны массе системы или 

числу частиц, например, объем V, энергия U, энтропия S, теплоем
кость С; 

интенсивные, которые не зависят от массы системы или числа час

тиц, например, температура Т, плотность р, давление р. Отношение 

любых двух экстенсивных переменных является интенсивным па

раметром, например, парциальный мольный объем V или мольпая 
долях. 

Особое место в химической термодинамике занимают переменные, 

выражающие количественный состав системы. В гомогенных одно-

родных системах речь идет о химическом составе, а в гетерогенных -о 

химическом и фазовом составе. В закрытых системах состав может из

меняться в результате химических реакций и перераспределения ве

ществ между частями системы, в открытых- за счет переноса вещества 

через контрольную поверхность. Для того чтобы охарактеризовать ка

чественный и количественный состав системы, недостаточно указать ее 

элементный состав (атомы каких элементов и в каких количествах на

ходятся в системе). Необходимо знать, из каких реальных веществ (мо

лекул, ионов, комплексов и т.п.) состоит система. Эти вещества назы

вают составляющwии. Выбор составляющих системы может быть не 

единственным, однако необходимо, чтобы: 

• с их помощью можно было описать любые возможные изменения в 

химическом составе каждой из частей системы; 

• их количества удовлетворяли определенным требованиям, напри

мер, условиям электронейтральности системы, материального ба

ланса и т.п. 

Составляющие и их количества могут изменяться при протекании 

химической реакции. Однако всегда можно выбрать некоторый мини

мальный набор веществ, достаточный для описания состава системы. 

Такие составляющие системы называют иезависwиыми составляющи

ми, или компонентами. 

Среди термодинамических переменных выделяют обобщенные силы 

и обобщеииые координаты. Обобщенные силы характеризуют состоя-
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ние равновесия. К ним относят давление р, химический потенциал 1.1, 
электрический потенциал <р, поверхностное натяжение а. Обобщенные 

силы- интенсивные параметры. 

Обобщенные координаты - это величины, которые изменяются под 

действием соответствующих обобщенных сил. К ним относятся объем 

V, количество вещества n, заряд е, площадь О. Все обобщенные коор
динаты -экстенсивные параметры. 

Набор интенсивных термодинамических свойств определяет со

стояние системы. Различают следующие состояния термодинамиче

ских систем: 

• равновесное, когда все характеристики системы постоянны и в ней 

нет потоков вещества или энергии. При этом выделяют: 

устойчивое (стабильное) состояние, при котором всякое беско

нечно малое воздействие вызывает только бесконечно малое 

изменение состояния, а при устранении этого воздействия сис

тема возвращается в исходное состояние; 

метастабWtыюе состояние, которое отличается от устойчивого 

тем, что некоторые конечные воздействия вызывают конечные 

изменения состояния, которые не исчезают при устранении этих 

воздействий; 

• неравновесиое (неустойчивое, лабWlьное) состояние, при котором 

всякое бесконечно малое воздействие вызывает конечное изменение 

состояния системы; 

• стационарное, когда независимые nерсменные nостоянны во вре

мени, но в системе имеются потоки. 

Если состояние системы изменяется, то говорят, что в системе про

исходит термодинамический процесс. Все термодинамические свойства 

строго определены только в равновесных состояниях. Особенностью 

описания термодинамических процессов является то, что они рассмат

риваются не во времени, а в обобщенном пространстве независимых 

термодинамических переменных, т.е. характеризуются не скоростями 

изменения свойств, а величинами изменений. Процесс в термодинами

ке- это nоследовательность состояний системы, ведущих от одного на

чального набора термодинамических nерсменных к другому - конеч

ному. 

Различают процессы: 

• самопроизвольиые, для осуществления которых не надо затрачивать 

энергию; 

• иесамопроизвольные, происходящие только при затрате энергии; 

• обратимые, когда переход системы из одного состояния в другое и 

обратно может происходить через nоследовательность одних и тех 

же состояний, и после возвращения в исходное состояние в окру

жающей среде не остается макроскопических изменений; 

• квазистатические, или равновесные, которые nроисходят nод дей

ствием бесконечно малой разности обобщенных сил; 

9 
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• необратимые, или неравновес1tые, когда в результате процесса не

возможно возвратить и систему, и ее окружение к первоначальному 

состоянию. 

В ходе процесса некоторые термодинамические персменные могут 

быть зафиксированы. В частности, различают изотермический (Т= const), 
изохорный (V = const), изобарный (р = const) и адиабатический (Q О, 

oQ = О) проu.ессы. 

Термодинамические функции разделяют на: 

• функции состояния, которые зависят только от состояния системы и 

не зависят от пути, по которому это состояние получено; 

• функции перехода, значение которых зависит от пути, по которому 

происходит изменение системы. 

Примеры функций состояния: энергия И, энтальпия Н, энергия 

Гельмгольца F, энергия Гиббса G, энтроnия S. Термодинамические не
ременные - объем V, давление р, температуру Т- также можно считать 

функциями состояния, т.к. они однозначно характеризуют состояние 

системы. Примеры функций перехода: теплота Q и работа W. 
Функции состояния характеризуются следующими свойствами: 

• бесконечно малое изменение функции f является полным диффе
ренциалом (обозначается dЛ; 

• изменение функции при переходе из состояния 1 в состояние 2 оп-
2 

ределяется только этими состояниями: jdf =!2 - .f1; 

1 

• в результате любого циклического процесса функция состояния не 

изменяется: f df =О. 

Существует несколько способов аксиоматического построения тер

модинамики. В настоящем издании мы исходим из того, что выводы и 

соотношения термодинамики можно сформулировать на основе двух 

постулатов (исходных положений) и трех законов (начал). 

Первое исходное положение, или основной постулат термодина

мики: 

D Любая изолироваииая система с течеиием времеии приходит 

в равновесиое состояние и самопроизвольно ue может из него 
выйти. 

Это положение ограничивает размер систем, которые описывает 

термодинамика. Оно не выполняется для систем астрономического 

масштаба и микроскопических систем с малым числом частиц. Систе

мы галактического размера самопроизвольно не приходят в состояние 

равновесия благодаря дальнодействующим гравитационным силам. 

Микроскопические системы могут самопроизвольно выходить из со

стояния равновесия; это явление называют флуктуацwиwи. В статисти-
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ческой физике показано, что относительная величина флуктуаций тер

модинамических величин имеет порядок 11-fN, где N- число частиц в 
системе. Если считать, что относительные значения меньше 1 о-9 невоз
можно обнаружить экспериментально, то нижний предел для числа час-

~ 1018 
тиц в термодинамическом системе составляет . 

Самопроизвольный переход системы из неравновесного состояния в 

равновесное называют релаксацией. Основной постулат термодинамики 

ничего не говорит о времени релаксации, он утверждает, что равновес

ное состояние системы будет обязательно достигнуто, но длительность 

такого процесса никак не определена. В классической равновесной тер

модинамике вообще иет птtятия времеии. 

Для того, чтобы использовать термодинамику для анализа реальных 

процессов, необходимо выработать некоторые практические критерии, 

по которым можно было бы судить о завершенности процесса, т.е. дос

тижении равновесного состояния. Состояние системы можно считать 

равновесным, если текущее значение переменной отличается от равно

весного на величину, меньшую, чем ошибка, с которой эта персменная 

измеряется. Релаксационный процесс можно считать закончившимся, 

если наблюдаемое свойство системы остается неизменным в течение 

времени, сопоставимого со временем релаксации по этой переменной. 

Так как в системе одновременно могут протекать несколько процессов, 

при рассмотрении условий достижения равновесия надо сопоставлять 

времена релаксации по разным перемснным. Очень часто неравновес

ная в целом система оказывается равновесной по отношению к процес

сам с малыми временами релаксации, и их термодинамическое описа

ние оказывается вполне корректным. 

Второе исходное положение, или нулевой закон термодинамики 

описывает свойства систем, находящихся в состоянии теплового равно

весия: 

О Если система А находится в тепловом равновесии с системой 

В, а та, в свою очередь, иаходится в равновесии с системой С, 

то системы А и С также находятся в тепловом равповесии. 

Второй постулат говорит о существовании особой интенсивной пе

ременной, характеризующей состояние теплового равновесия и назы

ваемой температурой. Системы, находящиеся в тепловом равновесии, 

имеют одинаковую темnературу. Таким образом, нулевой закон -это 

постулат о существовании температуры. Транзитивностью обладает не 

только тепловое, но и любое другое равновесие (механическое, диффу

зионное и т.п.), но в термодинамике постулируется только термическое 

равновесие, а выравнивание всех остальных интенсивных персменных 

на контрольной поверхности является следствием этого постулата и 

второго закона термодинамики. 

11 
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(1.1) 

(1.2) 

(1.3) 
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Уравнения состояния 

Из постулатов термодинамики следует, что при равновесии внут

ренние переменные термодинамической системы являются функция

ми внешних nеременных и температуры. Наnример, если система со

держит К компонентов, занимает объем V и имеет температуру Т, то 

при равновесии любые термодинамические характеристики этой сис

темы, такие как количества и концентрации Образовавшихея соедине

ний, число фаз, давление, теnлоемкость, коэффициент термического 

расширения и другие являются функциями не более, чем (К+ 2) неза
висимых nеременных. Если же система закрыта, т.е. не может обме

ниваться веществом с окружением, то для описания ее свойств доста

точно двух независимых nеременных. Отсюда следует вывод о 

существовании уравнеиия состояния термодинамической системы, 

связывающего внутренние переменные с внешними nеременными и 

темnературой или внутренней энергией. В общем случае уравнение 

состояния имеет вид: 

f(a,b,T)=O или а=а(Ь,Т), 

гдеа-совокупность внутренних nараметров, Ь- совокупность внеш

них nараметров, Т- температура. 

Если внутренним параметром является давление, а внешним - объ

ем, то уравнение состояния 

р = p(V,n,T) 

называют тер.wическ:им. Если внутренним параметром является энер

гия, а внешним - объем, то уравнение состояния 

И= U(V,n,T) 

называют к:алорuческ:им. 

Количество независимых уравнений состояния равняется вapuaнm

uocmu системы, т.е. числу независимых переменных, достаточных для 
описания термодинамического состояния равновесной системы (оно на 

единицу больше числа внешних переменных). 

В случае закрытой системы в отсутствие внешних полей и поверх

ностных эффектов число внешних переменных равво 1 (V), соответст

венно, число уравнений состояния равно 2. Если открытая система со
держит К компонентов и может изменять объем, то число внешних 

переменных составляет К+ 1, а число уравнений состояния равно 

К+2. 

Если известны термическое и калорическое уравнения состояния, то 

аппарат термодинамики позволяет определить все термодинамические 

свойства системы, т.е. получить ее полное термодинамическое описа-
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ние. Сами уравнения состояния нельзя вывести методами классической 

термодинамики, но их можно определить экспериментально. 

Самым простым уравнением состояния описывается идеальный газ -
совокупность невзаимодействующих частиц точечного размера: 

pV=nRT, 

где R универсальная газовая постоянная, или 

где Vm = Vln- мольный объем газа (см. рис. 1.1 ). 
Реальные газы лишь прибли

женно описываются уравнением 

состояния идеального газа. При вы

соких давлениях и низких темпера

турах (особенно когда газ близок к 

конденсации) отклонения от иде-

ального поведения становятся зна- ~ 

чительными. 

Удобной мерой неидеальности 

является фактор сжшиаемости 

Z = pV п/RТ, поскольку для идеаль

ного газа Z = 1 при любых условиях. 
На рис. 1 .2 представлены факторы 

сжимаемости некоторых реальных 

газов как функции давления при 

298 К (пунктир соответствует иде

альному газу). Из рисунка видно, 

что при высоких давлениях для 

всех газов Z > 1, т.е. их труднее 

сжать, чем идеальный газ, посколь

ку в этой области преобладают силы 

Изотермы 

2.0 

1.8 

1.6 
.... 
Q: 

межмолекулярного отташшвания. 'Е 1.4 
:::.; 
Q. 
11 1.2 
N 

1.0 

0.8 

0.6 
о 

v 
идешьного газа 

200 400 600 

При низких давлениях для некото

рых газов Z < 1, что объясняется 

преобладанием межмолекулярного 

притяжения. При р ~ О эффект 

межмолекулярного взаимодействия 

исчезает, потому что длина свобод

ного пробега молекул становится 

много больше расстояния между 

частицами, и для всех газов Z ~ 1, 
т.е. в этих условиях все газы ведут 

себя почти идеально. 

р,бар 

Зависимость фактора 

сжимаемости некоторых 

газов от давления при 298 К 
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В отличие от изотерм идеального газа (рис. 1.1 ), на изотермах ре
альных газов (рис. 1.3.а) наблюдаются горизонтальные участки, сdот

ветствующие процессу конденсации газа в жидкость. Давление. соот

ветствующее горизонтальным участкам, ко г да жидкость и пар 

находятся в равновесии, называют давлением иасыщеттго пара жид

кости при данной температуре. При повышении температуры длина 

этих участков уменьшается, и при критической температуре Те на 

изотерме наблюдается точка перегиба - критическая точка. Она ха

рактеризуется критической температурой Те, критическим давлепие.w 

Ре и критическим молыtьш объеJwом Ve. Критические константы неко
торых газов приведены в приложении (табл. П-2). 

б) 

120~~~~~~~~~~--~~~~ 
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80 

60 

40 

Рис. 1.3 
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v. -1 
,Л·МОЛЬ v. -1 
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Изоmер.1ны СО2: а) экспери.uентальные; 
б) расечитаиные по уравиению Ваи-дер-Ваш1ьса 

Для описания реальных газов используют более сложные уравне

ния состояния, в которых межмолекулярные взаимодействия учиты

вают с помощью эмпирических параметров, индивидуальных для ка

ждого газа. Некоторые уравнения состояния реальных газов 

приведены в табл. 1.1. Известно более ста подобных уравнений, отли
чающихся числом параметров, степенью точности и областью приме

нимости. Выяснилось, что ни одно из уравнений состояния, содержа

щих менее 5 индивидуальных постоянных, не является достаточно 
1очным для описания \)еальных газов в ши\)оком диапазоне р, V, Т, и 

все эти уравнения оказались вепригодными в области конденсации га

зов. Из простых уравнений с двумя индивидуальными параметрами 

удовлетворительные результаты дают уравнения Бертло и Дитеричи 

(табл. 1.1 ). 



Таблица 1.1 Уравнения состояния реальных газов (для одного моля) 

Уравнение Обычная форма Приведеиная форма Ре 

Ван-дер-Ваальса (1873) RT а 8Tr 3 а 

Р = v -ь- V 2 Рг =зv - l- V2 
--
27h 2 

г r 

Дитеричи ( 1898) 
RT ( а ) 

re 2-2/~ f' 
а r 

р=--ехр --- Pr= V -Ь RTV 2V -1 4е2 Ь2 

r 

Берт л о ( 1900) RT а 8Tr 3 

1~ (~:~)' р----- Pr ---
V -Ь TV 2 3V -1 rrr; 2 

f 

Битти-Бриджмена ( 1927) (1-y)RT(V+P)-o: 
р= 

у2 ' 

ще а = а0 ( 1 + :). 

~=Ь (~-~) у= () v ' VT 3 

Вириальное ( 1901) RT ( В, В, ) 
(Камерлинг-Оннес) p=-v 1+v+v2+ ... 

Те Vc 

8а -- 3Ь 
27hR 

а - 2h 
4Rb 

2 ( 2 а )! 3Ь 
3 3/)R 

Zc 

3 
- =0.375 
8 

2 
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(1.5.а) 

(1.5.6) 

(1.6) 
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Наиболее известным уравнением, описывающим одновременно 

свойства и газа, fl жидкости, является уравнение Ван-дер-Ваальса: 

RT а 

p=v -ь-v 2 
m m 

или 

Уравнение (1.5)- кубическое и, следовательно, имеет или три дей

ствительных корня, или один действительный и два мнимых. При тем

пературах выше критической уравнение ( 1.5) имеет один действитель
ный корень, и по мере повышения температуры кривые, вычисленные 

по уравнению Ван-дер-Ваальса, приближаются к гиперболам, соответ

ствующим уравнению состояния идеального газа (рис. 1.3.б). При тем

пературах ниже критической расчет по уравнению Ван-дер-Ваальса да

ет волнообразные кривые с тремя действительными корнями, из 

которых только два (точки 1 и 2) физически осуществимы. Третий ко
рень (точка 3) физически нереален, поскольку находится на участке 

кривой, соответствующем условию (:~)г > О . Согласно построеиию 
Максвелла для того, чтобы расчетная кривая соответствовала :жсnери

ментальной равновесной изотерме, нужно вместо волнообразной кри

вой провести горизонтальную прямую так, чтобы отсекаемые ею пло

щади под кривой были равны. 

В критической точке изотермы реальных газов имеют точку переги

ба, координаты которой можно определить из условий 

("" ) ор 
- =0, 
дV Т=Т 

с 

Эти уравнения позволяют связать индивидуальные постоянные 

уравнения с критическими параметрами газа (см. пример 1-3 и таблицу 
П-1 в Приложении). 

Вводя безразмерные приведеиные перемеиные: давление Pr = plpc, 
объем Vr = VIVc и темnературу Tr = TITc, можно получить приведеиное 
уравнение состояния реального газа, которое не содержит в явном виде 

индивидуальных постоянных (см. пример 1-3 и таблицу П-1). 
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Состояния разных веществ, имеющие одинаковые значения при

ведеиных nеременных, называют соответствею1ыми. Согласно зшаJ

ну соответственных состояний, если для рассматриваемых газов 

значения двух приведеиных nерсменных одинаковы, должны совnа

дать и значения третьей приведеиной nеременной. Таким образом, 

уравнения состояния различных веществ, заnисанные в приведеввых 

переменных, должны совnадать. Это утверждение эквивалентно rю

стулату о существовании общего универсального приведеиного урав

нения состояния: 

17 

(1.7) 

Поскольку это уравнение 1.1 .--...,.....---т----.--.---т---..-т---т---т--.---т----т----.,..---, 

не содержит в явном виде 

индивидуальных постоянных, 

оно должно быть применимо к 0.9 

любому газу. Закон соответст

венных состояний является 

общим утверждением, не свя-

занным с конкретным видом 

уравнения состояния. На прак

тике закон соответственных 

состояний nриближенно вы

nолняется для однотипных 

веществ, что nозволяет, напри

мер, использовать для реаль

ных газов обобщенные диа

граммы сжимаемости (рис. 1.4 ). 
С высокой точностью по

ведение любого реального газа 

можно оnисать с помощью ви

ришtыШ<''О уравнения состоя

ния - бесконечного ряда по 

степеням обратного объема: 

или давления 

..... 0.7 
~ 
~ 
Q. 
11 
N 0.5 

0.3 

1.0 2.0 3.0 4.0 
Pr 

Зависи.иость фактора С.Ж'll-'\Юе,~юсти 

11екоторых ?азов от приведешю,УJ 

давлеиия при рашых приведеииых 

телтературах 

где 81, В/ i-ые виришlыlые J,:оэффициеиты, которые зависят от приро

ды газа и от температуры. Первый вириальный коэффициент равен 1. 
J 

Так как в большинстве случаев B2/V >> В3 ;v- >> ... , nри описании :жс-
периментальных данных ограничиваются вторым вириальным коэффи

циентом. При низких темnературах 8 2 < О, с ростом температуры его 

СН4 
N2 

о С2Н4 
t::. с2н6 
• СЗН8 
Ф Н20 
о С4Н10 
..,. СО2 

5.0 6.0 7.0 

Рис. 1.4 

(1.8.а) 

(1.8.6) 
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C"'2t 
(,) -100 

fQ"N 

-150 

Рис. 1.5 

(1.9.в) 

(1.1 О) 

(1.11) 
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значение проходит через ноль, затем становится nоложительным; дос

тигает максимума и далее очень медленно убывает. При высоких тем

пературах В2 и все nоследующие вириальные коэффициенты стремятся 
к нулю (рис. 1.5). Темnература, nри которой В2 = О, называется темпе

ратурой Бойля. При этой температуре фактор сжимаемости реального 

газа близок к 1 при любых давлениях. Значения вторых вириальных ко
эффициентов некоторых газов при разных температурах приведены в 

приложении (табл. П-3). 

600 800 

т, к 

Термическое уравнение со

стояния можно определить 

:экспериментально, изучая, на

пример, зависимость объема 

фазы от температуры и давле

ния. При этом получают вели

чины, называемые термиче

скими коэффициептами: 

(1.9.а) 

где р - изотермический коэф

фициент сжимаемости, 

(1.9.6) 

Зависи.мость второго виришrьиого 

коэффициента некоторых газов 

где а - изобарный козффици

ент расширения, Vo - объем 

при Т= О К. 

К термическим коэффици

ентам относится также частная 

nроизводная 

от те.wпературы 

(:i )v =ур, 
где у- изохорный коэффициент давления. 

Последнюю величину для конденсированной фазы нельзя измерить 

экспериментально, так как невозможно нагреть тело, чтобы не изме

нился его объем или объем оболочки, в которую оно помещено. Коэф

фициент у можно рассчитать, исnользуя цепочечное соотношение Эй

лера (см. Приложение IV): 

( 
др ) ( д V ) ( дТ J __ 1 
дV 7. дТ Р др v - ' 

откуда 
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Если известны термические коэффициенты, то уравиеиие состояния 

конденсированной фазы можно получить, интегрируя дифференциаль

ное уравнение 

dV=(дVJ dp+(дVJ dT. 
др т ат р 

Уравнение состояния идеального газа и вириальное уравнение со

стояния реального газа можно вывести методами статистической тер

модинамики (см. § 16). 

~РИМЕРЫ 1 

Пример 1-1. Докажите, что при больших объемах уравнение Ван
дер-ВааJ1ьса переходит в уравнение идеального газа. 

Решение. Уравнение Ван-дер-Ваальса для 1 моля: 

RT а 

p=v-ь-v 2 • 

При больших объемах вторым слагаемым в правой части можно 
') 

пренебречь: a/v- ~ О. В знаменателе первого слагаемого можно пре-
небречь постоянной Ь: V- Ь ~ V. В пределе получаем уравнение со
стояния идеального газа: 

р 
RT 
v 

Пример 1-2. Найдите вириальные коэффициенты В1 для газа, под
чиняющегося уравнению Ван-дер-Ваальса. 

Peu1.euue. В уравнении Ван-дер-Ваальса выделим сомножитель RTIV: 

Если разложить nервое слагаемое в скобке в ряд по степеням Ь!V, 

получим: 

RT ( ( Ь Jn а J p=V ~ V - RTV . 

Из этого разложения следует, что второй вириа.r1ьный коэффициент 

газа Ван-дер-Ваальса зависит от температуры: 

а 
В, =Ь--, 

- RT 

а остальные постоянны: Bn = ьп-1. 
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Пример 1-3. Найдите критические параметры и приведеиное урав
нение состояния для газа Дитеричи. 

Решение. Запишем уравнение Дитеричи в виде: 

p(V -Ь) = RTexp(--a-J 
RTV 

и продифференцируем левую и правую части этого уравнения два раза 

по объему при постоянной температуре: 

(
_8_2 P_J (V- Ь) + 2(-др_J = RTexp(--a-) ·( а2 __ 2_a_J 
дV 2 т дV т RTV R 2T 2V 4 RTV3 

и учтем, что в критической точке первая и вторая производные равны 0: 

2а _
0 

RTV 3 - ' 

откуда находим: 

Если продифференцировать обе части уравнения состояния по 

объему один раз с учетом равенства нулю первой производной, то 

можно найти второе соотношение между критическими объемом и 

температурой: 

( др J (V Ь) _ а RT ( а J _ ap(V- Ь) р+ - - - ехр --- _ __;;_ __ _ 
дV т RTV 2 RTV RTV 2 ' 

откуда 

Подставляя сюда первое найденное соотношение для критических 

параметров, получим: 

Vc = 2Ь, Т =-а
с 4Rb. 

И, наконец, подставляя эти параметры в уравнение состояния, нахо

дим критическое давление: 

а 
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Для вывода nриведеиного уравнения состояния подставим в урав

нение Дитеричи nриведеиные nеременные: 

а 

Р = Pr , .., ' 
4ь-е-

а 
Т=Т-. 

r 4Rh 

В результате получаем nриведеиное уравнение Дитеричи, не содер-

жащее индивидуальных nараметров: 

р (2V - 1)::::: Т · ехр (2 - -
2-J . r r r V Т 
г r 

Пример 1-4. Выведите уравнение состояния кристаллического 

вещества, если известно, tiТO термические коэффициенты равны 

а+ср Ь-сТ 
а= и ~ = , где а, Ь, с- некоторые nостоянные величины. 

Vo Vo 

Решение. Запишем уравнение состояния данной фазы в дифферен

циальной форме: 

а+ср Ь-сТ 
dV = а V0dT - р V0dp = V0dT - V0dp 

Vo Vo 

= (а + ер )dT + (с Т - Ь )dp . 

Чтобы проинтегрировать это выражение, надо выяснить, является 

ли dV волным дифференциалом, т.е. выполняется ли равенство сме

шанных производных: 

д(сТ-Ь) = д(а+ср) <:=:>с=с. 
дТ др 

Далее проводим интегрирование по температуре с постоянной ин

тегрирования <р, зависящей от давления: 

V= аТ+ сТр + <р(р). 

Дифференцируя nолученное уравнение пор и учитывая выражение для 

dV, получаем: 

( дVJ =сТ-Ь=сТ+(д<р(р)J <==> -Ь=(д<р(р)J => 
др т др т др т 

=> <р(р) = -Ьр + const. 

Следователь11о, 

V= аТ+ сТр- Ьр + const. 

При Т, р =О, V0 = const. 
Окончательно, 

V = Vo + а Т+ сТр - Ьр. 

21 
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l2АДАЧИ1 

1-1. Приведите пример термодинамического процесса, который может 
совершаться как обратимо, так и необратимо. Назовите для этого про

цесса по одной функции состояния и перехода. 

1-2. Приведите пример обратимого, но неравновесного термодинамиче
ского процесса. 

1-3. Приведите примеры систем со временем релаксации порядка: 
а) секунд; 

б) часов; 

в) десятилетий. 

1-4. Изменение теплоты в зависимости от температуры и объема в не
которой системе описывается уравнением: 

БQ =С· dT + (RT IV}dV 

(С и R- постоянные). Является ли теплота функцией состояния в дан

ном случае? Ответ обоснуйте. 

1-5. Зависимость теплоты некоторого процесса от температуры и дав
ления описывается выражением: 

БQ=(RT/ p)dp- RdT. 

Является ли теплота функцией состояния в данном случае? 

1-6. Относительная влажность воздуха в комнате объемом 500 м3 nри 
298 К равна 87%. Давление насыщенного пара воды при этой темпера
туре равно 0.0313 атм. Рассчитайте массу воды, находящейся в воздухе 
в виде пара. 

1-7. Давление насыщенного пара ртути при 300 К равно 0.002 Торр. 
Плотность воздуха при этой температуре равна 1.18 г· л 1

• Рассчитайте: 
а) концентрацию nаров ртути в воздухе в моль·л- 1 ; 
б) весовое содержание ртути в воздухе в миллионных долях (млн- 1 ). 

1-8. Докажите, что при больших объемах уравнение Дитеричи перехо
дит в уравнение идеального газа. 

1-9. Найдите частные производные ( ~р) 
оТ ~, 

а) идеального газа; 

б) газа Ван-дер-Ваальса; 

и (др) для: 
дV т 

в) газа, подчиняющегося уравнению Дитеричи. 

д' --2 
Докажите, что - р = 0 р 

дVдТ дТдV 
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1-10. Используя вириальные разложения (J .8), найдите связь между ви
риальными коэффициентами В2, В3 и В2', Вз'· 

1-11. Найдите критические параметры и приведеиные уравнения со
стояния для газов: 

а) Ван-дер-Ваальса; 

б) Бертло. 

1-12. Предложено следующее уравнение состояния (для одного моля): 

RT В С 
р=---+-. 

v v2 v3 

Выразите критические параметры через постоянные В и С и найди

те фактор сжимаемости р Vl RT в критической точке. 

1-13. При 250 К и 15 атм мольный объем газа на 12 процентов меньше 
величины, рассчитанной по уравнению состояния идеального газа. Рас

считайте: 

а) фактор сжимаемости при этих условиях; 

б) молъный объем газа. Какие силы преобладают в этом случае -
притяжения или отталкивания? 

1-14. В некотором промышленном процессе азот нагревают до темпера
туры 500 К в реакторе постоянного объема 1.000 м3 . Масса газа равна 
92.4 кг. Используя уравнение Ван-дер-Ваальса, определите приблизи
тельное давление газа в реакторе при рабочей температуре 500 К. Ла
раметры уравнения Ван-дер-Ваальса см. в табл. П-1. 

1-15. Плотность водяного пара при 327.6 атм и 776.4 К равна 133.2 r·л- 1 : 
а) определите молъный объем воды, Vm, и фактор сжимаемости, Z; 
б) рассчитайте Z из уравнения Ван-дер-Ваальса. Параметры уравне

ния Ван-дер-Ваальса см. в табл. П-1. 

l-16. Предположим, что 10.0 моль С2Н6 поместили в сосуд объемом 
4.860 л при 27 °С. Оцените величину давления, создаваемого этаном, 
исходя из уравнения состояния: 

а) идеального газа; 

б) газа Ван-дер-Ваалъса. 

Используя результаты расчетов, определите значение фактора сжи

маемости. Параметры уравнения Ван-дер-Ваалъса см. в табл. П-1. 

1-17. Некоторый газ подчиняется уравнению состояния газа Ван-дер
Ваальса с а = 0.76 м6·Ла·моль-2 • Объем газа равен 4.00·10-4 м3·моль 1 

при 288 К и 4.0 МПа. Используя эти данные, рассчитайте значение па
раметра Ь в уравнении Ван-дер-Ваалъса. Чему равен фактор сжимаемо

сти этого газа при температуре 298 К и давлении l атм? 

1-18. Критические объем и давление некоторого газа равны 

160 см3·молъ- 1 и 40 атм соответственно. Оцените критическую темпе-

23 
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(2.1.а) 

(2.1.6) 
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ратуру, считая, что газ подчиняется уравнению состояния Бертло. 

Оцените радиус газообразной молекулы, если она имеет сферическую 

форму. (Параметр Ь в уравнении Бертло равен учетверенному собст

венному объему молекул). 

1-19. Покажите, что уравнение Ван-дер-Ваальса приводит к Z < 1 и 
Z > 1, и укажите условия, при которых выполняются эти неравенства. 

§ 2. Первый закон термодинамики 

Первый закон (первое начало) термодинамики- это фактически за

кон сохранения энергии. Он утверждает, что: 

D Существует аддитивная функция состоЯIIUЯ термодиluz.миче

ской системы, называемая эиергией, U. Эиергия изолироватшй 
системы постоянна. В закрытой системе энергия может из

меняться за счет: 

а) совершения работы W над окружающей средой (или среды 
над системой); 

б) обмена теплотой Q с окружающей средой. 

dU = БQ + БW (дифференциальная форма), 

!1U = Q + W (интегральная форма). 

Буква 8 в уравнении (2.1.а) отражает тот факт, что Q и W- функ

ции перехода и их бесконечно малое изменение не является полным 

дифференциалом. В системе СИ размерность работы, теплоты и энер

гии- [Дж]. 

Согласно рекомендациям ИЮПАК, принято считать положитель

ной теплоту, полученную системой, и работу, совершенную над ней. То 

есть действует «эгоистический» принцип: положительно то, что увели

чивает внутреннюю э11ергию системы. Мы будем придерживаться 
~ 1 

именно этои системы знаков. 

Эквивалентность теплоты и работы установлена экспериментально. 

Первый закон справедлив для любых систем и процессов, но в слу

чае открытых систем использовать его в форме уравнения (2. 1 .а) нель
зя, так как в процессах, сопровождающихся переносом вещества от сис

темы к окружению или обратно, наблюдаемые изменения энергии не 

удается разделить на теплоту и работу. f1ричиной этого является тот 

1 В некоторых изданиях придерживаются другой системы знаков: работа 
считается положительной, если она совершается системой над окружающей 

средой. 
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факт, что при внесении в систему некоторого количества вещества из

меняется объем системы, т.е. совершается работа расширения (сжатия), 

и при этом вместе с веществом поступает некоторое количество связан

ной с ним энтропии. 

Иногда для открытых систем первый закон записывают в виде: 

где последняя сумма характеризует процесс обмена веществом между 

системой и окружением. Эту сумму условно называют «химической ра

ботой», имея в виду работу переноса вещества из окружения в систему. 

Функция J.l получила название <<Химический потенцишт (подробно о 
химическом потенциале см. § 5, 6). 

Энергия любой системы определяется с точностью до постоянной 

величины. Однако практического неудобства это не вызывает, так как 

результатом термодинамического процесса является изменение энер

гии, поэтому уровень отсчета можно выбрать условно. В общем случае 

энергия системы складывается из: 

• кинетической энергии движения системы как целого; 

• потенциальной энергии, обусловленной положением системы во 

внешнем силовом поле; 

• внутренней энергии. 

Обычно в химической термодинамике рассматриваются неподвиж

ные системы в отсутствие внешних полей. В этом случае полная энер

гия системы равна ее внутренней энергии, которая является суммой 

• кинетической энергии молекулярного движения; 

• энергии межмолекулярных взаимодействий (притяжения и отталки

вания составляющих систему частиц); 

• энергии, эквивалентной массе покоя всех частиц согласно уравне

нию Эйнштейна; 

• энергии излучения. 

При термодинамическом описании систем рассматривают не все 

виды энергии, а только некоторые из них. Так, при химической реакции 

не изменяется энергия взаимодействия нуклонов в ядрах, поэтому в ка

честве компонентов системы можно выбирать атомы химических эле

ментов. Если же приходится учитывать ядерные превращения, то в ка

честве компонентов выбирают элементарные частицы. Внутренняя 

энергия неизменных структурных единиц принимается за условный 

уровень отсчета внутренней энергии и входит как константа во все тер

модинамические соотношения. 

В отличие от внутренней энергии, теплота и работа не являются 

фуикцWLМи состояиия, их значения зависят от типа процесса. Работа -
это упорядоченная форма передачи энергии, а теплота - неупорядочен

ная, связанная с хаотическим движением частиц. 
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(2.3) 

(2.4) 

(2.5) 

(2.6.а) 

Г л а в а 1. Основы химической термодинамики 

Работа 

Работа W- форма передачи энергии от одного тела к другому, не 

связанная с переносом теплоты и (или) вещества. Существуют разные 

виды работы: механическая, электрическая, магнитная, изменения по

верхности и др. Бесконечно малую работу любого вида можно nредста

вить как nроизведение обобщенной силы на изменение обобщенной ко

ординаты, например: 

8Wмех ==- pdV 

8W,.'I = <pdq 

bWnoll = crJQ 

8Wмагн = VHdM 

механическая работа (работа расширения); 

работа переноса заряда; 

работа изменения nлощади поверхности; 

работа намагничивания вещества; 

где <р - электрический потенциал, q - заряд, cr - поверхностное натяже

ние, Q - nлощадь nоверхности, Н - напряженность магнитного nоля, 

М- удельная намагниченность. 

Понятие «обобщенный» подразумевает, что силы и координаты мо

гут иметь произвольвые размерности, но их произведение имеет раз

мерность энергии. 

Сумму всех видов работ за исключением механической работы на

зывают полезной (немеханической) работой: 

8Wnoл= <pdq + VHdM + LJ.11dn1 + .... 

С учетом (2.3), дифференциальное выражение первого закона мож
но представить в виде: 

dU = БQ- pdV + оWпол. 

Механическую работу, производимую при расширении nротив 

внешнего давления Ре· рассчитывают по формуле: 

Если процесс расширения обратим, то внешнее давление отличается 

от давления системы (например, газа) на бесконечно малую величину: 

Ре = Pi - Бр и в формулу (2.5) можно подставпять давление внутри сис
темы, которое определяется по уравнению состояния. 

В адиабатическом процессе отсутствует теплообмен с окружающей 

средой (Q = О, БQ = 0), поэтому работа может совершаться только за 
счет убыли внутренней энергии: W = !J..U. При обратимом адиабатиче
ском расширении идеального газа давление и объем связаны соотноше

нием (уравиением адиабаты): 

pVY = const. 

где у= с" 1 Cr1, с" и с,. изобарная и И1Охорная теnлоемкости (см. далее). 
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В уравнении (2.6.а) важны два момента: во-первых, это уравнение 

процесса, а не уравнение состояния; во-вторых, оно справедливо толь

ко для обрати.:мого адиабатического процесса. Это же уравнение можно 

·записать в эквивалентных формах: 

тvr-l = const, 

Т1 р l-y = const. 

В табл. 2.1 приведены формулы для расчета работы, совершаемой 
идеальным газом в различных nроцессах. При обратимом nроцессе со

вершаемая работа всегда больше, чем nри любом необратимом процес

се между теми же состояниями. 

Работа IЩеального газа в различных процессах 

Процесс 

Расширение в вакуум 

Расширение против nостоянно

го внешнего давления Ре 

Изохорное обратимое 

расширение 

Изобарное обратимое 

расширение 

Изотермическое 

обратимое расширение 

Адиабатическое обратимое 

расширение 

Графическое 

изображение процесса 1 

1 

2 

v 

Q. 1 2 

1 
v 

v 

1 

\2 
1 

Q. 

1 ·~...-----· ·~ 

v 

1 Графики nриведены только для обратимых процессов. 

-W 

о 

о 

P1V1- PzVz 

y-l 

(2.6.6) 

(2.6.в) 
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{2.7) 

(2.8.а) 

(2.8.6) 

(2.8.в) 

(2.8.r) 

(2.8.д) 

(2.8.е) 

(2.9) 

Г л а в а 1. Основы химической термодинамики 

Теплота. Калорические коэффициенты 

Теплота Q- форма передачи энергии от более нагретого тела к ме

нее нагретому, не связанная с переносом вещества и совершением рабо

ты. Зависимость теплоты от термодинамических перемснных можно 

выразить с помощью уравнения (2.1.а), рассматривая внутреннюю 

энергию как функцию температуры и объема: 

8Q=-OW+dU= 

( дИ) (8UJ (дUJ ( (дИ) J == pdV + -;':)- dT + -""- dV = - dT + р + - dV. 
с Т ~· о V т д Т v д V т 

Входящие в это уравнение частные производвые называют ,,:алори

чесю.LШl коэффициеитами системы, они характеризуют: 

• теплоемкость системы при постоянном объеме (или изохориую теп

лоемкость) 

• 

С v = ( 8Q \ = ( дU \ 
\ ат ) ~· \ ат ) l! 

1 = ( 8Q) = Р + (а и ) . 
д~" т дV ,. 

Помимо этих частных производных, к калорическим коэффициен

там системы относятся: 

( BQ J - изобарная теплоемкость; 
дТ Р 

/1 = ( ~QJ -скрытая теплота изотермического сжатия; 
ор т 

х = ( ~Q) -скрытая теплота изобарного расширения; 
cV Р 

Л. = ( ()Q J -скрытая теплота изохорного сжатия. 
др f/ 

Кроме изобарной и изохорной теплоемкостей в термодинамике ис

поль3уют также истинную и среднюю теплоемкости. Истинная тепло

емкость: 

С= 8Q. 
dT 
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Средняя теплоемкость численно равна количеству теплоты, которое 

надо сообщить веществу, чтобы нагреть его на 1 К: 

Если величины С, С, С v, Ср относятся к одному молю вещества, 
то говорят о мольных значениях теплоемкостей Cm. Размерность те
плоемкости [Дж·К- 1 ], мольной теплоемкости [Дж·моль- 1 ·К- 1 ]. Истин
ная и средняя мольные теплоемкости связаны между собой соотно

шениями: 

Соотношение между С"'" и С v можно вывести, например, с помощью 
уравнения (2.7). Если разделить правую и левую части уравнения (2.7) 
на dT при р = const и учесть определение изобарной и изохорной тепло
емкости, то получим: 

ер :::::(дQ) =Cv +[p+(au) .](av) .. 
ат р av 7 ат р 

На основании опытов Джоуля было установлено, что при изотерми

ческом расширении идеального газа его внутренняя энергия не зависит 

от объема, то есть 

(au) =О. 
av т 

В изотермических процессах с участием идеального газа внутрен

няя энергия не изменяется, и работа расширения происходит только за 

счет поrлощаемой теплоты. Так как для идеального газа 

то 

еР =Cv +[p+(au) ](av) =Cv +nR av т ат р 

и для одного моля идеального газа 

С p,m =С V ,m + R . 
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(2.11) 

(2.12) 

(2.13) 

(2.14) 

(2.15) 
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(2.17) 

(2.18) 

(2.19) 

(2.20) 

(2.21) 

(2.22) 

r л а в а 1. Основы химической термодинамики 

Для конденсированной фазы второе слагаемое в выражении (2.12) 
обычно мало, поэтому 

( , -С' С' -(' 
р = V • p,m = V,m · 

Изохорная теплоемкость определяется через теплоту, переданную 

системе при постоянном объеме. Так как при постоянном объеме 

механическая работа не совершается, теплота равна изменению внут

ренней энергии 8Qv· = dU = CvdT. При постоянном давлении теnлота 
равна изменению другой функции состояния, которую называют :::т

тшiьnией: 

8Qp=dU+ pdV= d(U+ pV) = dH, 

где Н= И+ pV- эиmШlьnия системы. 
Из последнего равенства следует, что изобарная теплоемкость С~ 

определяет зависимость энтальпии от температуры. 

с =(ан) . 
r дТ 

р 

Зависимость теплоемкости 

от давления или объема 

Для определения вида зависимости изохорной теплоемкости некото

роrо вещества от объема необходимо найти производную С 1.1 по объему: 

( ас v J ( а (а и ) J ( а (а и ) J av т = а v ат v т = ат а v т v · 

Аналогично, зависимость изобарной теплоемкости от давления 

можно выразить через производную: 

( аср) (а (ан) ) (а (ан) ) 
др т = др ат r т = ат др т r 

Внутренняя энергия (энтальпия) идеального газа не зависит от объ

ема (давления), поэтому 

( acf, J =О 
дV т ( дСРJ и -- =0, 

др т 

т.е. теплоемкость идеального газа не зависит от V и р. Для реальных га
зов и конденсированной фазы эта зависимость становится заметной 

только при очень больших давлениях. 
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~РИМЕРЫ 1 

Пример 2-1. Рассчитайте изменение внутренней энергии гелия (од
ноатомный идеальный газ) при изобарном расширении от 5 до 1 О л под 
давлением 196 кПа. 

Решение. р1 = р2 = 196 кПа, V1 = 5 л, V2 = 1 О л. Начальная и конечная 
температуры: Т1 = Р• V1 1 nR, Т2 = р2 V2 1 nR. Изменение внутренней энер
гии идеального газа определяется только начальной и конечной темпе

ратурами (Cv 312·nR идеальный одноатомный газ): 

D.U = Cv (Т2- Т1) = 3/2 nR (Tz- Т1) = 

= 3/2 (pz Vz- PI V1) = 3/2 · { 196·1 03
) • ( 1 О- 5)·1 0-3 = 14 70 Дж. 

Ответ.1470Дж. 

Пример 2-2. Один моль ксенона, находящийся при 25 ос и 2 атм, 
расширяется адиабатически: 

а) обратимо до 1 атм, 
б) против давления l атм. 
Какой будет конечная температура в каждом случае? 

Решеиие. а) Исходный объем ксенона (n = l ): 

V1 = nRT1 1 Р1 = 0.082·298/2 = 12.2 л. 

Конечный объем можно найти из уравнения адиабаты (для одно

атомного идеального газа у= Ср 1 Cv= 5/3): 

Pl v.st3 = pzV/13 

Vz = V1 • (р1/р2)315 = 12.2 · 2315 = 18.5 л. 

Конечную температуру находим по уравнению состояния идеально

го газа (р2 = l атм): 

Tz = pzVzl nR = 18.5/0.082 = 225 К. 

б) При необратимом расширении против постоянного внешнего 

давления уравнение адиабаты неприменимо, поэтому надо воспользо

ваться первым законом термодинамики. Работа совершается за счет 

убыли внутренней энергии: 

где n = 1, С1 · = 3/2 R (одноатомный идеальный газ). 

Работа расширения против постоянного внешнего давления Р2 равна: 

Приравнивая последние два выражения, находим температуру Т2 : 

31 
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Температура выше, чем при обратимом расширении, т.к. в обрати

мом случае совершается большая работа, расходуется больше внутрен

ней энергии и температура понижается на большую величину. 

()т в е т . а) 225 к~ б) 238 к. 

Пример 2-3. Один моль водяных паров обратимо и изотермически 
сконденсировали в жидкость при 100 °С. Рассчитайте работу, теплоту, 
изменение внутренней энергии и энтальпии в этом процессе. Удельная 

теплота испарения воды при 100 ос равна 2260 Дж·г- 1 • 
Решеиие. В процесс е 

Н2Ои ~ Н2О(ж) 

произошло обратимое сжатие газа при постоянном давлении р = 1 атм 
от объема 

V1 = nRT 1 р = 0.082·373 = 30.6 л 

до объема одного моля жидкой воды V2 ::::: 0.018 л. Работа сжатия при 
nостоянном давлении равна: 

W= -р (V2 - V1)::::: pV1 = 101.3 кПа · 30.6 л= 3100 Дж. 

При испарении одного моля воды затрачивается теnлота 

2260 Дж· г 1 
• 18 г= 40700 Дж, 

поэтому при конденсации одного моля воды эта теплота, напротив, вы

деляется в окружающую среду: 

Q = -40700 Дж. 

Изменение внутренней энергии можно рассчитать no первому за
коtJу: 

~и= Q + W= -40700 + 3100 = -37600 Дж, 

а изменение энтальnии- через изменение внутренней энергии: 

дН= dU + d(pV) = dU + pdV= dU- W= Q = -40700 Дж. 

Изменение энтальnии равно теnлоте, т.к. процесс происходит при 

nостоянном давлении. 

Ответ. W= 3100 Дж, Q= Ж=-40700 Дж, !!U=-37600 Дж. 

l2AДAЧifl 

2-l. Газ, расширяясь от 10 до 16 л nри постоянном давлении 101.3 кПа, 
поrлощает 126 Дж теплоты. Оnределите изменение внутренней энергии 
газа. 
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2-2. Определите изменение внутренней энергии, количество теплоты и 
работу, совершаемую при обратимом изотермическом расширении азо

та от 0.5 до 4 м3 (начальные условия: температура 26.8 °С, давление 
93.2 кПа). 

2-3. Один моль идеального газа, взятого при 25 ос и 100 атм, расширя
ется обратимо и изотермически до 5 атм. Рассчитайте работу, логло
щенную теплоту, I!!U и !J.H. 

2-4. Рассчитайте изменение энтальпии кислорода (идеальный газ) при 
изобарном расширении от 80 до 200 л при нормальном атмосферном 
давлении. 

2~5. Какое количество теплоты необходимо для повышения температу

ры 16 г кислорода от 300 до 500 К при давлении 1 атм? Как при этом 
изменится внутренняя энергия? 

2-6. Объясните, почему для любой термодинамической системы Ср > С1,. 

2-7. Чайник, содержащий 1 кг кипящей воды, нагревают до полного ис
парения при нормальном давлении. Определите W, Q, 6.U, blf для этого 
процесса. Мольная теплота испарения воды 40.6 кДж· моль-!. 

2-8. Определите конечную температуру и работу, необходимую для 
адиабатического сжатия азота от 1 О л до 1 л, если начальные темпера
тура и давление равны 26.8 ос и 1 О 1.3 кПа, соответственно. 

2-9. Три моля идеального одноатомного газа (Cv = 3.0 кал·молъ- 1 ·К- 1 ), 
находящегося при Т1 = 350 К и р 1 = 5 атм, обратимо и адиабатически 
расширяются до давления р2 = 1 атм. Рассчитайте конечные температу
ру и объем, а также совершенную работу и изменение внутренней энер

гии и энтальпии в этом процессе. 

2-10. Система содержит 0.5 моль идеального одноатомного газа 

(Cv = 3.0 кал·моль- 1 ·К- 1 ) при р 1 = 10 атм и V1 = 1 л. Газ расширяется 
обратимо и адиабатически до давления р2 = 1 атм. Рассчитайте на
чальную и конечную температуры, конечный объем, совершенную 

работу, а также изменение внутренней энергии и энтальпии в этом 

процессе. Рассчитайте эти величины для соответствующего изотерми

ческого процесса. 

2-11. Рассчитайте количество теплоты, необходимое для нагревания 
воздуха в квартире общим объемом 600 м3 от 20 ос до 25 °С. Примите, 
что воздух- это идеальный двухатомный газ (Cv,m = 5/2 R), а давление 
при исходной температуре нормальное. Найдите I!!U и !J.Н для процесса 
нагревания воздуха. 

2-12. Человеческий организм в среднем выделяет 104 кДж в день благо
даря метаболическим процессам. Основной механизм потери этой энер-
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гии - испарение воды. Какую массу воды должен ежедневно испарять 

организм для nоддержания nостоянной темnературы? У дельная теnлота 

испарения воды равна 2260 Дж·г- 1 • На сколько градусов nовысилась бы 
темnература тела, если бы организм был изолированной системой? 

Примите, что средняя масса человека составляет 65 кг, а теплоемкость 
равна теплоемкости жидкой воды. 

2-13. Один моль паров брома обратимо и изотермически сконденсиро
вали в жидкость при 59 °С. Рассчитайте работу, теплоту, изменение 
внутренней энергии и энтальпии в этом процессе. Удельная теплота ис

парения брома при 59 ос равна 184.1 Дж·r-1 • 

22.4 
Объем 1 л 

2 

2-14. Один моль идеального 
одноатомного газа вступает в 

следующий замкнутый цикл: 

Процесс 1 --)- 2 - изотер

мический, 3 --)- 1 - адиабати

ческий. Рассчитайте объемы 

системы в состояниях 2 и 3, а 
также температуры состоя

ний 1, 2 и 3, считая стадии 
1 --)- 2 и 3 --)- 1 обратимыми. 
Рассчитайте д.U и д.Н для ка

ждой стадии. 

2-15. Придумайте циклический процесс с идеальным газом, состоящий 
из четырех стадий. Изобразите этот процесс в координатах р- V. Рас
считайте полное изменение внутренней энергии, а также теплоту и со

вершенную газом работу. 

2-16. Один моль фтороуглерода расширяется обратимо и адиабатически 
вдвое по объему, при этом температура падает от 298.15 до 248.44 К. 
Чему равно значение Cv? 

2-17. Докажите соотношение, приведеиное в табл.2.1 для работы обра
тимого адиабатического процесса. 

2-18. Один моль метана, взятый при 25 ос и 1 атм, нагрет при постоян
ном давлении до удвоения объема. Мольная теплоемкость метана дает

ся выражением: 

Рассчитайте д.U и М для этого процесса. Метан можно считать 

идеальным газом. 

2-19. Один моль дифторметана (идеальный газ), взятый при О ос и 

l атм, нагрет при постоянном давлении до утроения объема. Рассчитай-
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те изменение энтальnии и внутренней энергии в этом nроцессе, если за

висимость теnлоемкости дифторметана от темnературы имеет вид: 

Ср = 20.26 + 7.59·10-2 ·Т(Дж·моль-1 ·К- 1 ). 

2-20. Выведите уравнение для обратимого адиабатического сжатия не
идеального газа, если уравнение состояния одного моля газа имеет вид: 

p(V-b)=RT. 

2-21. Исnользуя уравнение состояния и nервый закон термодинамики, 
выведите уравнение адиабаты для газа Ван-дер-Ваальса. 

2-22. Четыре моля кислорода, находящиеся в объеме 20 л nри темпе
ратуре 270 К, nодвергли адиабатичес·кому расширению против внеш
него давления 600 Торр до утроения объема. Рассчитайте конечную 
темnературу, совершенную работу, изменение внутренней энергии и 

энтальпии. 

2-23. Три моля идеального газа, находящиеся nри температуре 200 К и 
давлении 2.0 атм, обратимо и адиабатически сжали до температуры 
250 К. Рассчитайте конечные давление и объем, а также работу, изме
нение внутренней энергии и энтальпии. Изохорная теплоемкость газа 

равна 27.5 Дж·моль-1 ·К- 1 • 

2-24. Определите изменение внутренней энергии одного моля гелия 
(идеальный газ) при нагревании от т\ ДО Tz: 

а) в изохорном процессе; 

б) в изобарном процессе; 

в) в адиабатическом процессе. 

В каком случае увеличение внутренней энергии будет наибольшим? 

2-25. Кусочек цинка массой 5.0 г бросили в стакан с разбавленной со
ляной кислотой. Рассчитайте работу, совершенную системой в резуль

тате реакции. Атмосферное давление составляет 0.95 атм, а температура 
равна 23 °С. 

2-26. Рассчитайте изменение внутренней энергии в реакции образова
ния мочевины, если известно, что стандартная энтальnия этой реакции 

равна-333.51 кДж·моль-1 • 

2-27. Изобразите приведенный на рисунке цикл для идеального газа в 
координатах: р- Т, V- Т, AU- Т, Мf- Т, AU- V, Мf-р. 

р 1 2 

v 
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2-28. Изобразите приведенный на рисунке цикл для идеального газа в 
координатах:р- Т, V- Т, AU- Т, Ж- Т, AU- V, Ж-р. 

р 

2 3 v 

§ 3. Термохимия 

Термохимия изучает тепловые эффекты химических реакций. Во 

многих случаях эти реакции протекают при постоянном объеме или по

стоянном давлении. Из первого закона термодинамики следует, что при 

этих условиях теплота совпадает с изменением функции состояния. При 

постоянном объеме теплота равна изменению внутренней энергии: 

а при постоянном давлении -изменению энтальпии: 

Эти равенства в применении к химическим реакциям составляют 

суть закоиа Гесса: 

D Теплота химической реакции при постоянном объеме или дав· 
лении (тепловой эффект химической реакции) не зависит от 

пути проведения процесса, а определяется только состоянием 

реаzентов и продуктов реакции при условии, что единствен· 

ной работой, совершаемой системой, является механическая 

работа. 

Тепловой эффект относят к Т= const. 
~я обозначения измене~ия любой термодинамической функции 

при протекании химической реакции используют оператор химической 

реакции Ar (r означает «reaction»}, например, ArU, ArH, ArCp и т.д. Тепло
вой эффект химической реакции записывают как ArU или ArH в зависи
мости от условий проведения (V = const или р = const). Теплоту химиче
ской реакции при постоянном давлении иногда называют просто 

«энтальпией реакции». 

В термохимии, в отличие от других приложений термодинамики, 

теплота считается положительной, если она выделяется в окружающую 

среду, т.е. для экзотермической реакции ArH <О или ArU <О. 
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Если реакция протекает в растворе или в твердой фазе, где измене

ние объема незначительно. то 

Если же в реакции участвуют идеальные газы, то при постоянной 

температуре 

где L!v- изменение числамолейгазов в реакции. 
Тепловые эффекты зависят, в общем случае, от температуры и давле

ния, поэтому для термохимических расчетов необходимо, чтобы все теп

ловые эффекты были отнесены к одинаковым условиям, т.е. стандартизо

ваны. Стандартные состояния обозначают надстрочным индексом «0 ». 
В настоящее время приняты следующие стандартные состояния: 

• для индивидуальных кристшшическu.х и жидких веществ- реальное 

состояние (наиболее устойчивая модификация) при заданной тем

пературе и давлении 1 бар; 
• для индивидуальных газов - гипотетическое состояние, возникаю

щее при изотермическом расширении газа до бесконечно малого 

давления с последующим сжатием до 1 бар, но уже по изотерме 
идеального газа (см. рис. 3.1 ). 
Обычно nоправка на 

неидеальность при ат

мосферном давлении 

мала, и ею пренебрега

ют. Поправку можно 

учесть, если известно 

уравнение состояния ре

ального газа. 

Так как в конденси

рованной фазе процессы 

диффузии заторможены 

по сравнению с газовой 

фазой, возможно суще

ствование nри одних и 

тех же условиях (р, Т) 

как стабильных, так и 

v 
к понятию 

«стандартное состояние газа» 

метастабильных состояний вещества (например, графита и алмаза). Ка

лометрические методы позволяют экспериментально определить свой

ства и тех и других фаз. Поэтому в термохимических уравнениях при

нято указывать не только формулы веществ, но и их агрегатные 

состояния или кристаллические модификации. 

Энтальпию реакции между веществами, находящимися в стандарт

ных состояниях при температуре Т, называют стаидартиой эитШJьпией 

реакции и обозначают L!rH~. 
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Стандартная энтШlьnия образования, А f Н;. ( «f» означает «forma

tion») - изобарный тепловой эффект реакции образования одного моля 

данного химического соединения из простых веществ в стандартных 

состояниях. Энтальпия образования простого вещества в стандартном 

состоянии равна О при любой температуре. Понятие «энтальпия образо

ванию> используют не только для обычных веществ, но и для ионов в 

растворе. При этом за точку отсчета принят ион н+, для которого стан
дартная энтальпия образования в водном растворе полагается равной 

нулю: Аrн;.сн+)=О. 

Стандартная энтШlьnия сгорания !!!.сн;. («с» означает «combus

tion») - изобарный тепловой эффект реакции окисления одного моля 

вещества газообразным кислородом при р(О2) = l бар. Теплота сгора
ния, если не оговорено особо, отвечает окислению углерода до С02, 

водорода до Н20(ж)' для остальных веществ в каждом случае принято 
указывать образующиеся продукты. 

Из закона Гесса вытекают важные следствия, которые позволяют 

рассчитывать энтальпии химических реакций. 

Следствие 1. Стандартная энтальпия химической реакции 

L v 1 A 1 = :Lv.~в, 
.i 

равна разности стандартных энтальпий образования продуктов реакции 

и реагентов (с учетом стехиометрических коэффициентов): 

j 

Следствие 2. Стандартная энтальпия химической реакции 

l:v;A;=l:v1 B, 
i j 

равна разности стандартных энтальпий сгорания реагентов и продуктов 

реакции (с учетом стехиометричсских коэффициентов): 

fJ.rH~:::: LV;f1cH~(A;)- Iv 1дсН;(В1 ). 
i j 

Это следствие обычно используют для расчета теnловых эффектов 

органических реакций. 

Энтальпию химической реакции можно также рассчитывать по раз

ности энергий разрываемых и образующихся химических связей. Энер

гией связи А-В называют энергию, необходимую для разрыва связи и 

разведения образующихся частиц на бесконечное расстояние: 

АВ<г) ~ А(г) + B(r)· 

Энергия связи всегда положительна. 
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Большинство термохимических данных в справочниках приведено 

при температуре 298 К. Для расчета тепловых эффектов при других 
температурах используют уравнение Кирхгофа: 

df). н 
-~г - = /). С (дифференциальная форма), (3. 7 .а) 

dT r Р 

т2 

/). Нт =6 Н.,. + J6 С (T)dT (интегральная форма). (3.7.6) 
г 2 г 'l r р 

rl 

j 

емкостей продуктов реакции и исходных веществ. 

Если разница Т2 - Т1 невелика, то можно принять ArCr = const. При 
большой разнице температур необходимо учитывать температурную 

зависимость АrСр(Т). В отличие от теплоемкостей участников реакции, 

разность АrСр(Т) может быть и положительной, и отрицательной. При 

этом изменение АгН с температурой определяется видом зависимости 

АrС,АТ) (см. рис. 3.2). 

продукты реагенты 

реагенты 
продукты 

т т 

т т 

Различные виды зависимости l:lrC11 и l:lrH от температуры 

Теплоемкость - экспериментально измеряемая экстенсивная вели

чина. В термодинамических таблицах обычно табулируют значения 

мольной теплоемкости с шагом в 100 К, либо приводят величины Ср 
при 298 К и коэффициенты полинома, описывающего ее зависимость от 

Рис. 3.2 
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(3.8.в) 

Г л а в а 1. Основьа химической терW'одинамики 

температуры. В настоящее время нет универсальной формулы, которая 

позволяла бы получить адекватное описание теплоемкости во всем ин

тервале температур. Поэтому для аnпроксимации эксnериментальных 

данных используют различные интерполяционные или экстраполяци

онные функции. При корректной экстраполяции теnлоемкости должны 

выnолняться предельные условия: 

при т~оо 

при т~ о 

limCv = ЗR, 
~-+0 

Cv =аТ3 • 

Для слоистых структур (плоских кристаллов) и цепных (волокни

стых) структур зависимость Cl{7) вблизи абсолютного нуля описывается 

степенными функциями вида С v = ЬТ 2 или С v = kT, соответственно. 
При невысоких температурах мольная теплоемкость одноатомных 

идеальных газов равна Cv,m = 3/2 R, для двухатомных газов Cv.m = 5/2 R. 
Теплоемкость жидкости обычно несколько превышает теплоемкость твер

дого тела. Объяснение этих и некоторых друmх особенностей, присущих 

теплоемкости, дается в рамках статистической термодинамики (см.§ 16). 
Интерполяционные формулы позволяют корректно рассчитать зна

чение теплоемкости при любой температуре только внутри указанного 

температурного интервала. К таким выражениям относятся часто ис

пользуемые уравнения: 

Ср =а+ ЬТ+ cТinT. 

жидкость 

1 • 
кристалл 1 1 

1 1 
газ 

Число варьируемых па

раметров зависит от точно

сти имеющихся данных и 

ширины исследованного 

температурного интервала. 

Попытка использовать эти 

уравнения как экстраполя

ционные, т.е. предсказы

вать значения теnлоемко

сти при температурах, 

выходящих за nределы ука

занного темnературного 

интервала часто nриводит к 

физически некорректным 

величинам Cv или Ср. Это 
Рис. 3.3 

1 1 
1 1 

j---1 
1 
1 
1 

Температурнаязависимость 

теплоемкости вещества 

Т, К 
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утверждение продемонстрировано на рис. 3.3 (пунктирная линия), где 
приведен график зависимости Ср(Т) некоторого вещества в различных 

агрегатных состояниях. 

При отсутствии экспериментальных данных о теплоемкостях ве

ществ обычно используют различные способы оценок этих величин: 

• правwю Дюлоига-Пти: теплоемкость С v твердых соединений при
близительно равна сумме атомных теплоемкостей; при этом при

нимают, что для простых веществ они одинаковы и равны 

25 Дж·моль-1 ·К- 1 ~ 3R (исключение составляют легкие элементы); 
• правило Неймана-Коппа (правило аддитивности): теплоемкость Ср 

сложного вещества равна сумме теплоемкостей образующих соеди

нение простых веществ; 

• мольные теплоемкости органических жидкостей рассчитывают сум

мированием атомно-групповых составляющих (инкрементов) тепло

емкостей. Значения некоторых инкрементов приведеныв табл. 3.2; 
• для большинства органических соединенийвнебольшом интервале 

температур СР =а + ЬТ, причем Ыа = 0.0022. 
Так как с изменением давления энтальпия идеального газа не изме

няется, то и энтальпия реакции между идеальными газами от давления 

не зависит. В случае реальных газов отличие 6.rH от соответствующей 
величины, полученной для идеальных газов, можно вычислить, напри

мер, с помощью уравнений состояния участников реакции 1 : 

( д!J.rHJ = -т(ддrv) + дrV. 
др т дТ Р 

Для конденсированной фазы зависимость энтальпии реакции от 

давления учитывают с помощью изобарного коэффициента расширения 

вещества а (см.§ 1 ). 

Значения некоторых групповых вкладов 

изобарных теплоемкостей (Т= 293 К) 

Атом или группа с,, Дж·моль-1·К"1 Атом или группа с,, Дж·моль-1 ·К"1 

-С Нз 41.32 -0- 35.02 
-СНг 26.45 -NH2 63.6 

-CN 58.16 
/о 

79.90 -с 

""-он 
/о 

60.75 -C6Hs 127.61 -с 

""'о-

-С Н= 22.69 -с 
/о 

61.5 
""'-.. 

1 Вывод формулы (3.9) nриведен в§ 5. 
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~РИМЕРЫ 1 

Пример 3-1. Стандартные энтальпии образования жидкой и газооб· 
разной воды при 298 К равны -285.8 и -241.8 кДж·моль -J соответствен
но. Рассчитайте энтальпию испарения воды при этой температуре. 

Решение. Зитальпии образования соответствуют следующим реак

циям: 

Вторую реакцию можно провести в две стадии: сначала сжечь водо

род с образованием жидкой воды по первой реакции, а затем испарить 

воду: 

Н2О(ж) = H20(r)• Аис11НО = ? 

Тогда, согласно закону Гесса, 

откуда 

11ислНО == -241.8- (-285.8) = 44.0 кДж·моль··l 

Ответ. 44.0 кДж·моль- 1 • 

Пример 3-2. Рассчитайте энтальnию реакции 

6C(r) + 6H(r) = C6H6<r> 

а) по энтальпиям образования; 

б) по энергиям связи, в предположении, что двойные связи в моле

куле с6н6 фиксированы. 

Решение. а) Энтальпии образования (в кДж· моль -1
) находим в При

ложении (табл. П-5, П-6): 

11rH0(C6Hб(r)) = 82.93, A.rH0 (C(r)) = 716.68, 11rH0 (H(r)) = 217.97. 

Зитальпия реакции равна: 

A.rH 0 = 82.93- 6·716.68- 6·217.97 = -5525 кДж·моль- 1 • 

б) В данной реакции химические связи не разрываются, а только 

образуются. В приближении фиксированных двойных связей молекула 

С6Н6 содержит 6 связей С-Н, 3 связи С-С и 3 связи С=С. Энергии свя
зей (в кДж·моль- 1 ) (Приложение, табл. П-4): 

Е(С-Н) = 412, Е(С-С) = 348, Е(С=С) = 612. 

Энтальпия реакции равна: 

6.rH 0 = -{6·412 + 3·348 + 3·612) = -5352 кДж· МОЛЬ -l. 
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Разница с точным результатом -5525 кДж·моль- 1 обусловлена тем, 
что в молекуле бензола нет одинарных связей С-С и двойных связей 

С=С, а есть 6 ароматических связей С +С. 
О т в е т. а) -5525 кДж· моль 1

; б) -5352 кДж·моль-· 1 • 

Пример 3-3. Пользуясь сnравочными данными, рассчитайте эн
тальnию реакции 

ЗСll(тв) + 8HNOз(aq) = ЗCu(NOз)z(aq) + 2NО(г) + 4НzО<ж> 

при 298 К. 
Решение. Сокращенное ионное уравнение реакции имеет вид: 

3Сu(тв) + 8H\aq) + 2NOз-(aq) = 3Cu2+(aq) + 2NO(r) + 4НzО(ж)· 

По закону Гесса, энтальпия реакции равна: 

h.rНO = 4-h.rlr(HzO(ж)) + 2·Arlr(NO(r)) + 3·Arlr(Cu2+(aq))- 2·Arlr(NOз-(aq)) 

(энтальпии образования меди и иона н+ равны, по оnределению, 0). 
Подставляя значения энтальnий образования (Приложение, табл. П-5), 

находим: 

ArH0 = 4·(-285.8) + 2·90.25 + 3·64.77- 2·(-205.0) = -358.4 кДж 

(в расчете на три моля меди). 

От в е т. -358.4 кДж. 

Пример 3-4. Рассчитайте энтальпию сгорания метана при 1000 К, 
если даны энтальпии образования при 298 К: 

ArH 0 (CH4) = -17.9 ккал·моль- 1 , 
ArH0 (COz) = -94.1 ккал·моль-1 , 
ArH0 (HzO(r)) = -57.8 ккал·моль· 1 • 

Теплоемкости газов (в кал·моль -t.к-1 ) в интервале от 298 до 1000 К 
равны: 

Ср(СН4) = 3.422 + 0.0178· Т, Ср(О2) = 6.095 + 0.0033· Т, 
Cp(COz) = 6.396 + O.Ol02·T, Cp(HzO(r)) = 7.188 + 0.0024-Т. 

Решение. Зитальпия реакции сгорания метана 

при 298 К равна: 

ArH;8 = -94.1 + 2·(-57.8)- (-17.9) = -191.8 ккал·моль-1 • 

Найдем разность теплоемкостей как функцию температуры: 

АСр = Cp(COz) + 2Ср(НzО<г>)- Ср(СН4)- 2Cp(Oz) = 
= 5.16- 0.0094Т (кал·моль -l.к- 1 ). 
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Энтальпию реакции при 1000 К рассчитаем по уравнению Кирхгофа: 

1000 

о о J 8. r Нн)ОО = l'!!r Н 298 + (5.16- 0.0094 · T)dT = 

298 

= -191800 + 5.16·(1000 ~ 298)- 0.0094·(10002- 2982)/2 = -192500 кал·моль- 1 • 

О т в е т. -192.5 ккал·моль- 1 • 

Пример 3-5. Используя инкремситную схему, рассчитайте значение 
изобарной теплоемкости изобутилацетата при 293 К. 

Решение. Исходя из структурных данных и величин атомно~ 

групповых вкладов, приведеиных в табл. 3.2: 

Ср = 3Ср(-СНз) + Ср(-СОО-) + Ср(-СН2-) + Ср(-СН=) = 

= 3·41.32 + 60.75 + 26.45 + 22.69 = 233.85 Дж· моль -'.к- 1 • 

Оnытное значение 222.88 Дж·моль-1 ·К"1 , т.е. ошибка не превышает 5%. 
Ответ. 233.85 Дж·моль-1 ·К-1 • 

l2АДАЧИ1 

3-1. Сколько теnла nотребуется на nеревод 500 г Al (т.пл. 658 ос, 

!'!лллНО = 92.4 кал·г- 1 ), взятого nри 25 °С, в расnлавленное состояние, се~ 
ли Ср(АI(тв)) = 0.183 + 1.096·1 О-4Т кал·г·-'·К- 1 ? 

3-2. Стандартная энтальnия реакции 

СаСОз(тв) = СаО(тв) + СО2(г)• 

протекающей в открытом сосуде при темnературе 1000 К, равна 

169 кДж·моль-· 1 • Чему равна теnлота этой реакции, nротекающей nри 
той же температуре, но в закрытом сосуде? 

3-3. Рассчитайте стандартную внутреннюю энергию образования жид
кого бензола nри 298 К, если стандартная энтальnия его образования 
равна 49.0 кДж·моль .. 1• 

3-4. Рассчитайте энтальnию образования N205(г) при Т= 298 К на осно-
вании следующих данных: 

2NО(г) + 02(г) = 2NО2(г), 
4NО2(г) + 02(г) = 2N20s(r), 
N2(г) + О2(г) = 2NО(г), 

6Н1 ° = -114.2 кДж·моль 1
, 

8.Н2° = -110.2 кДж·моль- 1 , 
8.Нз0 = 182.6 кДж·моль-1 • 

3-5. Энтальnии сгорания а.-глюкозы, ~-фруктозы и сахарозы при 25 ос 
равны -2802, -2810 и -5644 кДж·моль- 1 соответственно. Рассчитайте 
энтальnию гидролиза сахарозы. 
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3-6. Оnределите энтальnию образования диборана B2H6(r) nри Т= 298 К 
из следующих данных: 

В2Нб(г) + 302(r) = В2О3(тв) + 3Н20(г), 
2В(тв) + 3/2 О2(г) == В2О3(тв), 
H2(r) + 1/2 02(r) = H20(r), 

lll/1° = -2035.6 кДж·моль-1 , 
дН2° = -1273.5 кДж· моль-\ 
дНз0 =-241.8 кДж·моль- 1 • 

3-7. Рассчитайте энтальnию образования сульфата цинка из nростых 
веществ nри Т= 298 К на основании следующих данных: 

ZnS = Zn + S, дН1 ° = 200.5 кДж·моль-1 , 
2ZnS + 302 = 2Zn0 + 2502, АН2° = -893.5 кДж·моль-I, 
2S02 + 0 2 = 2S03, дН3° = -198.2 кДж·моль-I, 
ZnS04::: ZnO + S03, Al/4° = 235.0 кДж·моль- 1 • 

3-8. Найдите дrl-r 298 для реакции 

если известны теплоты сгорания: 

метана (дсНО(СН4) = -890.6 кДж·моль-1), 
хлорметана (ДСН'(СН3С1) = -689.8 кДж·моль- 1 ), 
водорода (ДСНО(Н2) = -285.8 кДж·моль-1 ) 

и теnлота образования HCI (дrl-r(HCI) = -92.3 кДж· моль -1
). 

3-9. Рассчитайте тепловой эффект реакции 

nри Т= 298 К, если известны следующие данные: 
Н2Ои = Н2О(ж), 11.Ht о = -44 кДж· моль -l, 
1/2N2 + 3/2Н2 = NНз, Al/2° = -46.2 кДж· моль-', 
Н2 + 1/202 = Н20(ж)• АНз0 = -285.8 кДж·моль-1 , 
NO = 112N2 + l/202, Al/4° =-91.3 кДж·моль-1 • 

3-10. При взаимодействии 1 О г металлического натрия с водой 

ArH298 = -79.91 кДж, а nри взаимодействии 20 г оксида натрия с водой 
ArH298 = -76.76 кДж. Вода берется в большом избытке. Рассчитайте теn· 

лоту образования оксида натрия дrH;98 (Na20), если .6.rН~98 (Н20(ж)) = 
= -285.8 кДж·моль- 1 • 

3-11. Энергия связи в молекуле Н2 равна 432.1 кДж·моль-1 , а энергия свя· 
зи в молекуле N2 равна 945.3 кДж·моль-1 • Какова энтальnия атомизации 
аммиака, если энтальnия образования аммиака равна-46.2 кДж·моль-1 ? 

3-12. Рассчитайте стандартный теnловой эффект реакции нейтрализации 

NaOH + HCI = NaCI + Н20, 

протекающей в водном растворе при 298 К. 
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3-13. Рассчитайте стандартный тепловой эффект реакции 

СаSО4<тв> + Na2COз<av = СаСОз(тв) + Na2S04(aq) 

при 298 К, если L1rH~98 (CaS04(тв)) =-1434 кДж·моль-1 • 

3-14. Напишите уравнение Кирхгофа для реакции, протекающей при 
постоянном объеме. 

3-15. Зависимость теплового эффекта реакции 

СНзОН(r) + 3/202 = СО2 + 2Н20(г) 

от температуры выражается уравнением: 

~rН~(Дж) =-684.7 ·103 +36.77Т -38.56 ·I0-3 T 2 + 

+ 8.21·10-6 Т3 + 2.88 ·105 /Т. 

Рассчитайте изменение теплоемкости ~Ср для этой реакции при 500 К. 

3-16. Стандартная энтальпия образования А120з(тв) при 298 К равна 
-1675 кДж·моль -l. Рассчитайте стандартную энтальnию образования 
А120з(тв) при 800 К, если даны мольные теплоемкости (в Дж·моль -I.K-1

): 

Cp{AI) = 20.67 + 12.39·10-3 Т, 
Ср(02) = 31.46 + 3.39·1 0""3Т- 3. 77·1 О5Т-2, 
Cp(AizOз)= 114.56+ l2.89·10-3T-34.3l·I05T-2. 

3-17. Энтальпия диссоциации карбоната кальция при 900 ос и давлении 
I атм равна 178 кДж·моль- 1 • Выведите уравнение зависимости энталь
пии реакции от температуры и рассчитайте количество теплоты, по

rлощенное при разложении 1 кг карбоната кальция при 1000 ос и 1 атм, 
если даны мольные теплоемкости (в Дж·моль-1 ·К- 1 ): 

Ср(СаСОз(тв)) == 104.5 + 21.92·1 о-3Т- 25.94·1 05Т -2
, 

Ср(СаО<тв>) = 49.63 + 4.52·10-·3т- 6.95·1 05Т-2, 
Ср(С02(г)) = 44.14 + 9.04·10-3Т- 8.53·105Т-2 • 

3-18. Зависимость теплового эффекта реакции 

от температуры выражается уравнением: 

Рассчитайте изменение теплоемкости ~Ср и ~С v для этой реакции 
при 800 К. 

3-19. Рассчитайте тепловой эффект образования гексагидрата нитрата 
магния Мg(N03)2·6Н20(тв)• если известны следующие данные: 
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М~тв) + 2H+(aq)---+ Mg2+<aq) + Н2сг>- 465.8 кДж 
Н2(г) + N2(г) + 302(r) ---+ 2H+(aq) + 2NOз .. (aq)- 409.4 кДж 
Мg(NОз)2·6Н2О(тв) ---+ Mg2

+ (aq) + 2NОз -(aq) + 6Н2О(ж) + 21.3 кДж 
1 

Н2(г) + 2 02(г) = НzО(ж)- 285.8 кДж. 

3-20. Известны тепловые эффекты следующих реакций: 

СНзСООСzНs<ж> + OH-<aq) = СНзСОО-<аq> + С2НsОН(ж) 

ArH;98 =-54.7 кДж·моль-\ 

СНзСООН<ж> + OH-(aq) = CH3COO-(aq) + Н2О<ж> 

ArH;98 = -57.3 кДж·моль-\ 

СНзСООС2Нs(ж) + 2Н2<г> = 2С2НsОН(ж) 

ArH;98 = -76.4 кДж·моль- 1 . 

Рассчитайте тепловой эффект реакции: 

С2НsОН<ж> + Оz<г> = СНзСООН(ж) + Н2О<ж>• 

если энтальпия образования жидкой воды равна -285.8 кДж·моль- 1 • 

3-21. Известны тепловые эффекты следующих реакций: 

C2H6(r) = 2СНз(r)• ArH;98 = 376.1 кДж·моль- 1 

СНзСlсг> + Cl(r) = СНз<г> + С12<Ф 

2СНзСI<г> + 2Nаств> = С2Н6(г) + 2NаС1(тв). 

ArH;98 = 106.0 кДж·моль-1 

о 1 ArH298 =-742.9 кДж·моль 

Рассчитайте энергию связи в молекуле Cl2, если энтальпия образо

вания хлорида натрия равна -411.1 кДж·моль-· 1 • 

3-22. Известны тепловые эффекты следующих реакций: 

СНз(г) + H(r)= CH4(r)• ArH;98 = -438.5 кДж·моль .. 1 

СНзВr(г) + Br(r) = СНз(r) + Вr2(ж)• 

СНзВr<ж> = СНзВr<г>• 
Рассчитайте энтальnию реакции 

ArH;98 = 45.5 кДж·моль -I 

ArH;98 = 23.9 кДж·моль- 1 

CH4(r) + Brz(ж) = СНзВr(ж) + НВr(г)• 

если энергия связи в молекуле HBr равна 366.3 кДж·моль-· 1 • 

3-23. Известны тепловые эффекты следующих реакций: 

C2H2(r) = 2C(rp) + H2(r)• ArH;98 =:=-226.7 кДж·моль- 1 

ЗС2Н2(г) = С6Н6(ж)~ 

С6Н6(ж) = С6Н6(Ф 

А.rн;98 =--631.1 кДж·моль- 1 

ArH;98 = 33.9 кДж·моль .. 1 
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Рассчитайте энтальпию разложения молекулы бензола на атомы в 

газовой фазе, если энергия связи в молекуле Н2 равна 436.0 кДж·моль -l, 

а энтальпия исnарения графита составляет 716.7 кДж·моль- 1 • 

3-24. Стандартная энтальпия образования метиламина при 25 °С равна 
-23.0 кДж·моль- 1 • Рассчитайте стандартную энтальпию образования ме
тиламина при 150 °С, если известны теплоемкости: 

Вещество с(.·рафнт) н2(г) N.z(r} CJI!iN(rJ 

Cr, Дж·моль- 1 ·К- 1 8.53 28.82 29.13 53.10 

3-25. Стандартная энтальпия образования формальдегида при 25 ос рав
на -108.6 кДж·моль ·1• Рассчитайте стандартную энтальпию образования 
формальдегида при 150 ос. если известны теплоемкости: 

Вещество С(rрафнт) H2(r) О.zи СН2О1 •. 1 

Cr, дж·моль-1 ·К- 1 8.53 28.82 29.36 35.40 

3-26. Используя значения энтальпий некоторых окислительно-вос

становительных реакций с участием природных кофакторов (Т= 298 К, 
фосфатный буфер, рН = 8), рассчитайте энтальпии реакций никотина
мидадениндинуклеотида (НАД+) с различными восстановленными 
формами флавинмононуклеотида: 

ФМН-Н2 + НАД+ = ФМН + НАД-Н + Н' 

2 ФМН-Н2 +НАД+= (ФМН-НЪ +НАД-Н+ Н+ 

Реакция 6.rH 0 , кДЖ· МОЛЬ -l 

НАД+ + Hz == НАД-Н + Н .. -27.9 

2Fe(CN)/. + ФМН-Н2 2Fe(CN)6
4 + ФМН + 2Н+ -164.0 

Fe(CN)/-+ФМН-Н2 = Fe(CN)6
4

- + I/2(ФМН-Н)2 +Н' -98.7 

Fe(CN)/ + l/2H2 = Fe(CN)6
4
. +н- -110.9 

3-27. Исnользуя данные таблицы, рассчитайте энтальпии реакций пре
вращения а,Р-0-маннозы в а,р-0-фруктозу и а-лактозы в Р-мальтозу 

(водный раствор, 298.15 К). 

Реакция 6.Д 0 ., кДЖ· МОЛЬ -l 

а,~-D-rлюкоза == а,~-D-манноза 9.3 

а,!)-D-rлюкоза == а,~-D-фруктоза 9.3 

а-мальтоза= J3-малътоза -0.5 

а-лактоза = а-мальтоза -5.9 
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3-28. На рисунках представлены графики зависимостей drC Р = /(7). 
Изобразите соответствующие зависимости drH= j{Т). 

(а) (б) (в) 

А,СР 

/ 
т т т 

§ 4. Второй закон термодинамики. 
Энтропия 

Первый закон термодинамики определяет э11ергетический баланс 

различных процессов, в том числе химических реакций. Второй закон 

nозволяет предсказать, при каких условиях процесс возможен и каким 

будет его результат при заданных условиях. Существуют несколько эк

вивалентных формулировок этого закона; для практического использо

вания удобна следующая: 

D Существует экстенсивная фушщин состояния термодинами

ческой системы - эитропия (S). При протекаиии в изолироваи
иой системе обрати.~ых процессов эта функция остается ие

из.мешшй, а при необрати.мых-увеличивается 

1 
dSщ: n ~О. 

Из этого следует, что после завершения релаксационных процессов 

при состоянии термодинамического равновесия энтропия изолирован

ной системы достигает своего максимума: 

dSu.v.n =О, 

Размерность :энтропии- [:энергия/температура= Дж·К-1 ], в справоч
ных изданиях приводятся мольвые величины [Дж·моль-1 ·К- 1 ]. 

Понятис энтропии было введено в термодинамику Р. Клаузиусом. 

Неравенство Клаузuуса связывает изменение энтропии с количеством 

1 n = (n 1, ••• , nt>J- набор количеств веществ. 

49 

(4.1) 



50 

(4.2) 

(4.3) 

(4.4) 

(4.5) 

(4.6) 

(4.7.а) 
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теnлоты oQ, которым система обменивается с окружением nри темnе
ратуре Т: 

dS -с. oQ. 
т 

где знак равенства имеет место nри обратимых, а неравенства- nри не

обратимых процессах. 

Источником необратимого процесса может быть диффузия, рас

ширение системы при существовании разности давлений между ней и 

окружающей средой, теnлоnередача при разных температурах, само

nроизвольные химические реакции в объеме системы и другие дисси

пативные процессы, связанныеснеобратимым nревращением работы 

в теплоту. Неравенство (4.2) выполняется независимо от nричины 
возникновения необратимого процесса, более того, его итог всегда 

предсказуем - это выделение внутри системы доnолнительного коли

чества теплоты. Р. Клаузиус назвал эту теплоту, вызванную неравно

веемыми процессами в системе, неко.мпенсированпой теплотой (o1Q) 
(см. также § 27). Так как всегда o1Q ~О, и именно ее влиянием на рост 
энтропии объясняется знак неравенства в ( 4.2), то при изотермических 
процессах можно записать это выражение в виде равенства: 

или 

где deS = oeQIT- изменение энтропии, вызванное равновесным теnло

обменом с окружением, diS = o1QIT~ О - рост энтропии из-за необрати

мых процессов в системе, если они происходят1 • 
Подставляя выражение (4.3) в (2.2), получаем обобщениую фор.wу 

записи первого и второго законов термодинамики: 

или 

1 р 1" dS = -dU + -dV-- L .. )l;dn;. 
Т Т Т; 

Это фундамеuтШiыtые уравнения Гиббса (см. § 5); из них следует, 
что частные производные энтропии по экстенсивным переменным U, V 
и n; выражаются через интенсивные свойства системы: 

1 Индексы «е» и «i»- сокращение от «extemal» и «internal». 
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(::Ju .. р 
=-
т' 

(:,) J.li 
т 

U,V,n,ч 

Ранее (см. § 1) указывалось, что при термодинамическом равнове:
сии происходит выравнивание соответствующих интенсивных пере

менных (термодинамических сил) контактирующих систем. Покажем, 

что равенство темnератур, давлений и химических потенциалов компо

нентов при равновесии непосредственно вытекает из второго закона 

термодинамики. 

Рассмотрим изолированную систему, состоящую из двух подсис

тем «А» и «8», открытых по отношению друг к другу (см. рис. 4.1). 
Эти nодсистемы сnособны обмениваться энергией и веществом, но 

оболочка, ограничивающая систему в целом, остается несжимаемой и 

адиабатической. Внутренняя энергия, энтроnия, объем и количества 

компонентов - функции экстенсивные. Поэтому для изолированной 

системы, состоящей из «А» и «8», сnраведливы следующие соотно
шения: 

dS = d8A) + d88>, 

dU = drJ.A> + dl.fB> 
' 

dV = dJi'-A> + dVВ>, 

и поскольку И, V и n - постоянные, то 

Энтропия - внутреннее свойство 

термодинамической системы; согласно 

постулатам термодинамики, при равно

весии она является функцией внутренней 

энергии и внешних переменных. 

Если в качестве внешних перемен

ных для каждой из подсистем «А» и «В» 

выбрать их объем и количества веществ, 

то полный дифференциал функции 

S = S(U. V, n) для каждой из подсистем 
запишется в виде (4.6), а частные произ
водные будут выражены формулами 

(4.7). 

Изолированная cиcme.ua, 

состоящая из д6)lх 

подсистем, открытых 

по отношению друг к другу 

(4.7.6) 

(4.7.в) 

(4.8.а) 

(4.8.6) 

(4.8.в) 

(4.8.г} 

(4.9) 

Рис. 4.1 
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(4.10) 

(4.11.а) 

(4.11.6) 

(4.11.в) 

(4.12.а) 

(4.12.6) 

(4.12.в) 
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С учетом этого и соотношений (4.9) общее изменение энтропии 
изолированной системы 

dS = dS(A) + dS(B) = [( дS(А) ) - ( as<B) ) ] dU(A) + 
U,V,n (А) (В) au V(A) П(А) au V(ll) П(l!) . . 

Согласно второму закону термодинамики, при равновесии энтропия 

изолированной системы достигает максимума, то есть dSu.v.n =О. Изме
нения dr.f.A>, drJ.A> dn/A) не связаны между собой, поэтому равенство ну
лю dSu.v.n может быть только в том случае, если равен нулю каждый из 
коэффициентов, стоящих в квадратных скобках, то есть 

( 
as<A) ) = ( аs<В) ) , 
au<A> аи<в> 

V.n V,n 

( 
as<A) ) ( аs(В> J 
av<A> аv<в> ' 

U,n U,n 

Записывая частные производные ( 4.11) в явном виде, получаем условия 
равновесия между двумя открытыми подсистемами: 

f.A> = fB)- термическое равновесие, 

р<А> = р<В> - механическое равновесие, 

(А) _ (В) • _ l J..l; - J..li , 1 - , ••• -химическое равновесие. 

Если хотя бы некоторые из этих условий не выполняются, то систе

ма является неравновесной, и в ней могут происходить релаксационные 

процессы, сопровождающиеся выравниванием соответствующих тер

модинамических сил. 

Остановимся подробнее на гомогенных химических реакциях в объ

еме системы. Такие реакции описываются последним членом в правой 
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части равенства ( 4.6). Аналогично записи ( 4.4 ), изменения количеств 
каждого из веществ (dnд в слагаемых под знаком суммы можно разде

лить на две части. 

одна из которых, d~.,.n 1 , относится к массаобмену между системой и ок
ружением, а другая, din1, - к изменениям в количествах веществ из-за 

nроходящей внутри системы химической реакции. Если система изоли

рованная, (den 1 = О) то, согласно ( 4.1) и ( 4.6): 

dSuy,n = 

поэтому 

LJ..Lrdint 
-'----~0, 

т 

где знак равенства относится к обратимым, а неравенства - к необрати

мым химическим реакциям. Следует обратить внимание на то, что и 

при необратимых химических реакциях в ( 4.6) не появляется знака не
равенства, nоскольку в данном случае ]).t1din1 = -БiQ (ер. с (4.3)). 

В ходе химической реакции в изолированной системе элементный 

состав системы не изменяется, но происходит перераспределение ком

nонентов между составляющими веществами. Количества составляю

щих, din1, в отличие от количеств компонентов, являются зависимыми 

nеременными. Согласно закону кратных отношений, изменения коли

чества составляющих в реакции должны быть nроnорциональны сте

хиометрическим коэффициентам в уравнении реакции. Коэффициент 

nроnорциональности ~ называют хи.wической переметюй. Наnример, 

для реакции 

vлЛ + vвВ = vcC 

A'f.- drnA - drnв - drnc 
"""='-- -------

v л vв vc 

С учетом химической nеременной выражение ( 4.15) можно записать 
в виде 

Сумма 

называется xu.wuчecкu.w сродством. 
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(4.13) 

(4.14) 

(4.15) 

(4.16) 

(4.17) 

(4.18) 
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(4.19) 
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Таким образом, возрастание энтропии как условие самопроизволь

ного протекания химической реакции в изолированной системе эквива

лентно: 

• положительному значению химического сродства: А > О, 
• отрицательному значению: I J,L 1 v 1 <О. 

При равновесии химическое сродство становится равным нулю, 

А =0. 

Абсолютная энтропия 

Абсолютное значение энтропии, полученное при интегрировании 

( 4.2) для обратимых процессов, известно с точностью до постоянной 
интегрирования (S0): 

ТБQ 
S= J-+S0 • 

о т 

Значение этой постоянной устанавливается третьим законом тер

модинамики: 

D При нулевой абсолютной температуре энтропия любых ве .. 
ществ, находящихся в равновесном состоянии, имеет одно и 

то же з11ачепие, не зависящее от фазового состояния вещест

ва. В изотермических процессах, происходящих при Т = О, эн
тропия не зависит 11и от обобщенньtх сил, ни от обобщенных 

координат. 

Так как при О К энтропия всех веществ одинакова, то конкретное 

значение S0 несущественно и его можно принять равным нулю (посту

лат Планка): 

D При абсолютном нуле все идеШlьные кристшты имеют одина

ковую энтропию, равную нулю. 

Постулат Планка позволяет ввести понятие абсолютной энтропии 

вещества, т.е. энтропии, отсчитанной от нулевого значения при Т= О. 

Используя понятие абсолютной энтропии, следует помнить, что вывод 

о постоянстве S0 относится лишь к полностью равновесным nри О К 

системам. На самом деле при пониженин темnературы уменьшаются 

скорости релаксационных nроцессов, и в веществе может «заморажи

ваться» некоторая остаточная энтропия (см. задачу 15-J ). 
Справедливость постулата Планка nодтверждается статистическим 

толкованием nонятия «энтропия». Статистическое определение эн

тропии основано на идее о том, что необратимые nроцессы в термоди

намике вызваны переходом системы в более вероятное состояние, nо

этому энтропию можно связать с вероятностью: 



Г л а в а 1. Основы химической термодинамики 

S =klnW, 

где k- nостоянная Больцмана (k = R 1 Nд), W- так называемая термоди

намическая вероятность, т.е. число микросостояний, которые соответ

ствуют данному макросастоянию системы. 

Формулу (4.20) называют формулой Больц.,wана. Более nодробно 
статистический аспект nонятия «энтроnия» рассмотрен в главе 4 
(§ 15). С увеличением количества молекул и числа достуnных уровней 
энергии термодинамическая вероятность резко увеличивается, так что 

для обычных молекулярных систем nри nовышении температуры и 

разуnорядоченности энтроnия возрастает. Верно и обратное. 

Расчет изменения энтропии 

в различных процессах 

Расчеты изменения энтроnии в различных nроцессах основаны на 

исnользовании соотношения ( 4.2) и частных производных энтроnии по 
термодинамическим nеременным: 

(:Т) Р = с; . (:Т) v = с; . 

(:), =-(:~)/ 

Последние два тождества nредставляют собой соотношенwt Maк

cвeJUla (вывод см. в§ 5). 

1. Нагревание Wlи охлаждение при постоянном давлении 
Количество теплоты, необходимое для изменения температуры сис

темы, выражают с помощью теплоемкости: бQоор = CpdT. 

Если теплоемкость не зависит от температуры в интервале от т, до 

т2. то уравнение ( 4.22) можно проинтегрировать: 
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(4.20) 

(4.21.а) 

(4.21.6) 

(4.21.в) 

(4.22) 

(4.2З.а) 
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(4.23.6) 

(4.24) 

(4.25) 

(4.26) 
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При более сложной температурной зависимости теплоемкости в 

выражении (4.23.а) появляются дополнительные слагаемые. Например, 

если теплоемкость описывается рядом 

то соответствующее изменение энтропии 

Если изменение температуры происходит при постоянном объеме, 

то в формулах (4.22) и (4.23) СР надо заменить на Cv. 

2. Изотермическое расширеиие wtи сжатие 
Для расчета энтроnии в этом случае надо знать уравнение состояния 

системы. Расчет основан на использовании соотношения Максвелла: 

В частности, при изотермическом расширении идеального газа 

(р = nRT 1 V) 

Этот же результат можно получить, если использовать выражение 

для теплоты изотермического обратимого расширения идеального газа: 

Qобр = nRT ln(V2/V1} 

3. Фазовые переходы 
При обратимом фазовом переходе температура остается nостоян

ной, теплота фазового перехода при постоянном давлении равна !J.ф.n.H, 

поэтому изменение энтропии составляет: 

1 А Н 
м=- JбQ = ф.п. • 

Т ф.n. Т 
ф.n. 

При плавлении и кипении теплота поrлощается, поэтому энтропия в 

этих процессах возрастает: Sтв < Sж < Sr. При этом энтропия окружаю
щей среды уменьшается на величину !J.ф.n.S, поэтому изменение энтро

пии Вселенной равно О, как и полагается для обратимого процесса в 

изолированной системе. 

Если фазовый переход происходит при температуре, отличной от 

температуры обратимого фазового перехода, то использовать формулу 
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(4.26) нельзя, так как согласно второму началу термодинамики при не
обратимых процессах 

dS> бQ. 
т фn. 

В таких случаях для расчета энтропии используют ее свойства как 

функции состояния, рассматривая цикл (см. пример 4-4): 

вещество 

А( а) 

nри данной Т 

а 

р 

т 

lф" с 
МР= f ~ 

т 

т 

r 

вещество 

А( а) 

nри 

Т обрфп· 

дS-? 

I:J. н /1.S == ф.n. 
т ф.n. 

вещество .. A((J) 
nри данной Т 

~ 

мр 

вещество ... A((J) 
nри 

т обр.ф.rr 

т еР 
= f --Е..с/т 

т т 
ф.п. 

4. Смешение идеШlьных газов при постояиных температуре и дав
лении 

Если п 1 молейодного газа, занимающего объем V1, смешиваются с 

n2 молями другого газа, занимающего объем V2, то общий объем будет 

равен V1 + V2, причем газы расширяются независимо друг от друга и за

нимают весь объем, поэтому общее изменение энтропии равно сумме 

изменений энтроnии каждого газа: 

где xi- мольпая доля i-ro газа в nолученной газовой смеси. 
Изменение энтропии ( 4.28) всегда положительно, т.к. все ln xi < О, 

поэтому идеальные газы всегда смешиваются необратимо. 

Если nри тех же условиях смешиваются две nорции одного и того 

же газа, то уравнение ( 4.28) уже неприменимо. Никаких изменений в 
системе при смешивании не наблюдается, и дS = О. Тем не менее, фор
мула (4.28) не содержит никаких индивидуальных параметров газов, 
поэтому, казалось бы, должна быть применима и к смешению одинако

вых газов. Это противоречие называют парадоксом Гиббса. Статисти

ческая природа энтроnии смешения рассмотрена в § 15. 
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(4.29) 

(4.30) 

крист 
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5. Изменение энтропии при химической реакции 
Разность мольных энтроnий продуктов реакции и реагентов, взятых 

в стандартных состояниях, называется стандартной энтропией реак

ции. Для реакции 

L:v;A, = L:v1 в,. 
1 

стандартная энтропия реакции равна разности абсолютных энтропий 

продуктов и реагентов с учетом стехиометрических коэффициентов: 

ArS
0 

= L v 1s.;- L v;S,0 • 

прод pear 

Для расчета абсолютной энтропии веществ в стандартном состоя

нии надо знать зависимости теnлоемкости Ср от температуры для каж

дой из фаз, а также температуры и энтальпии фазовых переходов. Так, 

например, абсолютная энтропия газообразного вещества в стандартном 

состоянии при температуре Т складывается из следующих составляю

щих (см. рис. 4.2): 

TIL'J С Н о Ткиn С Н о Т С 
SJ. :::: J р(тв) dT + Апл + J р(ж) dT + Aиctl + J _Р_<•_·) dT 

о т тпл т т TKИII т т 
пл кип 

(а) 
1 
1 

1 1 

~ ЖИДК 

1 1 1 

! ~ ! 
1 ~~ 
1 1 1 
1 1 1 
1 1 1 
1 1 1 
1 • •·аз 1 
1 1 1 

s (6) 

1 1 1 
~~----~------~----~~ т 

Рис. 4.2 

(4.31) 

т 

(а) К расчету энтропии по результата.w измерения теплое.wкости; 

(б) зависимость энтропии от температуры 

В термодинамических таблицах обычно приводят значения абсо

лютной энтропии в стандартном состоянии при температуре 298 К или 
табулируют значения ~с шагом по температуре l 00 К. 

Абсолютные энтропии участников реакции при давлении, отличном 

от стандартного, находят, интегрируя соотношение (4.21.6): 
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L!!_РИМЕРЫ 1 

Пример 4-1. Определите зависимость энтропии от объема для тер
модинамической системы, которая описывается уравнением состояния 

(для одного моля): 

( р + ; 2 } ( V - Ь) = RT. 

Решение. 

Интегрируя это равенство, находим зависимость энтропии от объема: 

S(V) = f~dV = Rin(V- Ь) + const, 
V-b 

где const зависит от температуры. 

Пример 4-2. Рассчитайте изменение энтропии при нагревании 

О. 7 моль моноклинной серы от 25 до 200 ос при давлении 1 атм. Моль
ная теплоемкость серы равна: 

Ср(S(тв)) = 23.64 Дж·К-1 ·моль- 1 , 

Ср(S(ж)) = 35.73 + l.I7·10-3·T Дж·К· 1 ·моль- 1 • 

Температура плавления моноклинной серы 119 °С, удельная тепло
та nлавления 45.2 Дж·r- 1 • 

Решение. Общее изменение энтропии складывается из трех состав-

ляющих: 

1) нагревание твердой серы от 25 до 119 °С, 
2) плавление, 
3) нагревание жидкой серы от 119 до 200 °С. 

тnл С 392 
М1 = J р(тв) dT = 0.7 · 23.64 ·ln- = 4.54 Дж·К-1 • 

т т 298 
1 

М = 6.nлН = 0.7 · 45.2 · 32 = 2.58 Дж·К-t. 2 Т nл 392 

М3 = rJ2 Ср<ж> dT=0.7·1.17·10-3 ·(473-392)+0.7·35.73·1n 
473 

=4.76 Дж·К-1 • 
т 392 

т~л 

М= М,+ М2 + Мз = 11.88 Дж·К- 1 • 
. -1 

Ответ. 11.88 Дж·К . 
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Пример 4-3. Найдите изменение энтропии газа и окружающей сре
ды, если n молей идеального газа расширяются изотермически от объе
ма v1 ДО объема V2: 

а) обратимо; 

б) против внешнего давления р. 

Решение. а) Изменение энтропии газа при обратимом изотермиче

ском расширении можно найти с помощью термодинамического опре

деления энтропии с расчетом теплоты расширения по nервому закону: 

~,2 8Q Q 
~S = J обр = ~ = nR ln V2 . 

г т т v 
v, 1 

Так как расширение обратимое, то общее изменение энтропии Все

левной равно О. поэтому изменение энтропии окружающей среды равно 

изменению энтропии газа с обратным знаком: 

v., 
L.\S окр = -L.\S г = -nR ln -~ . 

vl 

б) Энтропия - функция состояния, поэтому изменение энтропии сис

темы не зависит от того, как совершалея процесс - обратимо или необра

тимо. Изменение энтропии газа при необратимом расширении против 

внешнего давления будет таким же, как и при обратимом расширении. 

Другое дело- энтропия окружающей среды, которую можно найти. рас

считав с помощью первого закона теплоту, переданную системе: 

Qокр 
Л/)окр =-- = 

т 

w 
т 

В этом выводе мы использовали тот факт, что L.\U = О (температура 

постоянна). Работа, совершаемая системой nротив постоянного вllеш

него давления, равна: 

а теплота, принятая окружающей средой. равна работе, совершенной 

системой, с обратным знаком. 

Общее изменение энтропии газа и окружающей среды больше 0: 

M=nRln~+ p(V, V2 ) >0 
v т ' 

1 

как и полагается для необратимого процесса. 

Пример 4-4. Рассчитайте изменение энтропии 1000 г воды в ре
зультате ее замерзания при -5 °С. Теплота плавления льда при О 0С 
равна 6008 Дж·моль- 1 • Теплоемкости льда и воды равны 34.7 и 
75.3 Дж·к-·'·моль- 1 , соответствен11о. Объясните, nочему ::ттропия nри 
замерза11ии уменьшается, хотя процесс- самопроизвольный. 
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Решение. Необратимый процесс кристаллизации воды при темпера

туре -5 ос можно представить в виде последовательности обратимых 
процессов: 

1) нагревание воды от -5 ос до температуры кристаллизации (О 0С); 
2) кристаллизация воды при о 0С; 
3) охлаждение льда от О до -5 °С: 

273 к 
2 

268 к ж--тв 

Изменение энтропии в первом и третьем процессах (при изменении 

темnературы) рассчитывается по формуле ( 4.22): 

ткр С 
LlS1 = J р(ж) dT = IOOO · 75.3 ·ln 273 = 77.3 Дж·К-1 • 

т т 18 268 
1 

r, С 
!J.Sз = J р(тв) dT = 1000.34.7 ·ln 268 = -35.6 Дж·К-1. 

т т 18 273 
кр 

Изменение энтропии во втором процессе рассчитывается как для 

обычного фазового перехода ( 4.26). Необходимо только иметь в виду, 
что теnлота при кристаллизации выделяется: 

!J.S
2 

= !J.крН =-1000/18·6008 = _ 1223 Дж·К-1. 
т кр 273 

Так как энтропия - функция состояния, общее изменение энтропии 

равно сумме по этим трем процессам: 

М= М1 + L\82 + L\83 =-1 181 Дж·К- 1 • 

Энтропия при кристаллизации убывает, хотя процесс самопроиз

вольный. Это связано с тем, что в окружающую среду выделяется 

теnлота и энтропия окружающей среды увеличивается, причем это 

увеличение больше, чем 1181 Дж·К- 1 , поэтому энтропия Вселенной 
nри кристаллизации воды возрастает, как и полагается в необратимом 

процессе. 

Ответ.-1181 Дж·К- 1 • 

l2АдАЧИl 

4-1. Приведите пример термодинамического процесса, который может 
быть проведен как обратимо, так и необратимо. Рассчитайте изменение 

энтроnии системы и окружающей среды в обоих случаях. 
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4-2. Проверьте неравенство Клаузиуса для циклического процесса, 

представленного в задаче 2.14. 

4-3. Рассчитайте мольную энтропию неона при 500 К, если при 298 К и 
том же объеме энтропия неона равна 146.2 Дж·К-1 ·моль-1 • 

4-4. Рассчитайте изменение энтропии nри нагревании 11.2 л азота от О 
до 50 ос и одновременном уменьшении давления от 1 атм до 0.01 атм. 

4-5. Один моль гелия при 100 ос и J атм смешивают с 0.5 моль неона 
при О ос и 1 атм. Определите изменение энтропии, если конечное дав
ление равно 1 атм. 

4-6. Рассчитайте изменение энтроnии при образовании 1 м3 воздуха из 
азота и кислорода (20 об.%) при температуре 25 ос и давлении 1 атм. 

4-7. Три моля идеального одноатомного газа (Cv = 3.0 кал·К- 1 ·моль- 1 ), 
находящегося при Т1 = 350 К и р1 = 5.0 атм, обратимо и адиабатически 
расширяются до давления Р2 = 1.0 атм. Рассчитайте конечные темпера
туру и объем, а также совершенную работу и изменение внутренней 

энергии, энтальпии и энтропии в этом процессе. 

4-8. Рассчитайте изменение энтроnии nри нагревании 0.4 моль хлорида 
натрия от 20 до 850 °С. Мольная теплоемкость хлорида натрия равна: 

Ср(NаСI(тв)) = 45.94 + 16.32·10-·3·Т Дж·к-· 1 ·моль- 1 , 

Cp(NaCI(ж)) = 66.53 Дж·К-1 ·моль -I. 

Температура плавления хлорида натрия 800 °С, теплота плавления 
31.0 кДж·моль- 1 • 

4-9. Рассчитайте изменение энтропии при смешении 5 кг воды при 
80 °С с 1 О кг воды при 20 °С. У дельную теплоемкость воды принять 
равной: Ср(Н20) = 4.184 Дж·К-1 ·г- 1 • 

4-10. Рассчитайте изменение энтропии при добавлении 200 г льда, на
ходящегося при температуре О 0С, к 200 г воды (90 °С) в изолированном 
сосуде. Теплота плавления льда равна 6.0 кДж·моль- 1 • 

4-11. Для некоторого твердого тела найдена зависимость коэффициента 
расширения от давления в интервале давлений от р1 до р2 : 

( дV) =а+Ьр+ср2. 
ат р 

Насколько уменьшится энтропия этого тела при сжатии от Р1 до Р2? 

4-12. Найдите изменение энтропии газа и окружающей среды, если п 
молей идеального газа расширяются изотермически от давления Р1 до 

давления р2 : 

а) обратимо; 

б) против внешнего давления р < Р2· 
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4-13. Заnишите выражение для расчета абсолютной энтроnии одного 
моля воды nри темnературе 300 ос и давлении 2 атм. 

4-14. Нарисуйте график зависимости стандартной энтроnии воды от 
темnературы в интервале от О до 400 К. 

4-15. Заnишите энтроnию одного моля идеального газа как функцию 
темnературы и давления (теnлоемкость считать nостоянной). 

4-16. Определите зависимость энтропии от объема для термодинамиче
ской системы, которая описывается уравнением состояния (для одного 

моля): 

(р +-a-J ·(V -Ь)= RT. 
TV 2 

4-17. Определите зависимость энтропии от объема для термодинамиче
ской системы, которая описывается уравнением состояния (для одного 

моля): 

4-18. Один моль газа оnисывается уравнением состояния: 

(р + f(V))(V -Ь) = RT, 

где./( V) - некоторая функция, которая не зависит от темnературы. Рас

считайте изменение энтропии газа nри его необратимом изотермиче

ском раСШИреНИИ ОТ объема V, ДО объема V2. 

4-19. Рассчитайте изменение энтропии 1000 г метанола в результате его 
замерзания при -105 °С. Теплота nлавления твердого метанола nри 
-98 ос (т.пл.) равна 3160 Дж·моль-1 • Теnлоемкости твердого и жидко,го 
метанола равны 55.6 и 81.6 Дж·К-1 -моль-•, соответственно. Объясните, 
почему энтропия при замерзании уменьшается, хотя nроцесс - само

nроизвольный. 

4-20. Теплоемкость некоторого вещества в интервале темnератур от Т1 
до Т2 изменяется следующим образом: 

_/ 
Постройте график зависимости энтропии вещества от температуры 

в этом интервале температур. 

4-21. Пользуясь справочными данными, nриведите пример самопроиз
вольной химической реакции, ~я которой стандартное изменение эн

тропии меньше О. 
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4-22. Пользуясь справочными данными, рассчитайте стандартное изме-
1 -нение энтропии в реакции H2(r) + - 02(r)- H20(r) 
2 

а) при 25 °С; 
б) при 300 °С. 

4-23. Рассчитайте изменение внутренней энергии, энтальпии и энтро
nии при нагревании 200 г воды от 25 ос до нормальной температуры 
кипения и полном исnарении жидкости (давление нормальное). Прими

те, что мольная теnлоемкость воды не зависит от температуры и равна: 

Ср = 75.3 Дж·К 1 ·моль- 1 • Удельная теплота испарения воды при посто
янном давлении равна 2260 Дж·г- 1 • 

4-24. Рассчитайте изменение внутренней энергии, энтальпии и энтро
nии nри нагревании 200 г бензола от 25 ос до нормальной температуры 
кипения (80.1 °С) и nолном испарении жидкости (давление нормаль
ное). Примите, что мольная теплоемкость бензола не зависит от темпе

ратуры и равна:(~= 136.1 Дж·К 1 ·моль- 1 • Удельная теплота испарения 
бензола nри постоянном давлении равна 395 Дж·г- 1 • 

4-25. 3.00 моль газообразного со2 расширяются изотермически (в теп
ловом контакте с окружающей средой, имеющей темnературу 15.0 °С) 
nротив nостоянного внешнего давления 1.00 бар. Начальный и конеч
ный объемы газа равны 10.0 л и 30.0 л, соответственно. Рассчитайте из
менение энтроnии: 

а) системы, считая СО2 идеальным газом; 
б) окружающей среды; 

в) Вселенной (система плюс окружающая среда). 

4-26. Стандартная энтроnия золота при 25 °С: s;98 = 47.40 Дж·моль- 1 ·К- 1 • 
' 

При нагревании до 484 ос энтроnия золота увеличивается в J .5 раза. До 
какой температуры надо охладить золото, чтобы его стандартная энтро

пия была в два раза меньше, чем при 298 К? Теnлоемкость можно счи
тать не зависящей от температуры. 

4-27. Стандартная энтроnия алмаза nри 25 ос: s;98 = 2.38 Дж·моль .. 1 ·К- 1 • 

При нагревании до 167 ос энтропия алмаза увеличивается вдвое. До ка
кой температуры надо нагреть алмаз, чтобы его стандартная энтропия 

была в три раза больше, чем при 298 К? Теплоемкость можно считать 
не зависящей от температуры. 

4-28. В ходе некоторого nроцесса система получила 1.50 кДж теплоты 
при 350 К. При этом энтропия системы изменилась на +5.51 Дж·К- 1 • 
Можно ли считать этот процесс термадинамически обратимым? Ответ 

обоснуйте. 

4-29. Докажите, что темnературная шкала идеального газа и термоди
намическая шкала темnератур, базирующаяся на втором законе термо

динамики, совпадают с точностью до nостоянного множителя. 
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. 
4-30. Покажите, что процесс смешения двух жидкостей с температура-
ми Т1 и Т2 в изолированном сосуде является необратимым. 

4-31. Можно ли поставить знак равенства между изоэнтропийным и 
адиабатическим процессом? 

§ 5. Термодинамические потенциалы 

Внутренняя энергия и энтропия относятся к классу характеристиче

ских функций. Функция называется характеристической, если все термо

динамические свойства гомогенной системы могут быть выражены непо

средственно через нее и ее частные производньrе по соответствующим 

переменным 1 • Эти независимые переменные называют естествениымu. 
Характеристические функции, по определению, содержат в себе всю 

термодинамическую информацию о системе. Но не все они одинаково 

удобны для решения конкретных задач. Так, некоторые из естественных 

переменных, например, энтропию, нельзя измерять (контролировать) в 

ходе какого-то процесса. Поэтому встает задача перехода от одних пере

менных к другим- экспериментально измеримым, но с условием сохра

нения характеристичности самой функции2 • Такой переход осуществля
ют с помощью преобразоваиuй Лежандра (см. пример 5-1). 

С помощью этих преобразований вводятся другие характеристиче

ские функции: 

• :штальпuя 

H(S,p, n) =и+ pV, 

• энергия Гельмгольца 

F(T, V, п) =и- TS, 

• энергия Гиббса 

G(Т, р, n) = и+ pV- TS =Н- TS = F + pV. 

В скобках указаны их естественные переменные. Функции И, Н. F, G 
называют также тер.м.оди1tамическимu потеициаламu. Все потенциалы 

не имеют известного абсолютного значения, поскольку определены с 

точностью до постоянной, которая равна внутренней энергии при абсо

лютном нуле. Все они имеют размерность энергии. 

Зависимость термодинамических потенциалов от их естественных 

переменных описывается основными уравнениями термодинамики -

1 Понятие «характеристичностЬ>> связано с определенным набором пере
менных. Функция, характеристическая для одного набора переменных, пере

стает быть таковой при другом наборе . ., 
- Сохранение характеристичности означает, что из данной характеристиче-

ской функции с помощью некоторых преобразований мы получаем другую, из 
которой исходная функция восстанавливается однозначно, т.е. при этом в ней 

сохраняется вся исходная термодинамическая информация о системе. 
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фундаментшыtыми уравнениями Гиббса. В дифференциальной форме 

эти уравнения имеют вид: 

dU=(дU) dS + (дU) dV + I(дUJ dn
1 
= 

дS V,n дV S,n i дпi V S 
' ,ni~J 

= TdS-pdV+ Lfl1dn1 , 

dН~ (:) /s+(~;) dp+ ~(;:) dn;~ 
~ ~п Р~А~ 

= TdS + Vdp + Lfl;dn;, 

dF=(дF) dT+(дFJ dV+L(дFJ dn1 = 
дТ V,n дV T,n i дп; V,T,n

1
,.

1 

=-SdT-pdV+ Lfl1dn; , 
i 

dG= (дGJ dT +(дG) dp+ I(дGJ dn,= 
д Т р п др т ; дп i т , ,n р, ,n1".1 

=-..';;dT+ Vdp+ Lfl1dn1 , 

где химический потенциал 

=(дGJ 
дп. 

' Т,р,п,,.1 

характеризует приращение соответствующего термодинамического по

тенциала при изменении количества данного вещества и постоянстве 

естественных переменных и количеств остальных веществ. Равенство 

химических потенциалов веществ является признаком их химического 

равновесия; разность химических потенциалов является движущей си

лой при массопереносе. 

Если в системе совершается несколько видов работ, связанных с пе

реносом вещества, то для описания равновесных состояний вместо хи

мического потенциала используют nонятие «nолный потенциш», кото

рый nомимо химического включает дополнительные вклады от этих 

видов работ. Например, nри изменении электрического заряда системы 

на dq ее внутренняя энергия изменяется на ft>dq, где <р- электрический 

потенциал. Но заряд нельзя перемещать без материального носителя, 

поэтому, исnользуя условие сохранения заряда q = FL z1n1 (F- число 
i 

Фарадея), уравнение (5. 1 .а) следует переписать в виде: 

dU = TdS- pdV + <pdq + Lfl;dn1 = TdS- pdV + Lfl1dn1 + q>F,Lz1dn1 = 
i i i 

= TdS- pdV + q>dq + L(fl; + z1Fq>)dn1 • 

i 
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В этом случае nолный (электрохимический) потенциал i-ro вещест-. ва Jl; имеет вид: 

Аналогично, если некоторая фаза находится в поле тяготения и 

имеет большую протяженность вдоль градиента поля, то полный по

тенциал i-ro компонента этой фазы записывается в виде: 

J.l;* = J.li + M;gh, 

где М; - молярная масса i-ro вещества, g- гравитационная постоянная, 

h-высота. 

Зная любой из потенциалов как функцию естественных перемен

ных, можно с помощью основного уравнения термодинамики найти все 

другие термодинамические функции и параметры системы. Для этого 

используют соотношения Максвелла. Рассмотрим, например, выраже

ние (S.l.a) для внутренней энергии. Так как dU- полный дифференци
ал, частные производные внутренней энергии по естественным пере

менным равны: 

(au) =Т 
as v ' 

Если продифференцировать первое тождество по объему, а второе

по энтроnии, то получатся смешанные вторые производные внутренней 

энергии, которые равны друг другу: 

При перекрестном дифференцировании остальных уравнений (5.1) 
получаются еще три соотношения: 

(:)s =(:); 

(;~)т=(:~).' 

(:)Р =-(:)т· 
1 В настоящее время в электрохимии принято обозначать электрохимиче-

-
ский потенциал чертой сверху. ll; . Следует обратить внимание, что это никак 

не связано с понятием парциальноrо свойства, которое будет введено в§ 6. 
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Рис. 5.1 

Г л а в а 1. Основы химической термодинамики 

Аналогичные равенства можно записать и для любых других тер

модинамических переменных, если воспользоваться условиями равен

ства смешанных производных функций состояния. 

Свойство характеристичности термодинамической функции проил

люстрировано на рис. 5.1, где показано, как с помощью энергии Гиббса 
и ее частных производных пор, Т могут быть выражены остальные тер

модинамические свойства системы. 

Другой важный смысл термодинамических потенциалов состоит в 

том, что с их помощью можно указывать направление термодинами

ческих процессов. Так, например, если процесс происходит при nо

стоянных температуре и давлении, то неравенство ( 4.2), выражающее 
второй закон термодинамики, эквивалентнонеравенству dGp,т s О (см. 
пример 5-2), где знак равенства относится к обратимым процессам, а 
неравенства - к необратимым. Поэтому при необратимых процессах, 

протекающих при постоянных температуре и давлении, энергия Гиб

бса всегда уменьшается. Минимум энергии Гиббса соответствует рав

новесному состоянию системы. 

с =т( дs) = -т(д2G) , дТ дТ2 

p,n p,n 

S=-(дG) 
дТ p,n 

Н= G+TS = G-т(дG) =-Т2 (о( о/т)] 
дТ ,.. оТ 

p.n 

( дGJ J..l.·=-
1 дп 

r р,Т .n:.,_J 

F =G- pV =G- р(дG) 
др T,n 

U =G+TS- pV =G-т(дG) - р(дG) 
дТ ,.. др т .• 

Связь между характеристической функцией- энергией Гиббса
и другими термодинамическими функциями 
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Аналогично, любой термодинамический nотенциал в необратимых 

процессах при постоянстве естественных переменных уменьшается и 

достигает минимума при равновесии: 

Потенциал Естественные У еловне само- Условия 

nеременные nроизвольности равновесия 

и S = const, V = const dи<О dи= О d2и> О 
' 

н S = const, р = const dH<O dH= О, d-H> О 

F Т= const, V = const dF<O dF:;;;; О d 2F> О 
' 

G т const,p const dG<O dG=O d 2G> О 
' 

Наибольшее значение в практических термодинамических расчетах 

имеют два nоследние потенциала- энергия Гельмгольца F и энергия 

Гиббса G, т.к. их естественные персменные наиболее удобны для изме
рения и фиксирования в ходе химических превращений. Функции F и G 
имеют доnолнительный физико-химический смысл. Изменение энергии 

Гельмгольца в каком-либо nроцессе nри Т= const, V = const равно мак
симальвой работе, которую может соверШить система nри обратимом 

процессе: 

Таким образом, энергия Р равна той части внутренней энергии 

(и= F + TS), которая может превратиться в работу. 
Аналогично, изменение энергии Гиббса в каком-либо процессе при 

Т= const, р = const равно максимальной nолезной (т.е. немеханической) 
работе, которую может совершить система в этом nроцессе: 

G1- G2 = -Wлол· 

Расчет изменения энергии Гиббса 

и энергии Гельмгольца в различных процессах 

1. Изменение э11ергий Гиббса и Гельмгольца при изJweueuuu темпе
ратуры 

Зависимость энергии Гиббса и Гельмгольца от темnературы в за

, крытых системах может быть определена с nомощью фундаментальных 

уравнений: 

dF = -SdT- pdV, dG = -SdT + Vdp 

или с nомощью уравнения Гиббса - Гельмгольца: 

( 
д( F 1 Т) J = _ ~ , 
дТ 11 Т 

( д(G /T)J 
дТ Р 

н 
--2. 
т 
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(5.8.а) 

(5.8.6) 

(5.9) 
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(5.10.а) 

(5.10.6) 

Рис. 5.2 

(5.11.а) 

(5.11.6) 

Г л а е а 1. Ос:новь• химической термодинамики 

Функции F и G являются функциями состояния, для них: 

( дF) = -s 
дТ J!' v' 

Для интегрирования этих уравнений надо знать температурную за

висимость энтроnии, которая определяется теплоемкостью системы 

(формулы (4.2l.a)). График зависимости энергии Гиббса1 от температу
ры в предположении линейной температурной зависимости теnлоемко

сти nриведен на рис. 5.2.а. 

(а) (б) 

G-Ho G-Ho 

газ 

конд. фаза 

т р 

Зависимость энергии Гиббса: 
(а) от температуры при р = const, (б) от давления при Т= const 

2. Изменение энергий Гиббса и Гельмгольца при изотермическом 
12асширеиии WlU сжатии 

Зависимость энергии Гиббса и Гельмгольца от давления и объема 

при постоянной температуре может быть определена интегрированием 

производных: 

( дF) = -р, 
дV т 

1 Энергия Гиббса вещества отсчитана относительно условно выбранного 
уровня Но. 
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Для восстановления вида этой зависимости необходимо знать урав

нение состояния фазы. Так, для идеального газа 

v2 nRT V. 
F(V2)- F(JII) =- J -dV = nRTin-1 

, 
Vi v V2 

Р2 nRT р 
G(p2)-G(p1)= J -dp=nRTin-2 • 

Pi р PJ 

Если р1 = р0 = l бар, то говорят о стандартпой энергии Гиббса, G0 

G(p)-G 0 (p 0
) = nRT1n р. 

На рис. 5.2.6 nриведены графики зависимости энергии Гиббса от 
давления nри Т= const для конденсированной фазы и газа. 

3. Из.:wенение энергий Гиббса и Гельмгольца при химической реакции 
Расчет изменения функций F и G в химических реакциях можно 

nроводить разными сnособами. Рассмотрим три из них на nримере 

энергии Гиббса. 

1. По оnределению, G = Н- TS. Если продукты реакции и исходные 
вещества находятся при одинаковой темnературе, то изменение энергии 

Гиббса в химической реакции 

l:v;A; = l:v1B1 
i j 

равно 

fз.rGт = L V 1G1(T)- L V;G1 (Т)= fз.rНт- Т !!:.rSт. 
J i 

В стандартных условиях 

ArG7- = l:v1G_;(T)- 2:v;G1°(T) = ArH7-- T6rS7-. 
j i 

11. Аналогично тепловому эффекту реакции, изменение энергии 
Гиббса можно рассчитать, исnользуя стандартные энергии Гиббса обра

зования реагентов и продуктов: 

ArG~ = l:v1ArG_7(T)- 2:v;ArG;
0
(T) 

j . 

или 

дrG7- = rvjAfн,;- l:vltз.fH,0 - т[z;.vjs;- 2:v;S;0 ]. 

J 1 J l 

Для расчета ArG при условиях, отличных от стандартных, исполь
зуют соотношение (5.11.6). 
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(5.12.а) 

(5.12.6) 

(5.12.в) 

(5.1З.а) 

(5.13.6) 

(5.14) 
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(5.15) 

(5.16) 

(5.17.а) 

(5.17.6) 

(5.18.а) 

(5.18.6) 

Г л а в а 1. Основь1 химической термодинамики 

Изменение энергии Гельмгольца химической реакции между иде

альными газами связано с энергией Гиббса 

IJ.rG = IJ.rF + IJ.vRT, 

где д v - изменение количества мол ей газообразных веществ в ходе ре

акции. Для реакций в конденсированной фазе при небольших давлениях 

ДrG =: IJ.rF. 

111. Стандартная энергия Гиббса реакции может быть рассчитана с 
помощью стандартных прuведениых потеицuалов: 

Ф'о (Т)=_ G
0 

(Т)- Н
0 

(298), 
т 

где G0 (1)- стандартное значение энергии Гиббса nри темnературе Т, 

I-r(O), I-r(298) - стандартные значения энтальпии при темnературах О и 

298 к. 
Функции Ф0(1) и Ф'0(Т) вычисляются для газов no молекулярным 

данным, а для конденсированных фаз - на основании эксперимен

тальных данных no теnлоемкости. Связь между nриведеиными nотен
циалами и стандарной энергией Гиббса реакции выражается соотно

шениями: 

ArG 0 (T) = -TArФ' 0 (T)+ArH 0 (298) = 

= -т[~> ;Ф}0 - ~ v ,Ф;•] + А,Н 0 
(298)' 

где дrНО(О), t1rН0(298)- стандартные знтальnии реакции nри О и 298 К. 

Пример 5-1. Выnолните nреобразования Лежандра для функций: 
а) одной nеременной у= cos(x), 
б) двух nеременных и= и (S, V). 
Решение. Преобразования Лежандра являются nримерам так назы

ваемых контактных nреобразований и имеют вид: 

Х=х'(х), У(х)=ху'(х)-у(х), У'(Х)=х, 

х = У'(Х),у(х) = ХУ'(Х)- У(Х),у{х) =Х. 
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Преобразования Лежандра переводят одну функцию в другую, в ко

торой одна или несколько независимых переменных заменены на соот

ветствующие частные производные от первоначальной функции. 

а) у= cos(x), (dyldx) = -sin(x); 
с точностью до знака У(х) = cos(x) + x·sin(x). 

б) и= и (S,V), dи = TdS- pdV. 
Чтобы перейти к другим переменным, наnример (S, р), надо к ис

ходной функции nрибанить pV: 

и+рV=Н, 

dH=dи+d(pV)=dи+pdV+ Vdp=TdS-pdV+pdV+ Vdp=TdS+ Vdp. 

Пример 5-2. Покажите, что из второго закона термодинамики сле
дует уменьшение энергии Гиббса при nротекании самоnроизвольного 

процесса в закрытой системе при р, Т= const. Примите, что отсутствуют 
все виды работ, кроме работы расширения. 

Решение. Для обеспечения изотермичности система должна нахо

диться в тепловом контакте с источником теплоты. Этот источник вме

сте с источником работы, который поддерживает постоянное давление 

на внешней границе системы, можно включить в расширенную изоли

рованную систему. При протекании изобарно-изотермического nроцес

са при Wnoл = О изменение энтропии системы составит Ми{Л· В ходе 

процесса система получает (или отдает) теnлоисточнику количество те

плоты: 

AS = _ 11.Н сисr 
ист т 

Общее изменение энтропии всех участников процесса в изолиро

ванной системе составит 

dT= О, dp=O, Wnoл =О. 

В соответствии со вторым законом термодинамики 

А С' А С' /1Нсисr 0 
LЫобщ = LЫсист - ~ • 

т 

Последнее неравенство равносильно 

/1.Нсист -Т Мсист S О, 11.(Н - ТS)сист S О , /1.Gсист S О. 

Пример 5-3. Внутренняя энергия некоторой системы известна как 
функция энтропии и объема, и(S,V). Найдите температуру и теплоем

кость этой системы. 
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Решение. Из основного уравнения термодинамики (5.1.а) следует, что 

температура- это частная производная внутренней энергии по энтропии: 

Т =(дИ) . 
дS v 

Изохорная теплоемкость определяет скорость изменения энтропии с 

темnературой: 

Cv = т(дs) . 
дТ v 

Воспользовавшись свойствами частных производных, можно выра

зить производную энтропии по температуре через вторую производную 

внутренней энергии: 

с - т - т - (~)_ 
v- (дТ) -(д2ИJ -(д2UJ . 

дS v дS2 дS2 v v 

Пример 5-4. Используя основное уравнение термодинамики, най-
дите зависимость энтальпии от давления при постоянной температуре: 

а) для произвольной системы; 

б) для идеального газа. 

Решение. а) Если основное уравнение в форме (5. 1 .б) поделить на dp 
при постоянной температуре, получим: 

( дНJ _ т(дSJ + v 
др т- др т . 

Производную энтропии по давлению можно выразить с помощью 

соотношения Максвелла (5.7.r): 

( днJ =-т(дv) +V. 
др т дТ р 

б) Для идеального газа V(1) = nRT 1 р. Подставляя эту функцию в 
последнее тождество, получим: 

( дНJ =-T(nRJ+ nRT =О. 
др т р р 

Энтальпия идеального газа не зависит от давления. 

Пример 5-5. Два моля гелия (идеальный газ, мольная теплоемкость 
Ср = 5/2 R) нагревают от 100 ос до 200 ос при р = 1 атм. Вычислите из
менение энергии Гиббса в этом процессе, если известно значение эн-
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тропии гелия, s;73 = 131.7 Дж·К- 1 -моль-1 . Можно ли считать этот про

цесс самопроизвольным? 

Решение. Изменение энергии Гиббса при нагревании от 373 до 473 К 
можно найти, проинтегрировав частную производную по температуре 

(5.10.б): 
473 

дG = G473 - G373 =- J S(T)dT. 
373 

Зависимость энтропии от температуры при постоянном давлении 

определяется изобарной темлоемкостью: 

(as) =ер 
дТ Р Т 

Интегрирование этого выражения от 373 К до Т дает: 

S(T)=n S~73 + f _!!_dT = n(S~73 +СР lnT-Cr ln373). ( 
т с J 

373 т 

Подставляя это выражение в интеграл от энтропии, находим: 

АG=-
4

Г S(T)dT=-n[(s~73 -Cr ln373)T+CPTlnT-CrT] ~;~ =-26850Дж. 
373 

Процесс нагревания не обязан быть самопроизвольным, т.к. умень

шение энергии Гибб~а служит критерием самопроизвольного протека

ния процесса только при Т= const и р = const. 
Ответ. AG=-26850 Дж. 

Пример 5-6. Рассчитайте изменение энергии Гиббса в реакции 

со + .!.. о2 = со2 
2 

при температуре 500 К и парциальных давлениях 3 бар. Будет ли эта 
реакция самопроизвольной при данных условиях? Газы считать идеаль

ными. Необходимые данные возьмите из справочника. 

Решение. Термодинамические данные при температуре 298 К и 

стандартном давлении 1 бар сведем в таблицу: 

Зитальпия 
Энтропия 

Вещество 

Тепло-

образования AfH~, so Дж к-• -1 емкость Ср, 
298, • ·МОЛЬ Дж к-1 -1 кдж -1 • •МОЛЬ 

•МОЛЬ 

со -110.5 197.6 29.14 

02 о 205.0 29.40 
со2 -393.5 213.7 34.57 

75 

Реакция ArH~98 , кДж·моль- 1 ArS298 , Дж·IС 1 ·моль-• ArC Р, Дж·к-'·моль-~ 

l -283.0 -86.4 -9.27 
СО+ -О2=СО2 

2 
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Примем, что 1'1rCp = const. Изменения термодинамических функций 
в результате реакции рассчитаны как разность функций реагентов и 

продуктов: 

Стандартный тепловой эффект реакции при 500 К можно рассчи
тать по уравнению Кирхгофа в интегральной форме (3.7.6): 

500 

1'1rH;00 =1'1rH~98 + f 1'1rCrdT=-283000+(-9.27)·(500-298)=-284.9 кДж·моль- 1 . 
298 

Стандартное изменение энтропии в реакции при 500 К можно рас
считать по формуле ( 4.22): 

о о 500 1'1rC р 1 1 
1'1rS5oo = 1'1rS298 + f dT =- 86.4 + ( -9.27) ·ln(500 /298) = -91.2 Дж· моль- ·к- . 

298 т 

Стандартное изменение энергии Гиббса при 500 К: 

Для расчета изменения энергии Гиббса при парциальных давлениях 

3 атм необходимо nроинтегрировать формулу (5.11.б) и использовать 
условие идеальности газов (1'1V= 1'1vRT 1 р, 1'1v- изменение числа молей 
газов в реакции): 

[12 

дrG(p2 )=LlrG(p1 )+ f ArVdp=l'1rG(p1)+AvRTln(p2 jp1)= 
PJ 

= -240200 + (-0.5) · 8.3 1· 500 ·ln(3) = -242.5 кДж· моль -t. 

Эта реакция может протекать самопроизвольно при данных условиях. 

О т в е т . LlrG = -242.5 кДж· моль -•. 

~АДАЧИl 

5-1. Выразите внутреннюю энергию как функцию персменных G, Т, р. 

5-2. Используя основное уравнение термодинамики, найдите зависи
мость внутренней энергии от объема при постоянной температуре: 

а) для произвольной системы; 

б) для идеального газа. 

5-3. Известно, что внутренняя энергия некоторого вещества не зависит 
от его объема. Как зависит давление вещества от температуры? Ответ 

обоснуйте. 
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5-4. Выразите производные ( др ) и (др) через другие термодина-
да т ат и 

мические параметры и функции. 

5-5. Напишите выражение для бесконечно малого изменения энтропии 
как функции внутренней энергии и объема. Найдите частные производ

ные энтропии по этим nеременным и составьте соответствующее урав

нение Максвелла. 

5-6. Для некотороrо вещества известно уравнение состояния р( V, Т). 

Как изменяется теплоемкость С1' с изменением объема? Решите задачу: 

а) в общем виде; 

б) для какого-либо конкретного уравнения состояния (кроме иде

ального газа). 

5-7. Докажите тождество: 

5-8. Энергия Гельмгольца одного моля некотороrо вещества заnисыва
ется следующим образом: 

F=a+ Т(Ь-с-Ь ln T-dln V), 

где а, Ь, с, d- константы. 

Найдите давление, энтропию и теплоемкость С v этого вещества. 
Дайте физическую интерпретацию константам а, Ь, d. 

5-9. Нарисуйте график зависимости энергии Гиббса индивидуального 
вещества от температуры в интервале от О до Т> Ткиrl· 

5-10. Для некоторой системы известна энергия Гиббса: 

G(T,p) = аТ(1 -lnТ) + RT lnp- TS0 + Ио, 

где а, R, So, U0 - постоянные. 

Найдите уравнение состояния р(V,Т) и зависимость U(V,Т) для этой 

системы. 

5-11. Зависимость мольной энергии Гельмгольцанекоторой системы от 
температуры и объема имеет вид: 

а 
F = -cTlnT + dT --- RTin(V -b)+F0 , v 

где а, Ь, с, d- константы. 

Выведите уравнение состояния р(V,Т) для этой системы. Найдите 

зависимость внутренней энергии от объема и температуры U(V,Т). Ка

ков физический смысл постоянных а, Ь, с? 
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5-12. Найдите зависимость мольной внутренней энергии от объема для 
термодинамической системы, которая описывается уравнением состоя

ния (для одного моля) 

где В( Т)- известная функция температуры. 

5-13. Для некоторого вещества зависимость теплоемкости от темпера
туры имеет вид: С v = а Т 3 при температуре О - 1 О К. Найдите зависи
мость энергии Гельмгольца, энтропии и внутренней энергии от темпе

ратуры в этом диапазоне. 

5-14. Для некоторого вещества зависимость внутренней энергии от 
температуры имеет вид: и= аТ4 + U0 при температуре О - l О К. Найди
те зависимость энергии Гельмгольца, энтропии и теплоемкости С v от 
температуры в этом диапазоне. 

5-15. Выведите соотношение между теплоемкостями: 

с _с = _т[( д2G J _ ( д2 
F J ] . 

Р v дТ2 дТ2 
р v 

5-16. Исходя из тождества СР -Cv =т( др) (дVJ , докажите тож
дТ v дТ т 

дество: 

т(дv)2 
дТ Р 

СР -Cv =- (дVJ 
др т 

5-17. Один моль газа Ван-дер-Ваальса изотермически расширяется от 
объема V1 до объема V2 при температуре Т. Найдите A.U, 11Н, AS, М и 
A.G для этого nроцесса. 

5-18. Вычислите изменение Н, и, F, G, S при одновременном охлажде
нии от 2000 К до 200 К и расширении от 0.5 м3 до 1.35 м3 0.7 мо
лей азота (Cv = 5/2 R). Энтропия газа в исходном состоянии равна 
213.4 Дж·К-1 ·моль- 1 , газ можно считать идеальным. 

5-19. Вычислите изменение энергии Гиббса при сжатии от 1 атм до 
3 атм при 298 К: 

а) одного моля жидкой воды; 

б) одного моля водяного пара (идеальный газ). 
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5-20. Изменение энергии Гиббса в результате испарения воды при 95 ос 
и 1 атм равно 546 Дж·моль- 1 • Рассчитайте энтропию паров воды при 
100 °С, если энтропия жидкой воды равна 87.0 Дж·К-'·моль-1 • При ка
ком давлении изменение энергии Гиббса в результате испарения воды 

будет равно о при 95 °С? 

5-21. Изменение энергии Гиббса в результате испарения воды при 

104 °С и 1 атм равно -437 Дж·моль -l. Рассчитайте энтропию паров воды 
при l00°C, если энтропия жидкой воды равна 87.0 Дж·К-'·моль-1 • При 
каком давлении изменение энергии Гиббса в результате испарения воды 

б у дет равно о при 1 04 °С? 

5-22. Рассчитайте изменение энергии Гиббса в результате испарения 
воды при 97 ос и 1 атм. энтропия жидкой и газообразной воды при этой 
темnературе равна 87.0 и 196.0 Дж·К-1 ·моль-1 , соответственно. При ка
ком давлении изменение энергии Гиббса в результате испарения воды 

будет равно о при 97 °С? 

5-23. Давление над одним молем твердой меди при температуре 25 ос 
увеличили от 1 до 1000 атм. Найти f).U, llH, дS, М. Медь считать не
сжимаемой, плотность 8.96 r·см-3, изобарный коэффициент теплового 

расширения 2-(av) = 5.01·10-5 к-1 • 
v ат р 

5-24. Вычислите стандартную энергию Гиббса образования ( ArG~98 ) 
жидкой и газообразной воды, если известны следующие данные: 

ArH~98 (H20(r)) = -24 I .8 кДж·молъ-1 , 

АrН~98 (Н20(ж)) = -285.6 кДж·молъ-1 , 

S~98 (Н:д = 130.6 Дж· К 1 ·моль·- 1 , 

S~9s(O:l) = 205.0 Дж·К-1 ·моль- 1 , 

S~98 (H20<r>) = 188.5 Дж·К-'·моль- 1 , 

S~9g(H20(ж)) = 69.8 Дж·К-1 ·МОЛЬ- 1 . 

5-25. Рассчитайте AG0 при 25 ос для химической реакции: 

4НС1<г> + 02(г) = 2CI2(r) + 2Н20<ж>· 

Стандартные значения энтальпии образования и абсолютной энтро-

пии nри 25 ос равны: 
ArНO(HCl) = -22.1 ккал·моль-', 
АrНО(Н20(ж)) = -68.3 ккал·моль -l; 
SO(HCl) = 44.6 кал·моль -J.к- 1 , 

S0(02) = 49.0 кал·К- 1 ·моль- 1 , 
SO(CI2) = 53.3 кал·К- 1 ·моль- 1 , 
SО(Н20(ж)) = 16.7 кал·К- 1 ·моль- 1 • 

5-26. Рассчитайте AG0 при 25 ос для химической реакции: 

СО2(г) + 4Н2(г> = CH4(r) + 2Н20(ж)· 
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Стандартные значения энтальпии образования и абсолютной энтро-

пии при 25 ос равны: 
tlrff'(C02) = -94.1 ккал·моль- 1 , 
tlrff'(CH4) = -17.9 ккал·моль- 1 , 
tlrff'(H20(ж)) = -68.3 ккал·моль· 1; 

SO(C02) = 51.1 кал·К- 1 ·моль-\ 
SO(H2) = 3 1 .2 кал·к··J ·моль· 1, 

SO(CH4) = 44.5 кал·К- 1 ·моль· 1 , 
SО(Н20(ж))= 16.7 кал·К· 1 ·моль 1

• 

5-27. Рассчитайте стандартные энергии Гиббса и Гельмгольца дGо и 
дро при 300 ос для химической реакции: 

Теплоемкости веществ считать постоянными. 

5-28. Найдите энергию Гиббса образования NH3 при температурах 298 
и 400 К, если известны следующие данные: 

6.r Н~98 (NНз) = -46.2 кДж·моль- 1 , 

Вещество Nz Hz Nll3 

с д к-' -1 р,298, Ж· ·МОЛЬ 29.1 28.8 35.7 

so д к-1 -1 
29В, Ж· ·МОЛЬ 191.5 130.6 192.5 

Считать, что теплоемкости в указанном интервале температур по

стоянны. 

5-29. Рассчитайте стандартные энергии Гиббса и Гельмгольца д.G0 и 
дро при 60 ас для химической реакции: 

СНзСООН(ж) + 2Н2(г) = С2НsОН(ж) + Н2О(ж)· 

Теплоемкости веществ считать постоянными. 

5-30. Рассчитайте стандартные энергии Гиббса и Гельмгольца д.G0 и 
дра-при 700 ос для химической реакции: 

СаСОз(тs) = СаО(т~S) + СО2(г)· 

Может ли эта реакция протекать самопроизвольно при данной тем

nературе? Теплоемкости веществ считать постоянными. 

5-31. Вычислите изменение энергии Гиббса при изменении давления от 
1 атм до 0.0 l атм при 298 К: 

а) одного моля жидкого бензола (плотность 0.89 r·см-3); 
б) одного моля паров бензола (идеальный газ). 

5-32. Напишите выражение для бесконечно малого изменения давления 
как функции энергии Гиббса и температуры. Найдите частные произ

водные давления по этим персменным и составьте соответствующее 

уравнение Максвелла. 
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5-33. Напишите выражение для бесконечно малого изменения давления 
как функЦии энтальпии и энтропии. Найдите частные производные дав

ления по этим перемевным и составьте соответствующее уравнение 

Максвелла. 

5-34. Напишите выражение для бесконечно малого изменения энтропии 
как функции энтальпии и давления. Найдите частные производные эн

тропии по этим персменным и составьте соответствующее уравнение 

Максвелла. 

5-35. Пусть известна стандартная энергия Гиббса реакции nри темпера
туре Т1 • Найдите стандартную энергию Гиббса при температуре Т2 , счи

тая, что: 

а) эвтальпия реакции не зависит от температуры; 

б) изменение теплоемкости в реакции не зависит от температуры. 

5-36. Для решеточного газа известно уравнение состояния: 

RT ( а) p(V,T) = --;-ln l- V 

(а- постоянная). Найдите зависимость внутренней энергии от объема и 

энтальnии от давления для такого газа. 

5-37. Для некоторого газа известно уравнение состояния: 

(а, Ь- постоянные). Найдите зависимость внутренней энергии от объе

ма для такого газа. 

5-38. Используя данные таблицы. рассчитайте величины стандартных 
энергий Гиббса следующих реакций: 

а.-D-Глюкоз~аq) + 02{г) ~ 2 Пируват-(аq) + 2H+(aq) + 2Н2О, (l) 

L-аспартат (aq) + 1/202(rJ ~ Оксалоацетат2- + NH4 ~, (2) 

а.-D-Глюкоз~аq) ~ 2 Лактат (aq) + 2H+(aq)• (3) 

Пируват-(аqJ + Нt(ач> + 02(г) ~ 3C02(aqJ + 2Н2О, (4) 

Оксалоацетат2 + Н2О ~ Пируват-(аq) + НСОз-(аq). (5) 

Вещество 11,6'0(водн. р-р), Вещество i1,6'0(ВОДН. р-р), 

ккал·моль 
-1 

ккал·моль 
-1 

а-О-Глюкоза -219.22 н+ о 

Пируват -113.44 НСОз -140.31 
L-аспартат- -166.99 со2 -92.31 
Лактат- -·123.76 Н2О -56.69 
Оксалоацетат~ 190.53 NH4+ 19.00 
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S-39. Рассчитайте максимальную полезную работу, которую можно по
лучить в топливном элементе в результате реакции сгорания метана при 

298 к. 

S-40. Рассчитайте (а) максимальную работу и (б) максимальную полез
ную работу, которую можно получить при кристаллизации переохлаж

денной воды при -5 ос и 1.0 атм. Плотности воды и льда nри -5 ос рав
ны 0.999 г·см-3 и 0.917 г·см-3 соответственно. 

5-41. При 298 К стандартные энтальпия и энергия Гиббса сгорания са
харозы равны -5645 кДж·моль-1 и -5797 кДж·моль-1 , соответственно. 
Оцените количество полезной работы, которое можно получить при по

вышении температуры до 37 ос- температуры крови. 

S-42. Было найдено, что объем нового полимера экспоненциально зави
сит от давления V = V0e-p!p•, где р- избыточное давление, ар*- посто
янная величина. Выведите выражение, оnисывающее зависимость энер

гии Гиббса этого nолимера от избыточного давления. Какой процесс в 

сжатом материале протекает спонтанно при снятии давления? 



Глава 
Приложения 
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§ 6. Термодинамика растворов 
неэлектролитов 

Раствор - фаза nеремениого состава. Различают газообразные, 

жидкие и твердые растворы. Основными характеристиками раствора 

являются его состав и химические nотенциалы компонентов раствора~ 

Состав растворов обычно выражают в мольных долях, весовых nро

центах, в молях растворенного вещества на литр раствора (молярность) 

или на килограмм растворителя (моляльность). Формулы для расчета 

различных концентраций приведены в таблице. 

Массовая доля W; (g, масса i-ro вещества) ,, п l)g, 

Мольная доля xi (n; - количество i-ro вещества в молях) xi = n; f''Ln, 

Моляльность т; - количество i-ro компонента (в мо- 1000n1 
лях) в 1000 г растворителя т;= 

gl 

Моляриость с;- количество i-ro компонента (в молях) n, 
в 1 л раствора с.=-

1 v 

Для пересчета концентраций можно воспользоваться следующими 

соотношениями (индекс 1 относится к растворителю, 2- к растворен

ному веществу): 

1000с 
моляриость ~ моляльность: т = ----

IOOOp -сМ2 

т. 

моляльность ~ мольная доля: Х; = 1 
, 

тi + 1000/ М1 

где р- плотность раствора, М;- молярная масса i-го компонента рас

твора. 
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(6.1) 

(6.2) 

(6.З.а) 

(6.3.6) 

(6.З.в) 

(6.З.г) 

(6.4) 

(6.5) 

r л а в а 2. Прилож:ения химической термодинамики 

Внутренняя энергия, энтальпия, энергия Гиббса и энергия Гельм

гольца при фиксированных интенсивных переменных обладают важ

ным свойством однородности: если количества всех компонентов воз

растают в одно и то же число раз, то и значения соответствующей 

термодинамической функции Z увеличиваются во столько же раз. 

Функции нескольких переменных, удовлетворяющие уравнению 

Z(kn1, Im2 , ••• Im;) = k'J. Z(n1, n2 , .... , n.i), 

называют однородными функциями. Лараметр а получил название пока

зателя однородиости. Термодинамические потенциалы G, F, Н, И явля
ются однородными функциями первой степени от количеств веществ. 

Для однородной функции первой степени выполняется теорема Эй

лера: 

В соответствии с ней, внутренняя энергия, энтальпия, энергии 

Гельмгольца и Гиббса могут быть записаны в виде 

[ дUJ И=I- nr, 
; дп; т . 

р, ,п,,., 

( дНJ Н= I- n;, 
; дпr т . 

р, ,п,.,, 

Частные производные термодинамических функций (Z) по количе
ству i-го компонента при фиксированных давлении, температуре и ко

личествах остальных компонентов получили название парциальных 

мольных величин: 

Zt=- , - [дZJ 
дnl ., 

р,1 ,n,~.l 

где Z- любое экстенсивное свойство, Z; - соответствующая ему пар

циальная мольная величина. 
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Если воспользоваться определением химического потенциала (5.2), 
то для энергии Гиббса при р, Т= coпst можно записать 

Для индивидуальных веществ (i = ] ) 

G 
Gm =-=!l· 

n 

Для И, Н, F равенства (6.6) не выполняются, так как их естествен
ные персменные помимо n1 включают не только интенсивные, но и еще 

одну экстенсивную персменную (S или V), поэтому производные 

( дИ) (д Н) ( дF ) , также равные химическому 
дnt SY,n,.,.l ' дnt S,p,n,,.

1 
' дп1 TY,n,.,

1 

потенциалу, не являются парциальными величинами. Это означает, что 

наращивание количества вещества в системе при V == const (или 

S = const) приведет к изменению интенсивных параметров, в то время 
как увеличение количества вещества в системе при постоянстве давле

ния и температуры интенсивных параметров не изменяет (если сохра

няется неизменным состав фазы). 

Следует обратить внимание на некоторые особенности парциаль

ных величин: 

• они характеризуют не само свойство, а скорость его изменения, по

этому в отличие от мольных величин (Zm = Zln) они могут прини
мать любые значения (положительные, отрицательные, нулевые и 

даже бесконечные); 

• парциальные мольные величины зависят от состава раствора, по

этому при определении численного значения парциальной величи

ны необходимо указывать состав. 

Парциальные мольные величины любых компонентов гомогенной 

смеси - это интенсивные величины, зависящие от температуры, давле

ния и концентраций других компонентов. Соответствующие зависимо

сти выражаются уравнениями, аналогичными уравнениям Максвелла, 

наnример: 

( д/li) =j___(дG) =_!_(дG) =V. 
др Т,п,~1 др дn, Т,п,,.1 дnt др Т,п,,.1 

1 
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(6.6.а) 

(6.6.6) 

(6.7) 

(6.8) 
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(6.9) 

(6.10) 

(6.11.а) 

(6.11.6) 

Г л а в а 2. Приложеимя химической термодинамики 

Парциальные величины различных комnонентов раствора зависят 

друг от друга. Связь между ними можно установить, если сравнить 

nолные дифференциалы исходной функции Z(T, р, n) и Z = L Z; n; : 
i 

dZ=- dT+- dp+LZ;dn;, (az) (az) -
дТ p,n др T,n 

Из равенства левых частей двух последних уравнений следует 

(az) (az) -- dT+ - dp- Ln1dZ1 =0. 
дТ p,n др T,n 

Уравнение (6.10) nолучило название уравнения Гиббса-Дюгема. 
В применении к энергии Гиббса (Z = G) оно имеет наиболее распро
страненную форму: 

-SdT + Vdp- 2:n,dJ.l1 =О. 
i 

При р, Т= const это уравнение nереходит в 

Уравнение Гиббса-Дюгема позволяет по известной зависимости 

парциальной мольной величины одного компонента от состава рассчи

тывать парциальные величины других компонентов и далее - общие 

(интегральные) свойства фазы (см. пример 6-1). 
Следует отметить, что nонятие «парциальное мольное свойство» в 

равной мере относится и к гомогенным, и к гетерогенным смесям. В nо

следнем случае химические потенциалы компонентов в сосуществую

щих фазах равны, а парциальные энтропии и объемы скачкообразно из

меняются при переходе через границу раздела фаз. Парциальные 

мольные функции i-го комnонента гетерогенной смеси принято обозна-

чать двумя чертами сверху, Z i,m • 

При термодинамическом оnисании систем обычно nриходится 

иметь дело не с абсолютными значениями функций, а с их изменением 

nри образовании фазы из чистых компонентов. Поэтому в термодина

мике особое внимание уделяют выбору уровня отсчета свойств и nоня

тию относительных термодинамических функций. Разность между nар-

циальной мольной величиной в растворе, Z; , и мольной величиной для 

чистого компонента, Z?, называется относительной парциШlьной 
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мольной величиной, А Z; . Величина относительного интегрШlьного 
мольного свойства для системы в целом (6.12.а) и для двухкомпонент

ного раствора, в частности, записывается следующим образом: 

В газах за уровень отсчета свойств i-ro компонента примимают 
свойства i-ro идеапьного газа при температуре Т и единичном давлении. 

В конденсированных фазах приня-го несколько различных систем 

отсчета свойств: 

• если речь идет об образовании фазы постоянного состава (другие 

названия: точеч1юя Wlи лииейиая фаза, соединение), то ее свойства 

(Z) отсчитывают относительно свойств чистых веществ в структу
рах, наиболее устойчивых при заданной температуре и давлении 

1 бар ( Z~·a., Z~·P ), то есть, в стандартном состоянии. Функции обра

зования, ArZ, записываются как 

• В конденсировашtых (жидких Wiи твердых) растворах приняты две 

системы отсчета свойств - си.м.метричная и аси.м.метричная. В 

симметричной системе сравнения за уровень отсчета примимают 

свойства чистых компонентов при заданной температуре и давле

нии 1 бар, но при условии, что компоненты имеют то же фазовое 
состояние, что и раствор1 • В этом случае говорят, что функции об
разования совпадают с функция..ми с.мешения2 ( «mix» от англ. 
mixture- смесь): 

А · Z = А Z = Z а - (1 - x)Z о,а. - xZ о,а. m1x f 1 2 · 

• В асимметричной системе сравнения свойства растворителя отсчи

тывают относительно чистого вещества, а свойства растворенного 

вещества - относительно предельно разбавленного раствора. Асим

метричная система сравнения используется при рассмотрении рас

творов твердых веществ в жидких растворителях. При описании 

твердых растворов ее практически не используют. 

1 Более подробно этот вопрос рассмотрен далее в п. «Уровень отсчета 
свойств раствора». 

2 Происходит от предстаолений об образовании раствора в результате сме
шения компонентов в одинаковом агрегатном состоянии. 
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(6.12.а) 

(6.12.6) 

(6.13) 
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(6.15.а) 

(6.15.6) 

Г л а в а 2. Приnожения химической термодинамики 

Идеальные и предельно-разбавленные растворы 

У д об ной системой сравнения свойств раствора является идеальный 

раствор. Под идеальным обычно nонимают раствор, для компонентов 

которого при всех составах и температурах выполняется закон Рауля. 

Согласно закону Рауля, 

D Давление пара растворителя р; над раствором пропорциональ

но мольной доле растворителях; в растворе: 

где Pr -давление насыщенного пара комnонента над раствором, p;r 

давление насыщенноr~ пара над чистым компонентом (символ «S» оз
начает «saturated» - насыщенный), х, - мольная доля i-го компонента в 

растворе. 

Для бинарного раствора закон Рауля можно представить в следую

щем виде: 
.\' 

Pt -pl .;;....:.._:.....:.. = 1 - х1 = х2 s ' 
Pt 

то есть относительное понижение давления пара растворителя над рас

твором равно мольной доле х2 растворенного вещества. 

Общее давление пара над раствором равно сумме парцuальиых дав

лений Pt и р2: 

(6.16) Р = Pt + Р2 = Pi~ Х1 + Р2х2 = Р~ + (Pi~ - Р2 )xt, 

(6.17) 

Рис. 6.1 

то есть давление пара линейно зависит от состава раствора. 

В реальных пределыю разбавленных растворах для растворителя 

выполняется закон Рауля, а для растворенного вещества -закон Генри: 

Р2 = Кгх2, 
гдеКг-константа Генри. 

р ~ область зако11а Рауля ----а...,. 

/(11) 
(1) 

Изотермы давления пара в системе 

с поло.жительными (/) и знакопеременными (ll) 
отклонениями от закона Рауля 

В идеальных рас-
о 

Рв творах закон Генри 

совnадает с законом 

Рауля (Кг = р~ ). В ре

альных растворах могут 

наблюдаться различные 

отклонения от закона 

Рауля (рис. 6.1 ). 
Идеальному пове-

дению соответствуют 

следующие выражения 

для химических потен

циалов компонентов 

раствора: 
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J.t. 1(p, Т)= Jl~ (Т)+ RT ln р1 = Jl~ (Т)+ RT In р + RT In xi 

• для конденсированных растворов: 

где Jl~ -химический nотенциал комnонента в стандартном состоянии, 

р- общее давление в системе. 

Мольная энергия Гиббса идеального бинарного раствора может 

быть представлена в виде суммы 

Изменение мольных термодинамических функций при образоваиии 

такого бинарного идеального раствора 

L\rGm = RT[ (1- x)ln(l- х) + xln х], 

( дL\rGmJ L\rSm =- дТ =-R{(1-x}ln(1-x)+x·lnx}, 
р 

L\ н = -Т2 (Y._(L\rGm )J ::::: 0 
f m ат т ' 

р 

L\Vm = (дL\rGm J =О. 
др т 

Признаком идеальности раствора является аддитивность пар

циальных давлений, парциальных объемов, теплоемкостей и эн

тальпий компонентов. Тепловой эффект при образовании идеаль

ного раствора равен нулю, объем не изменяется, а энтропия равна 

идеальной энтропии смешения. 

о о 
~------------~ 

Фупкции образования идеального раствора (Т const) 

1 См. (5.12.в) и (6.6.6). 
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(6.18.а) 

(6.18.6) 

(6.19) 

(6.20.а) 

(6.20.6) 

(6.2О.в) 

(6.20.r) 

Рис. 6.2 
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(6.21) 

(6.22) 

(6.23) 

(6.24) 

Г л а в а 2. Приложеимя химической термодинамики 

Газовые растворы обычно ведут себя идеально при небольших 

давлениях (до нескольких атмосфер). Перечисленные выше условия 

(6.20) можно рассматривать и как определение идеШiьного жидкого 
или твердого раствора. Эти условия соблюдаются, если компоненты 

схожи по химической природе и имеют близкие молекулярные разме

ры, например, в смесях оnтически активных изомеров или компонен

тов, различающихся только по изотопному составу, например Н20 
иD2О. 

Идеальный газ и идеальная конденсированная фаза - предельные 

модели реальных объектов. 

Реальные растворы 

Для описания свойств реальных растворов вводится понятие актив

ности. Активность а1 - безразмерная величина, определяемая через 

разность химических nотенциалов этого вещества в данной фазе и в 

стандартном состоянии: 

о 

lna = J..l; -J..L, . 
1 RT 

Если пар вещества ведет себя как идеальный газ, то активность 

можно определить через экспериментально измеряемые величины: 

а.= Р; 
1 .~ ' 

р, 

где р, - давление насыщенного пара i-го комnонента над раствором, 

Pi~- давление насыщенного пара чистого i-го вещества при той же тем-

пературе Т и в том же фазовом состоянии, что и раствор. 

Активность а, выражается в виде произведения мольной доли Х1 
компонента на его коэффициент активности у1 : 

а,= YfX;. 

Если активность выражать через разные концентрации, соответст

венно, будет изменяться и значение коэффициента активности у: 

а= УхХ = УсС = Утт. 

Коэффициенты активности - безразмерные величины, характери

зующие работу, которую надо совершить при перемещении i-го комnо

нента из идеального раствора в реальный при nостоянной температуре, 

давлении и концентрации. В зависимости от выбранной системы срав

нения, коэффициенты активности компонентов определяют на основа

нии отклонений парциальных давлений паров комnонентов от закона 

Рауля или от закона Генри. В симметричной системе сравнения коэф-
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фициенты активности растворенного вещества и растворителя рассчи

тывают по формуле: 

р 
у·= __ ,_ 

1 • . ~ 
Х;Р; 

При Х; ~ 1, у;~ 1, то есть а;~ х;. 
С помощью (6.25) также можно определить значение у растворителя 

в асимметричной системе сравнения. Коэффициент активности раство

ренного вещества в данном случае рассчитывают с использованием 

констант Генри: 

При Х1 ~О, у;~ 1, то есть а;~ х;. 
Химический потенциал i-го комnонента идеального раствора опи

сывается выражением (6.18.б). В случае реального раствора 

Jl; = Jl~ + RT lna; = Jli(ид) + RTiny;. 

В общем случае мольная энергия Гиббса неидеального бинарного 

раствора может быть nредставлена в виде суммы 

G=(1-x)Jl~ +XJl~ +RT((t-x)Ina1 +xlna2)= 
= ( 1 - х) Jl ~ + XJl ~ + RT ( ( 1 - х) ln ( 1 - х) + х In х) + G ех • 

Уровень отсчета свойств раствора 

Первые два слагаемых в (6.28) определяют уровень отсчета свойств 
раствора относительно чистых компонентов, имеющих структуру рас

твора. Такой выбор стандартного состояния для функций смешения 

обеспечивает их непрерывность во всем интервале составов О ::::; х ::::; 1 
(х- мольная доля второго компонента), включая и составы чистых ком

понентов. При расчетах фазовых равновесий характеристические функ

ции различных фаз должны иметь еди-

ный уровень отсчета, иначе левая 

часть равенства (6.28) станет разрыв
ной функцией состава раствора. Так 

как реальное состояние компонентов 

может отличаться от состояния рас

твора, для «выравнивания» этих со

стояний используются параметры 

стабшьности. Параметры стабильно

сти характеризуют изменение термо

динамических свойств веществ при 

фазовом переходе от структуры чисто

го компонента к структуре раствора. 

На рис. 6.3 схематично изображены 

Т< Тоор.фn. 

~~~~~о 
1 
1 
1 
1 

Т= Тоорф.н 

ИJUiюстрация понятия 

((napaмemp стабWlьносmи» 
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(6.25) 

(6.26) 

(6.27) 

(6.28) 

Т>ТобрФп Т 

Рис. 6.3 
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(6.29.а) 

(6.29.6) 

(6.29.в) 

(6.29.г) 

(6.ЗО.а) 

(6.30.6) 

(6.31) 

Г л а в а 2. Приложения химической термодинамики 

кривые G(1) - Но для двух фаз а. и р, а также отмечены значения пара

метров стабильности c?~GP при различных температурах. 
Значения параметров стабильности могут быть рассчитаны по из

вестным значениям энтальпий, энтропий и теплоемкостей веществ при 

фазовых переходах. Если в интервале температур Т+ Тnл разность моль

ных теплоемкостей кристаллической фазы и жидкости можно считать 

постоянной, то соответствующие параметры стабильности компонентов 

записываются следующим образом: 

G~J.' = a:n,2 - G;~,2 = 11n:rH2(1)- Т ·11плS2(1) = 

= дплН2 (Тпл.2) + /j.nлСр,2(~щ2- 1)- Т ·(dплS2(Тnл.2) + /j.rшCp,2·\n(Tп:~.2/1)). 

Эти выражения упрощаются, если считать разности теплоемкостей 

жидкой и твердой фаз (fj.1111Cp,1 и д,.лСр,2) равными нулю: 

G~Jt = a:nJ - G;~,1 = дn.,HI (Тrщ 1)- Aп:rSJ(Tn.rr. t)(Tnл.l -1) = 
= 11nлН1 ( Тnл. 1 )( 1 - T/Tn.1.1 ), 

где дrrлSI и dn:rHI - мольные энтропии и энтапьnии плавления соответст

вующих комnонентов системы при температуре плавления ~ш· 

Для растворов газов стандартной системой сравнения служат гипо

тетические состояния компонентов идеальных газов при стандартном 

давлении р0 = 1 бар. Если пары веществ можно считать идеальными од
ноатомными газами, то nараметры стабильности газов относительно 

жидкости выражаются следующим образом: 

G };--+1 - Gl Gg - RT·I s- А н о ТА s о rn.1 - шJ- m,l- Пр] -u.исп 1 -Iu.исп!' 

G~-:--+1 - G'' а~-: - RT 1 s- А н о ТА s о ш.2 - m,2 - m,2- · n Р2 - u.исп 2 - 1 u.иcn 2 , 

~ 

где р1. - давление насыщенного пара чистого жидкого i-го компонента, 

11исп111° и 11иcnS1°- стандартвые энтальпия и энтропия испарения. 

Избыточ1tая энергия Гиббса 

Последнее слагаемое в (6.28), с,..ех, описывает разницу в энергиях 

Гиббса реального и идеального растворов. Эту функцию называют из

быточной энергией Гиббса раствора 

Gex=G {(1-X)J..!J0 +XJ..t.2°} RT{(I-x)ln(I-x)+xlnx} = 

= RT{(1 -x)Iny1 + xlny2}. 
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Темпераrурно-концентрационную зависимость &...сх(Т, х) часто опи

сывают полиномами 1 : 

где gi - варьируемые параметры, которые подбирают так, чтобы наилуч

шим образом описать экспериментальные данные. Множитель ( 1 - х)-х 

обеспечивает выполнение граничных условий: Cfx(x = О) = Cfx(x = l) = О. 
Равенство нулю всех коэффициентов gn соответствует идешьному 

раствору, для регулярных растворов goo :#О, квазирегулярных - goo, 
g01 :# О, субрегулярных- goo, g10 :#О, атермшьных- g01 * О. 

При таком представлении избыточной энергии Гиббса двухкомпо

нентного раствора химические потенциалы компонентов: 

~~ = G -х(дG/дх)р,т= 
= ~ 1°+ RT\n(1 -х) + x2·(g0 + gl(2x-1) + g2х(Зх- 2) + ... ), 

~2 = G + (1 -х)(дG/дх)р.т= 
= ~2°+ RT1nx + (1 -xi·(go + 2g,x + Зg2х2 + ... ). 

Изменение других термодинамических функций при образовании 

раствора можно найти дифференцированием энергии Гиббса смешения 

по соответствующим переменным: 

дmixS=-(д(дmixG)/д1)p=-R{(l-x)ln(l-x)+xlnx} -(деfх/д1)р, 

дmixH =-Т2 
( д(11тiхG11)/д1)р. 

Регулярные и атермальные растворы традиционно принято выде

лять особо как наиболее простые классы неидеальных растворов. Для 

регулярных растворов энтропия смешения совпадает с энтроnией сме

шения идеального раствора, а единственной причиной отклонения от 

идеальности является наличие теnлоты смешения. Коэффициенты ак

тивности зависят от температуры: 

x2g 
lny = оо 

1 RT ' 

Для атермальных растворов теплота смешения равна нулю, но име

ется избыточная энтропия смешения. Коэффициенты активности ком

понентов от температуры не зависят: 

x2g 
ln у = oJ 

1 R ' 

1 Существуют и другие способы представления функции GeX, в том числе -
полиномиальные. 

(6.32) 

(6.33.а) 

(6.33.6) 

(6.34) 

(6.35) 

(6.36) 

(6.37) 
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(6.38.а) 

(6.38.6) 

(6.39.а) 

(6.39.6) 

Г л а в а 2. Приложеимя химической термодинамики 

Свойства разбавленных растворов, зависящие только от количества 

растворенного вещества, называют кошlUгативными свойствами. К ним 

относятся: понижение давления пара растворителя над раствором, по

вышение температуры кипения и понижение температуры замерзания 

раствора, а также осмотическое давление. 

Понижение температуры замерзания и повышение температуры ки

пения раствора по сравнению с чистым растворителем описывается 

формулами: 

где m2 - моляльность раствора, Кк и Кэ - криоскопическая и эбулиоско

пическая постоянные растворителя, х2 - мольная доля растворенного ве

щества, АnлН и АиспН- энтальпии плавления и испарения растворителя, 

Т nл и Т юш - температуры плавления и кипения растворителя, М1 - моляр

ная масса растворителя. 

Осмотическое давление 1t в разбавленных растворах можно рассчи

тать по уравнению 

RT RT 
1t = --:-lna1 = -=-Х2 , 

"' v. 
где а 1 - активность растворителя (:::::! х1 ), х2 - мольная доля растворенно

го вещества, V. - мольный объем растворителя. В разбавленных рас

творах это выражение преобразуется в уравнение Вант-Гоффа: 

1t = cRT, 

где с- моляриость раствора. 

L_!!РИМЕРЫ 1 

Пример 6-1. Покажите, как с помощью набора значений коэффици
ентов активности первого комnонента рассчитать коэффициенты ак

тивности второго компонента. 

Решение. Запишем для двухкомпонентной системы уравнение Гиб

бса-Дюгема: 

xl 
dlny 2 = --dlny1• 

х2 
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Интегрируем последнее равенство: 

Численное значение подынтегрального выражения можно найти 

аналитическим или графическим способом. 

В первом случае подбирается функция, описывающая эксперимен

тальные данные в пределах погрешностей эксперимента. 

Во втором интеграл оnределяют графически, соответствующее nо

строение приведенона рисунке (а). При х2 = 1 (х1 =О) величина lny1 имеет 

конечное значение и является нижним пределом интегрирования. За

штрихованная площадь соответствует подынтегральному выражению. 

Можно также использовать всnомогательную функцию а1 (метод 
Даркена), 

Xz ~ 

lny 2 = -а 1х 1х2 - J a 1dx2 = -а. 1х1х2 + J a. 1dx1 
х 2 =1 х2 =1 

интеграл определяют графическим способом (см. рисунок (б)): 

1 о 

Пример 6-2. Мольные объемы CCI4 и С6Н6 равны 0.09719 и 

0.08927 л·моль- 1 соответственнр, а их nарциальные мольные объемы в 
эквимолярном растворе равны 0.1001 О и 0.10640 л·моль -l. Рассчитайте 
мольный объем эквимолярного раствора и изменение объема при 

смешении. 

Решение. Объем раствора равен 

- -- 1 
v = n, v, + n2 v2 = 0.5·0.1001 о+ 0.5·0.10640 = 0.10325 (л·моль- ). 

Общий объем до смешения 

V0 = 0.5·0.09719 + 0.5·0.08927 = 0.09323 (л·моль- 1 ). 

t1mixV. = V- Vo = 0.10325-0.09323 = 0.01002 (л·моль- 1 ). 
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Пример 6-3. Энергия Гиббса смешения жидких растворов описыва
ется уравнением: 

~mixG = RT{(l -x)ln(l -х) + x1n(x)} + (1 -x}x·go. 

Получите выражения для химических потенциалов комnонентов 

этого раствора. 

Решение: 

~mixG = G- {(1 -X)J11°+ xJ.ln=RT{(l -x)ln(l -х) + x1nx} + (1 -x)·x·g0 

Так как 111 = G -х(дG/дх)р.т и 112 = G + (1 -х)(дG/дх)р.т. то 

~J.l1 = ~mixG x(д~mixGiдx)p,T = 
=RT{(l-x)ln(l-x)+xlnx} +(1 -x)·x·g0 -x{RТ(Inx-ln(1-x))+g0·(1-2x)} = 

= RTln(l -х) + /go; 

~J.l2 = ~шixG + (1 -x)(д~mixGiдx)p.т= 
= RT{(l -x)ln(l-x) + xlnx} + (1-x)-x·go + (1 -x){RT(lnx-ln(1 -х)) + g0·(1- 2х)}= 

= RT1nx+ (1 -x)2g0• 

Пример 6-4. Избыточная энергия Гиббса жидких растворов Ga- As 
оnисывается выражением: 

Gex = х(1 - x)-(2597·R- 4.61·R1). 

Рассчитайте значения коэффициентов активности галлия и мышьяка 

nри Хд5 = 0.45 и Т= 1600 К. 
Решение. Химические потенциалы компонентов раствора выража

ются через интегральные свойства с помощью уравнений: 

JlGa = G-х(дG/дх)р,Т 

J.lexGa = /·(2597R- 4.6IR1) 

С другой стороны, 

J.lexGa = (1 -x)RTinyGa• 

J.lдs = G + (1 -х)(дG/дх)р.Т 

Jl.ex As = ( 1 - xi(2597 R- 4.61 R1) 

J.lex As = xRT lnyдs, 

х 2 (2597 1 Т- 4.61) 0.45 2 (2597 11600- 4.61) 
0 333 YGa = ехр = ехр = . , 

1- х I- 0.45 

_ (l-x) 2 (2597/T-4.61)_ 0.55 2 (2597/1600-4.61) _
0 134 у дs - ехр - ехр - . . 

х 0.45 

Пример 6-5. Рассчитайте состав раствора бензол- толуол, который 

при нормальном давлении кипит при температуре 100 ос, а также со
став образующегося пара. Раствор считайте идеальным. Давления пара 

чистых бензола и толуола при 100 ос равны 1350 Торр и 556 Торр соот
ветственно. 
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Решение. Мольную долю бензола в растворе находим по закону 

Рауля: 

760 = 556 + (1350- 556)-х1 , 

откудах1 = 0.257. 
Мольная доля толуола в растворе равна 

Х2 = l Xt = 0.743. 

Мольнаядоля бензола в паре равна 

Yt = !!.J... = XtP~ = 0.257 ·1350 = 0.456. 
р р 760 

Соответственно, мольная доля толуола в паре равна 

У2 = 1 - Yt = 0.544. 

Пример 6-6. Раствор 20 г гемоглобина в 1 л воды имеет осмотиче
ское давление 7.52·10-3 атм при 25 °С. Определите молярную массу ге
моглобина. 

Решение. 

М= mRT = 20 ·10-
3 кг· 0.08206 л· атм · к-I ·моль -l · 298.15 К= 65 кг·моль·l. 

V1t 1 л· 7.52 ·10-3 атм 

Пример 6-7. Изоэлектрические растворы сывороточного альбумина 
быка (САБ) при 25 ос имеют осмотические давления, приведеиные в 
таблицах. В случае раствора натинного САБ в 0.15 М NaCJ: 

Концентрация САБ, r·см-3 0.002 0.003 0.004 0.006 

Осмотическое давление, см растворителя 0.73 1.1 о 1.47 2.22 

В случае раствора денатурированного САБ в смеси 6 М хлористого 
гуанидина и О. 1 М меркаптоэтанола получены следующие данные: 

Концентрация САБ, r·см 3 0.002 0.003 0.004 0.006 

Осмотическое давление, см растворителя 0.69 1.08 1.50 2.45 

Плотность 0.15 М раствора NaCI можно принять равной 1.0, а плот
ность смеси 6 М хлористого гуанидина и 0.1 М меркаптоэтанола -
1.14 г·см -з. Чему равна молярная масса натинного и денатурированного 
САБ? 

Решение. В разбавленных растворах 

Для идеальных растворов 1t/c = const 
для неидеальных 1t/(RTc) = А1 + А2с + .... (А1 = l/M2). 
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1.8 

пJRTc·105 

с, Г•СМ 
-3 

нативн. денат. 

1.7 САБ САБ 

0.002 1.451 1.564 

1.6 0.003 1.458 1.632 

0.004 1.461 1.700 

0.006 1.471 1.851 
1.5 

• .. 
нативный САБ 

1.4-+----,.---т---..-------.---т---.---,..--

о.ооо 0.002 0.004 0.006 с, г см-З 

Для натиового САБ: 

nl RTc = 1.4421· 1 о·-5 + 4.829· 1 о-5 с, 

т.е. 1 1 м2 = 1.4421·10''5, 

М2 = 69341 ::::: 69000 г·моль-· 1 • 

Для денатурированного САБ: 

n/RTc = 1.41 73·10-5 + 7.186·10-4с, 

т.е. 1/ М2 = 1.4173·10-5
, 

Mz = 70557:::::71000 г·моль· 1 • 

Пример 6-8. Проба нелетучей жирной кислоты общей формулы 
СпН2п--зСООН массой 1.263 г растворена в 500 г CCI4• Температура ки

пения раствора составила 76.804 °С. Определите, какая кислота была 
исследована, если Ткн11(СС14) = 76.76 °С, а моляльная эбулиоскоnическая 
постоянная равна 4.88 К·кг·моль- 1 • 

Peшeuue. 

М = 4.88 ·1.263 ·1000 = 280.J Г·МОЛЬ -1. 
2 

(349.954-349.91)·500 

Индекс n находим, решая уравнение: 

l2n+ 1-(2п-3)+ 12+2-16+ 1 =280, п= 17. 

Была исследованалинолевая кислота С 17Н31СООН (витамин F). 
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~АДАЧИl 

6~ 1. Если один компонент проявляет отрицательное отклонение от за
кона Рауля, что можно сказать об отклонении от закона Рауля давления 

пара второго компонента? 

~2. Есть ли однозначная связь между знаком отклонения от закона 

Рауля и знаком энтальпии смешения? 

6~3. Покажите, что если закон Рауля справедлив для одного компонента 

раствора во всей области составов, то он также выполняется и для вто

рого компонента. 

Указапие: воспользуйтесь уравнением Гиббса-Дюгема. 

~4. Давления пара чистых CHCI3 и CCl4 при 25 °С равны 26.54 и 
15.27 кПа. Полагая, что они образуют идеальный раствор, рассчитайте 
давление пара и состав (в мольных долях) пара над раствором, состоя

щим из 1 моль CHCI3 и 1 моль CCI4• 

6-5. Дибромэтилен и дибромпропилен при смешении образуют почти 
идеальные растворы. При 80 °С давление пара дибромэтилена равно 
22.9 кПа, а дибромпропилена 16.9 кПа. Рассчитайте состав пара, нахо
дящегося в равновесии с раствором, мольная доля дибромэтилена в ко

тором равна О. 75. Рассчитайте состав раствора, находящеrося в равно
весии с паром, мольная доля дибромэтилена в котором равна 0.50. 

6-6. Этанол и метанол при смешении образуют почти идеальные рас
творы. При 20 ос давление пара этанола равно 5.93 кПа, а метанола 
11.83 кПа. Рассчитайте давление пара раствора, состоящего из 100 г 
этанола и 100 г метанола, а также состав (в мольных долях) пара над 
этим раствором при 20 °С. 

6-7. Давления пара чистых бензола и толуола при 60 ос равны 51.3 и 
18.5 кПа. При каком давлении закипит при 60 ос раствор, состоящий из 
l моль бензола и 2 моль толуола? Каков будет состав пара? 

6-8. Давления пара чистых C6H5Cl и C6H5Br при 140 ос равны 1.237 бар 
и 0.658 бар. Рассчитайте состав раствора C6H5CJ - C6H5Br, который при 
давлении 1 бар кипит при температуре 140 ос, а также состав образую
щегося пара. Каково будет давление пара над раствором, полученным 

конденсацией образующегося пара? 

6-9. Темnература кипения смеси вода-нафталин (несмешивающиеся 

жидкости) при давлении 97.7 кПа равна 98.0 °С. Давление пара воды 
при этой температуре равно 94.3 кПа. Рассчитайте массовую долю наф
талина в дистилляте. 

6-10. Константа Генри для С02 в воде при 25 ос равна 1.25·106 Торр. 
Рассчитайте растворимость (в единицах моляльности) СО2 в воде при 

25 ос, если парциалыюе давление со2 над водой равно 0.1 атм. 
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6-11. Константы Генри для кислорода и азота в воде при 25 ос равны 
4.40·109 Па и 8.68·109 Па соответственно. Рассчитайте состав (в%) воз
духа, растворенного в воде при 25 ос, если воздух над водой состоит из 
80% N2 и 20%02 по объему, а его давление равно 1 бар. 

6-12. Константы Генри для кислорода и азота в воде при О ос равны 
2.54-104 бар и 5.45·1 04 бар соответственно. Рассчитайте понижение тем
пературы замерзания воды, вызванное растворением воздуха, состоя

щего из 80% N2 и 20% 0 2 по объему при давлении 1.0 бар. Криоскопи
ческая константа воды равна 1.86 К·кr·моль- 1 • 

6-13. При 25 ос давление пара хлорметана над его раствором в углево
дороде при разных мольных долях следующее: 

Хсн3с1 (р-р) . 0.005 0.009 0.019 0.024 

Рсн3сJ, Торр 205 363 756 946 

Покажите, что в этом интервале мольных долей раствор подчиняет

ся закону Генри и рассчитайте константу Генри. 

6-14. При 57.2 ос и давлении 1.00 атм мольпая доля ацетона в паре над 
раствором ацетон-метанол с мольной долей ацетона в растворе 

хд = 0.400 равна уд= 0.516. Рассчитайте активности и коэффициенты 
активности обоих компонентов в этом растворе на основе закона Рауля. 

Давления пара чистых ацетона и метанола при этой температуре равны 

786 и 551 Торр соответственно. 

6-15. Для раствора этапол-хлороформ при 35 ос получены следующие 
данные: 

Хэтанола (р-р) о 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0 
У этакола (пар) о 0.1382 0.1864 0.2554 0.4246 1.0000 

Роощее' кПа 39.345 40.559 38.690 34.387 25.357 13.703 

Рассчитайте коэффициенты активности обоих компонентов в рас

творе на основе закона Рауля. 

6-16. Для раствора cs2- ацетон при 35.2 ос получены следующие данные: 

xcs
2 
(р-р) о 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0 

Pcs
2
, кПа о 37.3 50.4 56.7 61.3 68.3 

Рацетона. кПа 45.9 38.7 34.0 30.7 25.3 о 

Рассчитайте коэффициенты активности обоих компонентов в рас

творе на основе закона Рауля. 

6-17. Для раствора вода- u-пропанол при 25 ос получены следующие 
данные: 

Х11-nропанола (р-р) о 0.02 0.05 0.10 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00 

РводJ>I• кПа 3.17 3.13 3.09 3.03 2.91 2.89 2.65 1.79 0.00 

Р11·пропанола• кПа 0.00 0.67 1.44 1.76 1.81 1.89 2.07 2.37 2.90 
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Рассчитайте активности и коэффициенты активности обоих компо

нентов в растворе с мольной долей н·пропанола 0.20, 0.40, 0.60 и 0.80 
на основе законов Рауля и Генри, считая воду растворителем. 

6-18. Парциалъные молъные объемы воды и метанола в растворе с 
мольной долей метанола 0.4 равны 17.35 и 39.01 см3·молъ -t соответст
венно. Рассчитайте объем раствора, содержащего 0.4 моль метанола и 
0.6 моль воды, а также объем до смешения. Плотности воды и метанола 
равны 0.998 и 0.791 г·см· 3 соотвеп;твенно. 

6-19. Парциалъные молъные объемы воды и этанала в растворе с моль
ной долей этанала 0.2 равны 17.9 и 55.0 см3·молъ- 1 соответственно. Рас
считайте объемы воды и этанола, необходимые для приготовленив 

1 л такого раствора. Плотности воды и этанола равны 0.998 и 

0.789 г·см 3 соответственно. 

6-20. Парциалъные молъные объемы ацетона и хлороформа в растворе с 
мольной долей хлороформа 0.4693 равны 74.166 и 80.235 см3·моль- 1 со
ответственно. Рассчитайте объем такого раствора, имеющего массу 

1 кг. 

6-21. Плотность 50% (по массе) раствора этанолавводе при 25 ос равна 
0.914 г·см 3

• Рассчитайте парциальный мольный объем этанола в этом 
растворе, если парциальный мольный объем воды равен 17.4 см3·моль·-l. 

6-22. Общий объем раствора этанола, содержащего 1.000 кг воды, nри 
25 ос описывается выражением 

V(мл) = 1002.93 + 54.6664 т- 0.36394 т2 + 0.028256 т3, 

где т - моляльность раствора. 

Рассчитайте парциальные мольные объемы воды и этанола в рас

творе, состоящем из 1.000 кг воды и 0.500 кг этанола. 

6-23. Парциалъный мольный объем K2S04 в водном растворе при 25 ос 

описывается выражением 

где т - МОЛЯЛЪИОСТЪ раСТВОра. 

Исnользуя уравнение Гиббса-Дюгема, получите выражение для 

nарциального мольнога объема воды в этом растворе. Мольный объем 

ЧИСТОЙ ВОДЫ при 25 °С равен 18.079 СМ3·МОЛЪ- 1 • 

6-24. При 18 ос общий объем раствора, образующегося при растворе

нии MgS04 в 1 кг Н20, описывается уравнением 

V( см3) = 1001.21 + 34.69·(т- 0.07)2
• 

Рассчитайте парциальные мольные объемы компонентов при 

т= 0.05. 
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6-25. В какой пропорции (а) по мольной доле, (б) по массе следует сме
шать гексан и гептан, чтобы достичь наибольшего значения энтропии 

смешения? 

6-26. Для газирования воды в домашних условиях используют сифон, в 
котором создается давление двуокиси углерода 5.0 атм. Оцените мо
лярную концентрацию образующейся содовой воды. 

6-27. Бензол и толуол образуют практически идеальный раствор. Тем
пература кипения чистого бензола равна 80.1 °С. Рассчитайте разность 
химических потенциалов бензола в растворе и в чистом виде при тем

пературе кипения и х6ензо11а = 0.30. Чему было бы равно давление пара, 
если бы в действительности коэффициент активности бензола в этом 

растворе был бы равен 0.93, а не 1.00? 

6-28. Выведите выражения для химического потенциала J.ll и коэффи

циента активности у 1 первого компонента субрегулярного раствора. 

6-29. Выведите выражения для химических потенциалов и коэффици
ентов активности компонентов атермального раствора. 

6-30. Выведите выражения для химического потенциала J...t2 и коэффи

циента активности у2 второго компонента квазирегулярного раствора. 

6-31. Избыточную энергию Гиббса раствора метилциклоrексана (МСН) 
и тетраrидрофурана (THF) при 303.15 К можно аппроксимировать вы
ражением: 

c;ex=RT·x(1-x}{0.4857--0.I077(2x-1)+0.0191(2x-1)2
}, 

где х- мольная доля метилциклогексана. 

Рассчитайте энергию Гиббса смешения раствора, образующегося из 

1.00 моль мен и 3.оо моль тнF. 

6-32. Избыточная энергия Гиббса искоторой бинарной смеси описыва
ется выражением gRTx(l - х), где g- постоянная величина, х- мольная 

доля растворенного вещества Л. Получите выражение для химических 

потенциалов компонентов А и В в растворе и изобразите их концентра

ционную зависимость. 

6-33. Коэффициент активности у2 , выраженный в мольных долях рас

творенного вещества, в разбавленном растворе равен у2 = ехр{ах2), где 
а = const при данной температуре. Выведите выражение для коэффици
ента активности у 1 через а и х 1 • 

6-34. Относительный химический потенциал калия в жидких растворах 
К - Rb описывается уравнением 

~J.lк = J.lк- J.l0к = RT·Iп( 1 - х) + i·(-56.334 + 8.251·х). 

Выведите выражение для расчета концентрационной зависимости 

химического потенциала второго компонента (Rb) этого раствора. 
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6-35. Рассчитайте минимальную осмотическую работу, совершаемую 
почками для выделения мочевины при 36.6 ос, если концентрация мо
чевины в плазме 0.005 моль·л .. 1, а в моче 0.333 моль·л- 1 • 

6-36. l О г полистирола растворено в 1 л бензола. Высота столбика рас
твора (плотностью 0.88 r·см- 3 ) в осмометре при 25 ос равна 11.6 см. 
Рассчитайте молярную массу полистирола. 

6-37. Белок сывороточный альбумин человека имеет молярную массу 
69 кг· моль .J. Рассчитайте осмотическое давление раствора 2 г белка в 
1 00 см3 воды при 25 ос в Па и в мм столбика раствора. Примите плот
ность раствора равной 1.0 r·см -з. 

6-38. При 30 ос давление пара водного раствора сахарозы равно 

31.207 Торр. Давление пара чистой воды nри 30 ос равно 31.824 Торр. 
Плотность раствора равна О. 99564 г·см -J. Чему равно осмотическое дав
ление этого раствора? 

6-39. Плазма человеческой крови замерзает nри -0.56 °С. Каково ее ос
мотическое давление nри 3 7 °С, измеренное с помощью мембраны, 
проницаемой только для воды? 

6-40. Молярную массу фермента оnределяли, растворяя его в воде и из
меряя высоту столбика раствора в осмометре при 20 °С, а затем экстра
полируя данные к нулевой концентрации. Получены следующие данные: 

с, мr·см·-з 3.211 4.618 5.112 6.722 
h,см 5.746 8.238 9.119 11.990 

Рассчитайте молярную массу фермента. 

6-41. Молярную массу липидаопределяют по повышению температуры 
кипения. Липид можно растворить в метаноле или в хлороформе. Тем

пература кипения метанола 64.7 ос, теплота испарения 262.8 кал·г- 1 • 
Температура кипения хлороформа 61.5 °С, теплота испарения 

59.0 кал·r- 1 • Рассчитайте эбулиоскопические постоянные метанола и 
хлороформа. Какой растворитель лучше использовать, чтобы опреде

лить молярную массу с большей точностью? 

6-42. Рассчитайте температуру замерзания водного раствора, содержа
щего 50.0 г этиленгликоля в 500 r воды. 

6-43. Раствор, содержащий 0.217 г серы и 19.18 г CS2, кипит при 

319.304 К. Температура кипения чистого CS2 равна 319.2 К. Эбулио
скопическая постоянная CS2 равна 2.37 К·кr·моль- 1 • Сколько атомов се
ры содержится в молекуле серы, растворенной в cs2? 

6-44. 68.4 г сахарозы растворено в 1000 r воды. Рассчитайте: 
а) давление пара, 

б) осмотическое давление, 

в) температуру замерзания, 

r) температуру кипения раствора. 
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Давление пара чистой воды при 20 ос равно 2314.9 Па. Криоскопиче
ская и эбулиоскопическая постоянные водь1 равны 1.86 и 0.52 К.кг·моль- 1 

соответственно. 

6-45. Раствор, содержащий 0.81 г углеводорода Н(СН2)пН и 190 r бро
мистого этила, замерзает при 9.47 °С. Температура замерзания броми
стого этила 10.00 ос, криоскопическая постоянная 12.5 К·кг·моль- 1 • 
Рассчитайте n. 

6-46. При растворении 1.4511 г дихлоруксусной кислоты в 56.87 г че
тьtреххлористого углерода точка кипения повышается на 0.518 град. 
Температура кипения CCI4 76.75 °С, теплота испарения 46.5 кал·г- 1 • Ка
кова кажущаяся молярная масса кислоты? Чем объясняется расхожде

ние с истинной молярной массой? 

6-47. Некоторое количество вещества, растворенное в 1 00 г бензола, 
понижает ,точку его замерзания на 1.28 ос. То же количество вещества, 
растворенное в l 00 г воды, понижает точку ее замерзания на 1.395 °С. 
Вещество имеет в бензоле нормальную молярную массу, а в воде пол

ностью диссоциировано. На сколько ионов вещество диссоциирует в 

водном растворе? Криоскопические постоянные для бензола и воды 

равны 5.12 и 1.86 К·кг·моль-1 • 

6-48. Определите молярную массу у-глобулина по результатам измере
ния осмотического давления изоэлектрических растворов у-глобулина в 

0.15 М NaCJ при 37 °С. Плотность растворителя равна 1000.2 кг·м-3 • 

с (г·л- 1 ) 12.6 23.5 36.2 58.1 

h, см растворителя 7.10 21.00 46.00 112.20 

6-49. Молярную массу гемоглобина определяли, растворяя его в воде и 
измеряя высоту столбика раствора в осмометре при 20 °С. Плотность 
растворителя равна 999.8 кг·м-3 • Рассчитайте молярную массу гемогло
бина, если получены следующие результаты 

0.5 2 3.5 

h,см 0.270 0.690 2.030 5.160 

6-50. Было показано, что изоэлектрические растворы денатурированной 
альдолазы в смеси 6 М хлористого гуанидина и 0.1 М меркаптоэтанола 
при 25 ос имеют следующие осмотические давления: 

с альдолазы, r·см-3 0.0012 0.0018 0.0027 0.0037 0.0051 

h,см растворителя 0.66 1.01 1.56 2.22 3.19 

Плотность растворителя равна 1.14 г· см -з. Чему равна молярная 
масса денатурированной альдолазы? Как можно прокомментировать 

полученный результат, если известно, что молекула нативной альдола

зы, содержащая несколько полипептидных цепей, имеет молярную мас

су 158000 r·моль- 1 ? 
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§ 7. Гетерогенные равновесия. 
Правило фаз Гиббса. Фазовые равновесия 

в однокомпонентных системах 

Вещества. образующие термодинамическую систему, могут нахо

диться в различных агрегатных состояниях - твердом, жидком и газо

образном. Система, между частями которой нет поверхностей раздела, а 

интенсивные свойства одинаковы в любых точках, называется го.могеи

ной. Если части системы разграничены поверхностями раздела, на ко

торых происходит скачкообразное изменение некоторых свойств, то та

кие системы относят к гетерогенным. Любая гетерогенная система 

состоит из нескольких фаз. Фаза - гомогенная часть гетерогенной сис

темы, ограниченная поверхностью раздела1 • Фаза может быть образо
вана одним или несколькими составляющими веществами. Напомним 

(см. § 1 ), что составляющими называют любые структурные единицы, 
которые отражают количественный и качественный состав фазы. Ком

поненты- это минимальный набор веществ, достаточный для получе

ния всех других составляющих. 

Фазы и составляющие вещества выбирают, как правило, на основа

нии результатов фазо~ого или химического анализов. Для определения 

компонентов и независимых реакций в сложных системах необходимо 

дополнительно располагать сведениями о кинетике взаимных превра

щений составляющих веществ. Если какие-либо из составляющих не 

вступают в химические реакции по кинетическим причинам или непод

вижны (т.е. не могут перемещаться из одной фазы в другую), то такие 

вещества всегда считаются компонентами. Если кинетические ограни

чения отсутствуют, то процедуру выбора компонентов можно формали

зовать с исnользованием методов линейной алгебры. Так, в случае го

могенной системы число компонентов равно рангу формульной 
2 u 

матрицы , а число независимых реакции - разности между числом со-

ставляющих и компонентов (см. пример 7-1). 
В гетерогенных системах числа компонентов и фаз связаны между 

собой соотношением, получившим название npaвwta фаз Гиббса. 

Правило фаз Гиббса 

Рассмотрим закрытую систему, состоящую из К компонентов, каж

дый из которых может находиться в Ф фазах. Определим число степе

ней свободы системы, С, как число переменных, которые можно варьи-

1 Согласно Дж.Гиббсу <<фаза- состояние вещества, не зависящее от разме
ров и формы системы». 

2 Формульная матрица системы матрица, каждый столбец которой выра
жает элементный состав одного составляющего вещества. 
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ровать, не изменяя фазового состояния системы. Оно равно разности 

между общим количеством переменных, описывающих состояние сис

темы. и числом уравнений, связывающих эти переменные. 

Состояние системы оnределено, если заданы количества компонен

тов и параметры, характеризующие силовые (термический, механиче

ский и т.п.) контакты системы с окружением. Число таких контактов 

(обозначим их через т) равно числу слагаемых PjdxJ в правой части 

уравнения 

dU = LPidx.i + LJl,dni. 
j 

В каждой фазе независимыми являются (К - I) концентраций ком
понентов (поскольку сумма мольных долей комnонентов в каждой фазе 

равна единице). Если число фаз равно Ф, то общее число переменных, 

необходимых для полного описания состояния системы, составляет 

{т + Ф(К - 1)}. При этом следует принимать во внимание наличие 
К( Ф- 1) уравнений связи между этими переменными: 

1-ый компонент: llJ(o.) = lli(P)' J.lJ(a) = J.li(&) • ... , llt(o.) = llt{ф) 

2-ой компонент: ll2(a.) = ll2(13)' fl2(a.) = fl2(&) ' ... , J.l2(o.) = fl2(ф) 

К-ый компонент: 

Всего К( Ф- 1) уравнений 

Если имеются и другие условия связи между переменными ( обозна
чим их п), то их также необходимо учитывать при оnределении числа 

степеней свободы системы. Например, если в системе протекают хими

ческие реакции, тоn равно числу независимых уравнений реакций. 

В общем случае число независимых переменных будет равно: 

С= т + Ф(К- 1) -К( Ф- l)- n =т- n +К- Ф. 

1 
Полученное выражение называют правwюм фаз Гиббса . Если т = 2 

(термическое и механическое равновесия) и отсутствуют дополнитель

ные условия связи (n = 0}, то приходим к наиболее распространенной 
форме записи правила фаз 

С=К-Ф+2. 

Присутствие в системе неподвижных компонентов никак не отра

жается на числе степеней свободы, так как такие компоненты не участ

вуют в химических контактах между фазами. 

1 В некоторых учебниках предлагается иной вывод правила фаз (см. напри
мер, [91 в списке литературы к главе 1 ). 
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Расчетыравновесий 

в гетерогенных и гомогенных системах 

Общим условием равновесия закрытой системы при постоянстве 

темnературы и давления является минимум энергии Гиббса системы по 

внутренним переменным. При расчетах гомогенных (химических) равно

весиИ: внутренними переменными являются количества составляющих 

веществ, гетерогенных количества фаз и составы каждой из них. Так 

как система закрыта, количества составляющих не могут изменяться не

зависимо, они связаны уравнением материального баланса (см. табл. 7.1). 
Поэтому речь идет о нахождении условного экстремума функции G. 

При рассмотрении химических равновесиИ: на концентрации со

ставляющих веществ накладывается естественное условие - они долж

ны быть nоложительными. В равновесной смеси всегда присутствуют 

все возможные составляющие, пусть даже в незначительных количест

вах. Количество каждого из составляющих веществ в условиях динами

ческого равновесия может изменяться в любую сторону (как уменьше

ния, так и увеличения), т.е. возможны двухсторонние вариации 

концентраций составляющих (см. рис. 7 .1.а). В этом случае условие 
равновесия записывается как 8Gp,7:n =О. 

G 

(а) 

(дG!д~)р.т= О 

оG1>.т= О 

• t 
\ 
\ 
\ 
\ 
\ 
\ 

\ 
\ 

\ 

' ' ' ',-~ 
/ 

/ 
/ 

(б) 

,_.fm>O 

(OG/дn)p.T > 0 

oGp.r> о 

.,..41-t-•lllon~O 
on>O 

(дG!дп)р.т= О 

оGр.т о 

n 

Двухсторонний (а) и граничный (б) экстре.wу.uы энергии Гиббса 

при расчетах химических (а) и фазовых (б) равновесий. 
Рис. 7.1 

При равновесии в гетерогенной системе некоторые из возможных 

фаз могут при заданных условиях отсутствовать. Соответственно, при 

расчетах гетерогенных равновесиИ: рассматривают две ситуации. 

l. Если какая-то фаза присутствует в равновесной смеси, то воз
можны двухсторонние вариации ее количества, и условие равновесия 

записывается аналогично химическому равновесию, т.е. 8Gp,T,n =О; со

ответствующее частное условие равновесия: 
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2. Если же фаза в смеси отсутствует, то ее количество может только 
возрастать, т.е. реализуются односторонние вариации соответствующей 

внутренней переменной fm, >О. Значит, имеет место граничный экстре

.мум (см. рис. 7.1.6). Тогда условие равновесия заnишется в виде нера

венства о G r.7:n > О и 

11·1 > 11·" rt rt · 

Ограничения на значения внутренних nеременных приводят к раз

личным формулировкам условий равновесия в гомогенных и гетеро

генных системах, что схематически отражено в табл. 7.1. Эти различия 
необходимо учитывать при постановке и решении задач на расчет фазо

вых и химических равновесиИ. 

Таблица 7.1 Расчеты равновеснй в гомогенных 

н гетерогенных снетемах (при р, Т, n = const) 
(i- нумерация комnонентов,j- составляющих, k- фаз) 

Химические (гомогенные) Фазовые (гетерогенные) 

равновесия равновесия 

Исходные даюrые 

р, Т, n, р, Т, n, 
набор всех возможных 1 набор возможных фаз, 

составляющих веществ, G/p, Т, х1) . с<*>(р, Т, п,щ) 

Определяемые параметры 

равновесный состав х1 фазовый состав системы п(*), 
гомогенной смеси веществ химический состав х1 каждой 

из сосуществующих фаз 

Условие равновесия общее- min G при р, Т, n = coпst 

f>Gp.7:n =О, G = "E-/Y;GmiP• Т, Xj) 8G О G - !: <*>G С*> (р Т. <*>) p,1',n ;;:: , - kп m , ,п; 

Дополнительные условия (условия материального баланса) 

п;=L:au~· !:х1 = 1, Nj>O п =.rп<k> п<k>>о 
1 1 ' 1 -

У слови е равновесия частиое 

!:1~1 v1 = О, ~1 = L:,ay~1 ~,'г~/' 

В таблице приняты следующие обозначения: N;- количество j-ro состав
ляющего, х; - мольная доля j-ro составляющего, у,щ_ количество k-ой фазы, 
n1 - количество i-ro комnонента, а!! число мол ей i-ro комnонента в j-ом состав
ляющем2, v1 - стехиометрический коэффициент nередj-м составляющим в урав
нении химической реакции, ('), (")- индексы равновесна сосуществующих фаз. 

1 возможных веществ, т.е. таких веществ, которые в nринциnе могут обра
зовываться из заданных комnонентов nри заданных условиях (необязательно 

nри равновесии) 
2 или стехиометрический коэффициент при i-ом компоненте в формуле j-ro 

составляющего вещества (Аа Ба .... Са ) 
л. в. с. 

J J J 
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Условия равновесия можно представпять как в аналитическом, так и 

в графическом виде. Диаграммы, выражающие зависимость состояния 

системы от внешних условий, называют диаграммами состояний, или 

фазовыми диаграммами системы. Для экспериментального определе

ния диаграмм состояния используют различные аналитические мето

ды- дифференциальный термический анализ (ДТА), дифференциаль

ную сканирующую калориметрию (ДСК), термагравиметрию (ТГ), 

рентгенафазовый анализ (РФА) и др. Фазовые диаграммы можно также 

рассчитать, используя общие или частные условия равновесия. 

Фазовые равновесия 

в однокомпонентной системе 

Расчеты фазовых равновесий в однокомпонентных системах рас

смотрим на nримере системы, в которой образуются 4 фазы: две кри
сталлические (s1 и s2), жидкость (l) и газ (g). Можно предложить не
сколько способов решения этой задачи. 

/. Расчет фазовых равновесий из общего условия равновесия (тiп G) 

Энергия Гиббса гетерогенной системы, состоящей из внутренне 

равновесных фаз в силу экстенсивности функции G, может быть запи-. 
сана в виде: 

G = G51 + CS2 + G1 + Gg = n51 Gm51 + n52Gms2 + n1Gm1 + ngGm g' 

условие материального баланса: n = n51 + n52 + n1 + ng. При записи этого 
выражения используют все фазы, которые могут существовать в систе

ме. Какие из них реально существуют при заданных условиях, а какие

нет, покажет расчет равновесий. Очевидно, что при выnолнении nрави

ла фаз количества некоторых фаз в (7.3) будут равняться нулю, то есть, 
по этим nеременным функция G будет иметь граничный экстремум. 
Минимум этой функции можно найти, используя стандартные nакеты 

программ, nредназначенные для решения задач линейного nрограмми

рования. Графический способ нахождения минимума энергии Гиббса 

представлен на рис. 7.21
• 

Пусть система находится при давлении р1 и температуре Т1 • Как 

видно ~з рис. 7.2.а, минимальному значению энергии Гиббса системы 

отвечают нулевые количества фаз s2, 1 и g, т.е. nри этой температуре 
устойчивой будет единственная фаза s1, количество которой оnределя

ется уравнением материального баланса. При достижении температуры 

r•-+S2 (давление не изменяется) минимум функции G достигается при 

иенулевых количествах s1, s2 и нулевых- 1 и g. При этом количества 

1 Обратите внимание, что для газа положение кривой [ G - Но], зависит от 
фиксированного значения р, в то время как для конденсированных фаз при не
больших давлениях этой зависимостью можно пренебречь. 
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фаз s1, s2 произвольны при соблюдении условия n = ns1 + ns2• Таким об

разом, при температуре 'Г 1 -"52 равновеемо сосуществуют две твердые 

фазы s1 и s2• Аналогичные рассуждения можно повторить для темпера

туры 'Г2 ....... 
1
• которая соответствует равновесию твердой s2 и жидкой фаз 

при давлении р,. 

(а) 

G-H0 .. 1"····· : ........... . 
, •••••••••·• Р1 = const t ••• 

j............ ················ 
f·-... . ...;......... ······· 
: ' ....... ,~..,.... ••••• •• '· (s1) 
t : ·..:-::. • ..::.::...... ---
1 ~ ........... ~ ......... (52) ; ...... , .. , 
: ; :"'t. {1) 
: 1 1 ' (g) 
1 ~ i 

(б) 

1 ....... 
f"•• •••• 

1 ••••••••• 1 ••• 
...... 1 ........ . 

..... ' .... ' ..... ..... ...... ······-. .. 
1 .... ...... •• 

_....._:==. " ······· .. 
f '< .. """"-..", .• 

р2 const 

т 

Рис. 7.2 Температурные зависимости энергий Гиббса различиых фаз 
однокомпонентной системы 

Рис. 7.3 

На рис. 7.2.б приведсны графики завис11мости энергий Гиббса от 

температуры для всех четырех фаз при другом давлении (р2). Как видно 
из рисунка, при изменении давления от р1 до р2 изменяется температу

ра, при которой равновеемо сосуществуют две твердые фазы. При дав

лении р2 и температуре Т тр.т. пересекаются линии, оnисывающие темnе
ратурные зависимости энергий Гиббса трех фа.1; это озна{шет, что 

одновременно равновеемо сосуществуют три фазы s2, 1 и g. На фазовой 
диаграмме это состояние изображается тройной точкой. 

р 

! 
\ 
' ~ S2 

р 1 -··-·-··J····---·-·-·-·-·· .. 

Р2 1 ···--··l""'---·-··--... 

т'-+g 

Фрагмеит фазовой диаграм.Jwы 

однокомпонентной систшны 

g 

Повторяя анапогичные 

рассуждения для других дав

лений и температур, можно 

построить фазовую диаграм

му однокомпонентной систе

мы, фрагмент которой пред

ставлен на рис. 7.3. Следует 
обратить внимание на тот 

факт, что для расчета фазовых 

равновесий необходимо знать 

зависимости энергий Гиббса 

каждой из фаз во всей облас-

ти изменения nеременных р и 

Т. Границы устойчивости той 

или иной фазы как раз и оn

ределяются в ходе таких рас

четов. 
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Преимуществом представленного способа решения задачи расчета 

равновесий является одновременное определение и условий равнове

сия, и условий стабильности фаз. 

II. Расчет фазовых равиовесий из частиых условий равновесия 
В силу постоянства состава в однокомпонентной системе химиче

ский nотенциал компонента совпадает с мольной энергией Гиббса: 

П-а: Использование условий равновесия в интегршtышй форме 

При расчете фазовой диаграммы можно исходить из равенства 

мольных энергий Гиббса комnонента в сосуществующих фазах ' и ": 

Так как в рассматриваемой системе могут существовать четыре раз

личные фазы, то для расчета фазовой диаграммы необходимо решить 

шесть уравнений: 

Gms1(p,7) = Gш "2(р, 7), Gшs2(p,7) = Grn1(p, Т), 

Gш51 (р,7) = Gш1(р,7), Gшs2(p,7) = Gmg(p,Т), 

Grn51(p,7) = Gшg(p, Т) Gm1(p, 1) = Gmg(p, 1) 

Линии, изображающие эти решения, приведены на рис. 7.4. 

(б) 

р р 

т т 

Фазовая диаграмма однокомпоиентпой системы: 

(а)- результаты расчета равиовесий ( 7. 7), (б) устойчивые равновесия 

(7.4) 

(7.5.а) 

(7.5.6) 

(7.6) 

(7.7) 

Рис. 7.4 
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(7.8.а) 

(7.8.6) 

(7.9) 

(7.10.а) 

(7.1 0.6) 
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Чтобы от набора линий, изображающих равновесие фаз во всей об

ласти существования переменных, перейти к равновесной диаграмме 

состояний, надо отделить стабильные равновесия от метастабильных. 

Как видно из рисунка, уже в случае четырех фаз это вызывает некото

рые затруднения, а при увеличении числа фаз или компонентности сис

темы задача становится практически неразрешимой. В такой ситуации 

для построения фазовой диаграммы удобнее использовать условие ми

нимума энергии Гиббса системы. 

или 

ll-6: Использование условий равновесия в диффереиииальной форме 
В каждой точке кривой фазового равновесия выполняется условие: 

-S~dT + V~dp = -s;dт + V~dp. 

Из последнего равенства получаем уравнение Клапейропа 

d S" -S' ...}!!_= m m 

dT V" -V' m m 

/J.ф.п. Н m 

ТАф.п.Vm 

где /J.ф 11.Hm - мольная энтальпия равновесного фазового перехода (плав

ления dплдn, испарения AиcnHm, возгонки /J.сублНm, перехода между кри

сталлическими модификациями), Aф.n.Vm- разность мольных объемов 

фаз, находящихся в равновесии. 

Для процессов испарения и возгонки уравнение (7.9) можно преоб
разовать, считая, что мольным объемом конденсированной фазы (жид

кости или твердого тела) Vкоtщ можно пренебречь по сравнению с моль

ным объемом пара Vnap• а пар подчиняется уравнению состояния 

идеального газа. Подставляя 

( Vnap- Vконд) ::::::; Vnap = RТ/р, 

получаем уравнение Клаузиуса-Клапейрона: 

dp Асуб;1Н m РАсублНm dp АиспНm = p/J.иcr1H m 
= ::::: 

dT тvпар RT 2 dT тvllap RT 2 

или после разделения переменных: 

d Jnp= 
АсублН m dT 

d Jnp= 
АислНm dT 

R ., ' R 
·-2 . 

т- т 

Интегрирование последних уравнений в предположении, что 

Афп.Нm не зависит от темnературы (что справедливо в узком интервале 

температур), дает: 
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А Hm ln р = __ ___.:.. __ + С, 
RT 

где С константа интегрирования. 

Зависимость ln р от 
1ff линейна. а наклон 

прямой равен -Аф.пНщ/ R 
(см. рис. 7.5). 

По уравнениям (7.11) 
можно рассчитать эн

тальпию испарения или 

возгонки, исходя из зна

чений давления пара при 

нескольких (минимум -
двух) температурах. 

Мольные энтальпии 

возгонки, плавления и 

испарения при фиксиро

ванной температуре свя

заны соотношением: 

lnp 

tg а=-~ Ф n.llmiR 

Определение эитШiьпии испарения 

или возгонки (точкаJИи обозначены 
экспериментШiыtые даниые) 

АсублН = АплН + АиспН. 

1/Т 

Энтальпию испарения жидкости можно приближенно оценить по 

npaвWJy Трутона, согласно которому мольная энтропия исnарения в 

нормальной точке кипения Ткип (при 1 атм) приблизительно постоянна: 

Правило хорошо выполняется для нсполярных жидкостей. 

Зависимость энтальпии фазового перехода от температуры можно 

рассчитать, интегрируя выражение 1: 

При равновесии конденсированной фазы с идеальным газом второе 

слагаемое близко к нулю: 

( дАН) =АС 
ат фаз.равн р . 

1 Вывод этой формулы см. в примере 7-2. 
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(7.11.а) 

(7.11.6) 

Рис. 7.5 

(7.12) 

(7.14.6} 
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(7.15.а) 

(7.15.6) 

(7.16) 

(7.17.а) 

(7.17.6) 
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Интегрирование последнего выражения приводит к 

Для небольших интервалов темnературы можно считать, что 

А.С'р = const. В этом случае из уравнения (7.15.а) получаем: 

дф.11.Н(1) =дНо + Т де", 

где де" - разность теплоемкостей фаз, находящихся в равновесии, 

дН0 - константа, определяемая из известных значений 6Ф nH и де". 
Подставляя уравнение (7.15.б) в уравнение (7.10.б) с последующим 

интегрированием, приходим к выражению: 

W !':.С 
lnp= --0 +--Р lnT+e 

RT R ' 

в котором С определяют из известных значений р, дНо и де". 

Описанные выше превращения «кристаллическая фаза (s1) ~ кри

сталлическая фаза (s2)», «кристаллическая фаза ~ жидкость (1)», 
«кристаллическая фаза ~ пар (g)», «жидкость ~ пар» относятся к фа
зовым переходам первого рода, т.е., к переходам, nри которых скачко

образно изменяются первые производные от химического nотенциала, 

Sm и Vm (рис. 7.6). При фазовых переходах второго рода nервые про
изводные от химического nотенциала непрерывны, а претерпевают 

разрыв вторые производные: теплоемкость, коэффициент объемного 

расширения а и коэффициент изотермической сжимаемости (3. К 

фазовым переходам второго рода относятся переходы, связанные с 

изменением симметрии кристаллической решетки, превращение фер

ромагнитных веществ в парамагнитное состояние, переход в сверх

проводящее состояние в отсутствие поля 1 • Связь между давлением и 
тем nературой для фазовых переходов второго рода дается уравиеиия

.71-1U Эренфеста: 

dp д(аV) 
-=-
dT д(J3V) 

1 В магнитных полях nереход из сверхnроводящего состояния в несверх· 
nроводящее соnровождается скачкообразным изменением энтропии и объема, 

т.е. по принятой классификации относится к фазовым переходам первого 

рода. 
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1 

: 1 v .. ·· 
1 •• •• 
1 •• 11 

.~····· 
••• 1 

•• • 1 .. .. .. .. 

т 

1 1 
1 

~ .... 
1 ••••••• 1 •• 

11 .<f··· .. ·· . •• 1 
•• 1 .. ·· . 

•• 1 
1 

~ 
1 

1 

А .. . 
.. 1 

••• 1 •••••• 11 .. ·· ) ········· •••• r 

т 

т .... . 
1 т 

Изменение термодииамических фуикций 

при фазовых переходах первого и второго рода 

~РИМЕРЫ 1 

Пример 7-1. Определите число компонентов и число независимых 
реакций для системы, состоящей из 0 2, Н2• NO, N20 4 и H20<r)· 

Реш.ение: число составляющих равно 5. Для определения числа 
компонентовинезависимых реакций составляем формульную матрицу 

02 н2 NO N204 Н 20 2 о 1 4 
о 2 о 1 4 1 

[А]== о 2 о о 2 
н о 2 о о 2 
N о о 2 о 

о о 1 2 о 

и определяем ее рашJ. Определитель 3-ro порядка 

2 о 1 
о 2 о 

о о 1 

1 Напомним, что рангом матрицы называется наивысший порядок отлично
го от нуля оп~делителя, рассчитанного среди набора всевозможных матриц, 

включающих исходную матрицу и матрицы, образованные из нее последова

тельным исключением строк и столбцов. 

Рис. 7.6 
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отличен от нуля, следовательно, ранг матрицы равен 3. Компонентами 
не может служить набор 0 2, NO и N20 4, так как исключение из фор
мульной матрицы 1-го и 3-го (1-го и 4-ro или 3-го и 4-го столбцов) не 
изменяет ранга оставшейся матрицы. Поэтому в качестве компонентов 

· можно взять, например, 0 2, Н2, NO. Тогда независимыми реакциями 
будут 2 (2 =5-3) реакции: 

2 NO + О2 =N204 

2 NO + О2 = N204 

о.5 о2 + н2 = н2о. 

Н2 + 0.5 N204 = NO + Н2О 

или любые линейные комбинации реакций (1), (11). 

(1) 

(11) 

О т в е т . Число компонентов равно 3, число независимых реак
ций- 2. 

Пример 7-2. Покажите, как рассчитать в общем случае температур
ную зависимость энтальnии фазового перехода вдоль кривой фазового 

равновесия (при изменении и р и 1). 
Решеиие: в общем случае 

dН(р,Т)=(дН) dр+(дН) dT 
др r ат р 

Ранее было показано, что 

Для каждой из сосуществующих фаз можно записать: 

dН'(р,Т) ~ (-т(~') Р + V')dp + С~dТ 

dH"(p,T) ~(-т(~·) р + v· )dp +С;dт 

Вычитая из второго равенства первое, получаем 

Разделив полученное уравнение на dT при условии движения вдоль 
фазовой кривой, приходим к выражению 

( дМ!(р,Т)) =де dT + (дv- т(адv) )(др_) 
дТ Фаз.равн Р дТ Р дТ Фаз.равн. 
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С учетом уравнения Клапейрона это выражение преобразуется 

( д!J.H(p.T)J =ACPdT+(llv-т(д!lVJ )· !J.H. 
дТ Фачавн. дТ Р Т !J.V 

Пример 7-3. Рассчитайте изменение давления, необходимое для 
изменения температуры плавления льда на 1 °С. При О ос энтальпия 
плавления льда равна 333.5 Дж·r 1

, удельные объемы жидкой воды и 
льда равны Vж. = 1.0002 см3 ·r- 1 и Vтв. = 1.0908 см3 ·r- 1 • 

Решение. Изменение объема при плавлении льда равно 

dp = !J.nлH = 
333·5 =-1.348·107 (Па·К- 1)=-133 атм·К- 1 • 

dT Т !3. V rL, 2 7 3. l 5 · ( - 9. 06 · l О -s ) 

Таким образом, при повышении давления на l 33 атм температура 
плавления льда понижается на 1 градус. Знак «минус» показывает, что 
при nовышении давления температура плавления понижается. 

Ответ. !J.p= 133 атм. 

Пример 7-4. Рассчитайте давление пара жидкого брома при 25 °С, 
если дро газообразного брома равна 3.110 кДж·моль- 1 • 

Решеиuе. Aиcr1G0 брома равно 

откудар = 0.2852 атм. 
От в е т .р= 0.2852 атм. 

Пример 7-5. Рассчитайте давленИе, при котором графит и алмаз на
ходятся в равновесии при 25 °С. дtGo алмаза равно 2.900 кДж·моль- 1 • 
Примите плотности графита и алмаза равными 2.25 и 3.51 г·см-3 , соот
ветственно, и независящими от давления. 

Решение. Изменение объема при переходе от графита к алмазу 

равно 

AV= 12·(-
1
-- -

1-J · 10-6 = -1.91·10-6 м3·моль·-l 
3.51 2.25 

При начальном давлении р 1 разность мольных энергий Гиббса 

!J.G1 = 2900 Дж·моль- 1 , а при конечном давлении Р2 разность !J.G2 =О. 
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Поскольку 

Отсюда 

дG - дG О - 2900 
Р2 = 2 1 + р1 = 

6 
+ 1 О 1325 = 1.52·1 09 Па= 1.5·1 04 атм. 

дV -1.91·10-

Ответ .р= 1.5·104 атм. 

Пример 7-6. Темnература киnения бензола nри давлении 1 атм рав
на 80.1 °С. Оцените давление пара бензола nри 25 °С. 

Решение. Давление пара бензола nри Т1 = 353.3 К равно р1 = 1 атм. 
По nравилу Трутона 

АиспН = 88·353.3 = 31.1 кДж· моль -l. 

Подставим эти данные в уравнение (7.11.б). Получим: 

ln - 2 = - , откуда Р2 = 0.141 атм. р 31100 ( 1 J ) 
l 8.314 353.3 298.2 

Ответ .р= 0.141 атм. 

L_!АДАЧИl 

7-l. Система содержит химические элементы А, В, С, образующие в га
зовой фазе молекулы АВ, А2В2, В2С и А3В2 • Укажите комnонентный со

став системы. 

7-2. Оnределите число компонентов и число независимых реакций в 
системе, состоящей из: 

а) NНз, HCI, NH4CI(г); 

б) О2, Н2. H20<r>• H202(r); 
в) Н2, Cl2, Br2, НС1(г)• HBr(r). 

7-3. Определите число степеней свободы перечисленных систем: 
а) СО, СО2, О2, Н2, H20(r); 
б) СО, COz, О2, Н2, Н2О(Ф Н2О(ж)· 
Как изменится вариантность систем (а, б), если: 

1) системы находятся во внешнем nоле; 
2) в системе заторможены все химические nревращения? 
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7-4. На рисунке изображены температурные зависимости энергий Гиб
бса фаз германия. Определите, какая фаза будет термодинамически ста

бильна nри темnературе: 

а) 700 К, 
б) 1500 К? 

300 500 700 900 1100 1 300 1500 1700 1900 

Т( К) 

7-5. На рисунке изображены температурные зависимости энергий Гиб
бса фаз фосфора. Определите, какая фаза будет термодинамически ста

бильна nри температуре: 

а) 500 К, 
б) 1300 к. 
Какая фаза может существовать только как метастабильная? 

300 500 700 900 1100 1300 1500 

Т( К) 

7-6. Рассчитайте давление, nри котором две формы СаСО3 - кальцит и 

арагонит- находятся в равновесии nри 25 °С. D.,G0 кальцита и арагони

та при 25 ос равны -1128.79 и -1127.75 кДж·моль- 1 соответственно. 
Примите, что nлотности кальцита и арагонита равны 2.71 и 2.93 г·см-3 

соответственно, и не зависят от давления. 
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7-7. Рассчитайте температуру, при которой две формы СаСО3 - кальцит 

и арагонит - находятся в равновесии при давлении 1 атм. При 25 ос 
дро кальцита и арагонита равны -1128.79 и -1127.75 кДж·моль- 1 соот
ветственно, а дrН.О равны -1206.92 и -1207.13 кДж·моль-1 соответствен
но. Считайте, что дСр =О. 

7-8. дсG-0 жидкой и газообразной воды при 25 °С равны -237.129 и 
-228.572 кДж·моль- 1 соответственно. Рассчитайте давление пара воды 
при 25 °С. 

7-9. Плотности жидкого и твердого олова при температуре плавления 
(231.9 °С) равны 6.980 г·см-3 и 7.184 г·см-3 соответственно. Зитальпия 
плавления олова равна 1.690 ккал·моль- 1 • Определите температуру 
плавления олова под давлением 500 атм. Молярная масса олова равна 
118.7 Г•МОЛЬ- 1 • 

7-10. При замерзании бензола (5.5 °С) его плотность изменяется от 

0.879 г·см-3 до 0.891 г·см-3 • Зитальпия плавления равна 10.59 кДж·моль-1 • 
Определите температуру плавления бензола при давлении 1 000 атм. 

7-11. Плотности жидкой и твердой ртути при температуре плавления 
(-38.87 °С) равны 13.690 и 14.193 г·см-3 соответственно. Зитальпия 
плавления ртути равна 2.33 кал·г-1 • Определите температуру плавления 
ртути при давлении 3000 атм. 

7-12. Температура кипения жидкого метанола равна 34.7 ос при давле
нии 200 Торр и 49.9 ос при давлении 400 Торр. Найдите температуру 
кипения метанола при нормальном давлении. 

7-13. Давление пара диэтилового эфира при 10 ос равно 286.8 Торр, а 
при 20 ос - 432.8 Торр. Определите мольную энтальпию испарения и 
нормальную температуру кипения эфира. 

7-14. Давление пара дихлорметана при 24.1 ос равно 400 Торр, а его эн
тальпия испарения равна 28.7 кДж·моль- 1 • Рассчитайте температуру, 
при которой давление пара будет равно 500 Торр. 

7-15. Давление пара твердого С02 равно 133 Па при -1 34.3 ос и 2660 Па 
при -114.4 °С. Рассчитайте энтальпию возгонки. 

7-16. Давление пара (Торр) жидкости в интервале температур 200-260 К 
описывается уравнением: 

ln р = 16.255 - 250 1.8 1 Т. 

Рассчитайте энтальпию испарения и нормальную точку кипения 

жидкости. 
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7-17. Давление пара (Торр) жидкого бензола С6Н6 между 10 ос и 80 ос 
описывается уравнением: 

lgp = 7.960- 1780 1 т. 

Рассчитайте энтальпию испарения и нормальную точку кипения 

бензола. 

7-18. Давление пара жидкого нафталина С 10Н8 равно 10 Торр при 
85.8 ос и 40 Торр при 119.3 °С. Определите энтальпию испарения, нор
мальную точку кипения и энтропию испарения в нормальной точке ки

пения. 

7-19. Нормальная точка кипения гексана равна 69.0 °С. Оцените: 
а) мольную энтальпию испарения; 

б) давление пара гексана при 25 ос и 60 °С. 

7-20. При О ос энтальпии испарения и плавления воды равны 595 и 
79.7 кал·г- 1 соответственно. Давление пара воды при О ос равно 
4.58 Торр. Рассчитайте давление пара льда при -15 °С, считая, что из
менение энтальпии не зависит от температуры. 

7-21. Рассчитайте температуру кипения воды на вершине Эвереста 

(высота 8850 м). Энтальnию испарения воды примите равной 

40.67 кДж· моль -I. Для расчета атмосферного давления на вершине вос
пользуйтесь барометрической формулой. 

7-22. Уксусная кислота имеет следующие давления насыщенного пара: 

Т, К 363 383 403 
р, Торр 293 583 1040 

По этим данным рассчитайте энтальnию испарения уксусной кисло

ты. Объясните отличие от табличного значения 24.35 кДж· моль -J. 

7-23. Давление пара (в Торр) твердого и жидкого S02 выражается урав
нениями: 

lgp(тa) = 10.5916 -1871.2/Т, 

lgp(ж) = 8.3186- 1425.7/Т. 

Рассчитайте температуру, давление и flмH(S02) в тройной точке. 

7-24. Давление пара (в Торр) над твердым и жидким UF6 выражается 

уравнениями 

lgр(тв) = 10.648- 2559.5/Т, 

lgp(ж) = 7.540- 1511.3/Т 

Рассчитайте температуру, давление и дnлH(UF6) в тройной точке. 
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7-25. Давление пара над твердым Cl2 равно 352 Па при -112 ос и 35 Па 
при -126.5 ос, а давление пара над жидким С12 равно 1590 Па при 
-100 ос и 7830 Па при -80 °С. Определите координаты тройной точки и 
LlnнH(Ciz). 

7-26. Давление пара над твердым С6Н6 равно 299 Па при -30 ос и 
3270 Па при О ос, а давление пара над жидким С6Н6 равно 6170 Па nри 

. 1 О 0С и 15800 Па при 30 °С. Оnределите координаты тройной точки и 
LlnлH(C6H6). 

7-27. Давление пара над твердым Sn8r4 равно 0.116 Торр nри 9.8 ос и 
0.321 Торр при 21.0 °С, а давление пара над жидким SnBr4 равно 

О. 764 Торр при 30.7 ос и 1.493 Торр при 41.4 °С. Определите координа
ты тройной ТОЧКИ И LlnнH (SnBr4). 

7""'28. Давление пара 2,2-диметилбутанола-1 (Торр) выражается уравне
нием: 

lgp = -4849.3/Т- 14.701 lgT + 53.1 187. 

Рассчитайте: 

а) нормальную точку кипения; 

б) энтальпию испарения в нормальной точке кипения; 

в) энтальпию испарения при 25 ос. 

7-29. Зависимость давления пара ртути (Торр) от температуры выража
ется уравнением: 

lgp = -3308/Т- 0.81gT+ 10.373. 

Рассчитайте: 

а) нормальную точку кипения ртути; 

б) энтальnию исnарения рrути в нормальной точке кипения. 

7-30. Рассчитайте давление пара воды при 200 °С, принимая, (по: 
а) LlиспН = 40.67 кДж·моль- 1 и не зависит от темnературы; 
б) ACr = -42 Дж·моль -J.к- 1 • 

7-31. Оnределите темпераrуру nерегонки гликоля при давлении в ваку
умной системе 20 Торр, если нормальная температура кшrения состав
ляет 470 К, а энтальпия испарения равна 49.63 к.Дж·моль .. 1• 

7-32. Какая часть энтальпии испарения воды тратится на расширение 
водяного пара? 

7-33. Жидкость находится в равновесии со своим паром в сосуде объе
мом V. Количество жидкости равно nж, пара- n11 • Найдите теплоемкость. 

этой системы. Примите, что объемом жидкости по сравнению с объе

мом сосуда можно пренебречь. 
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7-34. Известно, что теnлоемкость насыщенного пара может быть и nо
ложительной и отрицательной величиной. Предложите физическую ин

терnретацию такого факта. 

7-35. Покажите, как изменяется с темnературой объем пара, находяще
гося в равновесии с жидкостью. Укажите nринятые доnущения. 

7-36. Покажите, как зависит от темnературы энтальnия фазового пере
хода вдоль кривой фазового равновесия: 

а) nри равновесии конденсированной фазы с паром (идеальным 

газом); 

б) nри равновесии двух конденсированных фаз (д V = const). 

7-37. Покажите. что в тройной точке 

dJ12з dJ7tз dJ112 (V-, -V3 )--+(V3 -V1)--+(V1 -V.,)--=0. 
- dT dT ~ dT 

7-38. Постройте фазовую диаграмму бензола вблизи тройной точки при 
36 Торр и 5.50 °С, исnользуя следующие данные: 

дnлНm = 10.6 кДж·моль-I, 

Ртв = 0.891 Г·СМ-3, 

диспН.n = 30.8 кДж·моль- 1 , 

Рж = 0.879 Г·СМ-3 • 

§ 8. Фазовые равновесия 
в двухкомпонентных системах 

Общие и частные условия равновесия, сформулированные в преды

дущей главе, сnраведливы для систем любой компонентности. Поэтому 

те nодходы, которые были исnользованы nри расчетах фазовых равно

весиИ в однокомnонентных системах, справедливы и для многокомnо

нентных систем. 

l Расчет фазовых равновесий в бинарных cucme.wax. исходя из обще
го условияравновесия (min G) 

Поиск минимума энергии Гиббса системы положен в основу алго

ритма расчета фазовых равновесий во всех современных электронных 

базах термодинамических данных. Изложение математического аnпара

та таких расчетов выходит за рамки настоящего издания. Но сам алго

ритм расчета можно наглядно представить с помощью диагJ?амм Гuб

бса-Розебшиа (рис. 8.1 ). 
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Рис. 8.1 
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Рассмотрим бинарную систему, компоненты которой ограниченно 

растворимы в твердом состоянии и не образуют соединений. Пусть 

для первого компонента более устойчивой является структура s1, а для 

второго- s2• Обозначим образуемые ими твердые растворы как s1 и s2 
соответственно, жидкость - l, а количества фаз как п\ ns2, n1

. В 

предыдущем параграфе отмечалось, что для расчета равновесий необ

ходимо знать свойства каждой фазы во всей области изменения пере

менных, поэтому на рис. 8.1. схематично изображены концентрацион
ные зависимости энергий Гиббса всех трех фаз рассматриваемой 

системы при различных температурах. По оси ординат отложены аб

солютные значения мольных функций G в зависимости от состава1 • 
Давление в системе постоянно. 

Предположим, что при температуре Т1 (рис. 8.l.a) кривая энергии 
Гиббса жидкой фазы расположена ниже остальных кривых. Это значит, 

что при любом составе (х) минимальное значение общей энергии Гиб

бса системы 

достигается при нулевых количествах твердых растворов s1 и s2, т.е. при 

температуре Т1 во всей области составов устойчива жидкая фаза. 
При понижени и температуры точки G,0m (Т), соответствующие . 

мольным свойствам чистых компонентов, перемещаются вверх (энер

гия Гиббса становится более положительной при уменьшении темпера

туры, см. рис. 5.2). Скорость движения i-ой фигуратионой точки равна: 

Так как энтропии чистых компонентов с разной структурой различ

ны, будут отличаться и скорости движения точек по оси ординат. При 

температурах nлавления Tnn,t и Т nn,2 мольные энергии Гиббса твердых и 

жидких компонентов станут одинаковыми, точки совместятся. 

На рис. 8.1.б nредставлены концентрационные зависимости Gix) 
при Т2, где Tnn,2 <Т< т nn,l• Как видно из рисунка, при составах о< х <х51 

минимуму энергии Гиббса соответствуют нулевые количества твердого 

раствора s2 и 1, а при составах х1 < х < 1 - отсутствие в равновесной сме
си твердых растворов. В интервале составов х51<х <х1 возможно при-
сутетвне жидкости и раствора s1, причем составы этих растворов опре

деляются общей касательной к кривым Gsi(x) и G1(x), а количества их в 
равновесной смеси - правwю.м рычага (рис. 8.2): 

1 Так как свойства раствора отсчитывают относительно единого уровня для 
всех компонентов, переход от абсолютных значений энергии Гиббса к функциям 

смешения не отразится на положении минимума G относительно оси абсцисс. 
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D Количества сосуществующих фаз ' и н в гетероге1mой смеси 

обратно пропорционшzьны длинам отрезков аа 'и аа ~ 

i 
q а" 
i 
' ' ~ 
; 

о х' х х" 

Рис. 8.2 ИrLЛюстрация правшzа рычага 

(8.3.а) 

(8.3.6) 

Это правило является прямым следствием уравнения материального 

баланса в бинарной системе: 

s1 sl + s2 s2 1 1 n1 = n . . х1 n ·х1 + n ·х 1 , 

где n, количество i-ro компонента, х/ - мольная доля i-ro компонента 
вj-ом (твердом или жидком) растворе. 

При температуре Т3 , меньшей Т nл,2 и Tпn.l (рис. 8.l.в), пересекаются 
линии G51 (x), G'(x) и G52(x), G1(x). Построив общие касательные к этим 
кривым, можно определить составы равновеемо сосуществующих фаз 

s111 и s2/l. Твердые растворы s1 и s2 будут устойчивы в областях 0+s1, 

s2+ 1, соответственно, а жидкость - при составах х11+х12 • Дальнейшее 
понижение температуры до Т4 может привести к ситуации, изобра
женной на рис. 8.1.г. При этой температуре все три кривые имеют об

щую касательную, минимум энергии Гиббса наблюдается при нали-

чии всех трех фаз состава х~:, х.:~, хГ, т.е. реализуется эвтектическая 

точка (число степеней свободы системы равно 0). При температуре Т5 
(рис. 8.1.д) жидкость становится неустойчивой относительно твердых 

растворов во всей области составов, а границы гетерогенной области 

(s1+s2) определяются положением общей касательной к кривым G51 (x) 
и Gs2(x ). На рис. 8.l.e представлена полученная фазовая диаграмма 

бинарной системы. 

Il Расчет фазовых равиовесий из частных условий равновесия 
Фазовые равновесия можно также рассчитывать, используя условие 

равенства химических потенциалов компонентов в сосуществующих 

фазах. Для этого необходимо задать температурно-концентрационные 

зависимости химических потенциалов компонентов каждой фазы (т.е. 

тер.wодинш.шческие модели фаз, см. § 6). Например, для рассмотрен-
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ной выше бинарной системы условие равновесия жидкости l с твердым 
раствором s1 можно представить в виде системы уравнений: 

{

Jl ~ ,s
1 

+ RЛn(l - х ·'l ) + Jl ~\ = J1 ~ ,l + RЛn(l - х 1 
) + Jl ~1 , 

Jl 0 + RT ln х ·'l + Jl ех = Jl 0 + RT ln х 1 + 11 ех • B,s 1 B,s1 B,l rB,I 

Аналогичные системы уравнений записывают и для остальных пар 

фаз. В результате решения nолучают набор линий фазовых равновесиИ, 

после чего отделяют стабильные равновесия от метастабильных. Ана

литическое решение задачи возможно только для систем с идеальными 

растворами (С:"= О) (см. nример 8-1). В остальных случаях приходится 
решать систему нелинейных уравнений численными методами. 

Если воспользоваться условиями равновесия в дифференциальной 

форме (индексы' и" относятся к сосуществующим фазам) 

то можно получить обобщетюе уравнеиие Ван-дер-Вааrzьса, которое 

описывает любые фазовые равновесия в бинарных системах: 

(v•- V'- (х"- х')( ::) )dp + (s·- S'- (х"- х')( ::) Jdт = 
р,Т р,Т 

=(х" -х')( ~~') dx' 
р,Т 

или 

(v·- V' -(х"- х')( ::) рТ dp + ( s•- S'- (х•- х')( ::) р.т )dт = 

= (х"- х') ~~·) dx" 
р,Т 

Для вывода некоторых практически важных соотношений более 

удобной является следующая форма записи этих уравнений: 

(v'-v")d -(s'-s")dт=(дJl~) dx"-(all;) dx'= 
1 1 'Р l 1 дх" дх' 

р,Т р,Т 

= х'(д2G') dx'- х"(д2G") dx" 
дх'2 дх"2 

р,Т р,Т 

или 
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(8.4.а) 

(8.4.6) 

(8.5.а) 

(8.5.6) 

(8.6.а) 



128 

(8.6.6) 

(8.7.а) 

(8.7.6) 

(8.8.а) 

(8.8.6) 
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(v2 -v;)dp-(s; -s;)dт= 

=(д~~) dx"- (д~~ J dx' = 
дх т дх т р, р, 

=-(1-х')(д
2

~') dx'+(1-x")(д
2

~"J dx" 
дх 1' дх т р, р, 

Чтобы использовать выражения (8.5-8.6) для расчетов равновесий, 
необходимо конкретизировать вид частных производных химических 

потенциалов по мольной доле второго компонента. В общем случае 

( д~ 1 ) = _ Х ( д2 
G J = _ }!!_ + (д~ fx J ' 

дх . дх 2 1 - х дх 
р,1 р,Т 

( д~ 2 ) = (l- х)(д 2~) = RT + (д~;х) 
дх т дх х дх 

~ ~т 

В случае идеальных растворов: 

( д~ 1 J = -х(д2G) = _!!!_' 
дх дх 2 1- х р,Т 

( д~z) =(l-x)(д2~)=RT. 
дх р,Т дх Х 

Далее приведены некоторые полезные соотношения, описывающие 

фазовые равновесия в бинарных системах. Эти соотношения при опре

деленных допущениях могут быть получены из уравнений Ван-дер

Ваальса либо при рассмотрении частных равновесий 1• 

Равновесие жидкость- пар. 

Законы Д.П. Коновалова 

Рассмотрим двухфазную систему, состоящую из двух летучих жид

костей и их паров. Обозначим жидкость индексом ', а паровую фазу -
индексом ". Примем, что температура системы постоянна, Т= const. В 
этом случае уравнение (8.5.а) преобразуется к виду: 

1 Традиционно во многих учебных пособиях используют именно частные 
равновесия. В настоящем издании показано, как те же самые выражения полу

чаются из обобщенного уравнения. 
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(х"- х")(д
2

~'J 
( др,) = дх р,Т 
дх т V"- V'- (х"- х')(дV,') , 

дх р,Т 

где левая часть описывает зависимость общего давления в газовой фазе 

от состава жидкости. Если учесть, что 

• изменение объема жидкости с составом, (дV'/дх)р.т, мало по сравне

нию с разностью объемов пароной и жидкой фаз, 

• вдали от критических условий можно пренебречь удельным объе

мом жидкости по сравнению с объемом пара V' << V", 

• в состоянии устойчивого равновесия энергия Гиббса системы ми-

( д2GJ нимальна, т.е. -
2
- > О , 

дх т р, 

то знак производной (:.)т будет определяться знаком разности 
(х"- х'). При 

х" > ·х' ( др ) > О 
' дх' ' 

]' 

х" < х' ( др ) < О 
' ~-' ' (.д., т 

что выражает первый зшшн Коновалова (см. рис. 8.3): 

О Насыщепный пар содержит больше (по сравнению с раство

ро,ч) того компонента, увеличение концентрации которого в 

растворе повышает общее давление пара, т.е. поиижает тем

пературу кипеиия смеси при даиио.м. давлеиии. 

р 

g 

о Xg 

Иллюстрация первого закона Коновшюва 
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(8.9) 

(8.10.а) 

(8.10.6) 

Рис. 8.3 
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р 

Рис. 8.4 
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Если х" = х', то ( др,J = О, таким образом, приходим к формули
ах т 

ровке второго закона Коиовалова: 

D Точки макси.мума и ми11U.JНу.:па ua кривой общего давлеиия пара 
отвечают раствору, состав которого одииаков с составом рав

иовесиого с uим пара. 

Растворы, у которых составы пара и жидкости совпадают, называ

ются азеотропамu (см. рис. 8.4). 
Из обобщенного уравнения Ван-дер-Ваальса следует и третий за

кои Коновалова: 

D В изотер.мических (или изобарических) условиях составы рас~ 

d"<' 
твора и пара измеияются симбатпо, т. е. -- >О. 

dx" 

т 

g 

Т х и р-х диагра~t:иы бииарных cиcmeAt с верхнш11 и IШ.ЖHlLW азеотропо.и. 

g- паровая фаза, 1 -· :ж·идкость 
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Законы Коновалова nолучены эмnирически, но они также могут 

быть выведены как следствия обобщенного уравнения фазовых равно

весий Ван-дер-Ваальса. 

Равновесие конденсированных фаз. 

Уравнения Планка- Ван Лаара и Шредера 

Предnоложим, что чистый комnонент В (фаза ') находится в рав
новесии с насыщенным раствором ("). Рассмотрим случаи nостоянства 
(а) давления, (б) темnературы. 

а)р = const 
В этом случае 

• dp=O, 

• х' = 1' dx' =О, s~ = s~,TR' 
• растворимость компонента В равна мольной доле В в растворе (х''), 

• в идеальном растворе Н~ --+ Н ~.ж nри х --+ l. 1 

С учетом nринятых доnущений уравнение Ван-дер-Ваальса ynpo-
щается • 

о- (sв - s~ )dт = ( s~ - s~,тв )dт = (аах~~) . dx." = R~ dx" = RTdlnx" 
в .,. х p,J 

( дln х! = s~- sктв = НР,- н~,тв = !!:.IIЛH в 
дТ ) Р RT RT 2 RT 2 ' 

Уравнение 

( д ln х) = L1,1л Н в 
дТ RT 2 

р,на<:ыш 

nолучило на1вание уравнение Шредера. Оно описывает изменение рас

творимости твердого вещества с изменением температуры. 

Интегрируя уравнение Шредера в предnоложении независимости 

энтальnии от температуры, nолучаем уравнение, описывающее кривую 

кристаллизации комnонента В: 

1 н· Н 0 н· в- В.тв = В 
о о о ех л Н 

Нв,ж + Нв,ж- Нв,тв =Н в + АплНв • где L1[)JI в -

теплота плавления r1ереохлажденной жидкости, а Н Вх ~ О при х8 ~ 1. 
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(8.11.а) 

(8.11.6) 
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Г л а в а 2. Приложения химической термодинамики 

А+В 

Х--1- в 

Аналогичное уравнение можно 

записать и для другого компонента 

раствора. Две кривые кристаллиза

ции пересекаются в эвтектической 

точке (см. рис. 8.5) 
Выводы из уравнения Шредера: 

• так как l:1nлH > О, то раствори
мость твердых веществ в жидкости 

увеличивается с ростом температуры, 

• вещества с более высокой тем

пературой плавления менее раство

римы, 

Рис. 8.5 Т -х-диагра.м.ма бинарной • растворимость вещества во всех 

растворителях, с которыми оно об

разует идеальный раствор, не зави

сит от природы растворителя. 

(8.12) 

системы с простой эвтектикой 

б) Т= const 
Прообразуя обобщенное уравнение Ван-дер-Ваалъса с учетом того, что 

• dT= О, 
'- 1 dx,- О V' V 0 

• Х - ' - ' В = В,тв ' 

• Х11 -растворимость второго компонента, 

получаем уравнение Планка-Ван Лаара 

( дln х) = 

др Т,насыш 

где дплVв -изменение объема компонента В при неравновеснам плав

лении (ниже ~т). 

Уравнение Планка-Ван Лаара описывает влияние давления на рас

творимость твердого вещества. Согласно уравнению (8.12), с nовыше
нием давления должна уменьшаться растворимость веществ, у которых 

мольный объем жидкости больше мольнаго объема твердой фазы. 

С помощью уравнений (8.5-8.6) можно также nолучить все выраже
ния, описывающие коллигативные свойства растворов {см.§ 6). Основ
ная проблема, связанная с использованием дифференциальных уравне

ний фазовых равновесий {в том числе, обобщенного уравнения Ван

дер-Ваальса)- получение их интегральной формы. 

~РИМЕРЫl 
Пример 8-1. Получите аналитическое выражение, описывающее 

кривую ликвидус в бинарной системе с неограниченной растворимо

стью компонентов в твердом и жидком состоянии. Растворы можно 

считать идеальными. 
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Решение. Условия равновесия жидкой и твердой фаз описываются 

уравнениями (8.4.а): 

{ Jl~.s + R11n(1- Х 5 ) = Jl~.l + R71n(l-x 1 
), 

Jl~.s +RTinx
5 =Jl~,l +RT\nx

1
• 

Учитывая, что разности 

представляют собой мольвые энергии Гиббса плавления компонентов 

(параметры стабильности), записанную выше систему уравнений мож

но переписать в виде 

1- х 1 

ln
1 5 =-~ 1111 Gл(T)IRT, 
-х 

Выражаем из второго уравнения х5 и подставляем в первое. После 
перегруnпировки слагаемых получаем уравнение кривой ликвидус: 

[ ~п,.Gв(Т)] [~""Gд(Т)]. 
ехр - - ехр ___:;;::..'' ---'-=---

RT RT 

Пример 8-2. Рассчитайте кривую ликвидус соединения АВ. Прими
те, что жидкость можно считать идеальным раствором. Энергия Гиббса 

образования фазы АВ из жидких компонентов описывается уравнением 

'~чG0(Т) = ~rl-f- T~fl.~. 

Реиlение. Если в системе образуется соединевие, не имеющее об

ласти гомогенности, то использовать условие равновесия в виде равен

ства химических потенциалов нельзя, так как для фазы постоянного со

става понятие химического nотенциала не оnределено. В этом случае 

система уравнений (8.4.а) может быть сведена к уравнению 

{1-xs)llл,l +XsJlB,I =Gs, 

где xs- состав соединения, в рассматриваемом случае х5 = 0.5. 
Подставляя в это уравнение выражения (8.4.б) для химических по

тенциалов компонентов расплава и учитывая, что избыточные функции 

равны О, nолучаем 

( 1- х 5 )(Jl~,1 + RT ln(l- х 1 )) + xs (J.!~,I + RT ln х 1 ) = G 5
. 
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Разность 

представляет собой стандартную энергию Гиббса образования фазы АВ 

из жидких компонентов. С учетом этого последнее равенство можно 

переписать в виде: 

Выражаем в явном виде температуру: 

6. но 
т = ---.....,_...,,....----_..::..--------= 

6.rS 0 +R -x 5 )1n(l-x1)+x 5 lnx1 

Для рассматриваемой системы 

Пример 8-3. Рассчитайте растворимость висмута в кадмии при 1 50 
и 200 ос. Энтальпия плавления висмута при температуре плавления 
(273 °С) равна 10.5 кДж· моль -t. Примите, что образуется идеальный 
раствор и энтал1Jпия плавления не зависит от температуры. 

Pemeuue. Восnользуемся формулой 

При 150°С 

откудах = 0.51 О. 
При 200 ос 

откудах = 0.700. 

ln х = 1 0500 (-1- __ I_j 
8.314 546 423)' 

ln х = 1 0500 (-~- __ 1_) 
8.314 546 473 ' 

Растворимость увеличивается с температурой, что характерно для 

эндотермического процесса. 

О т в е т. х = 0.51 О при 150 ос их= 0.700 при 200 °С. 



Г л а в а 2. Приложения химической термодинамики 

~АдлчИl 
8-1. Физические методы глубокой очистки путем многократного по
вторения процессов плавления-кристаллизации основаны на неравно

мерном распределении вещества при фазовых переходах. Покажите, 

что при любой температуре, отличной от Тnл,в, коэффициент распре-

хl 
деления k = _.!L отличен от 1. Примите, что растворы можно считать 

s 
XR 

идеальными. 

8-2. Постройте Т -х диаграмму и определите координаты эвтектической 
точки в системе бензол-хлорбензол, сели в твердом состоянии эти ве

щества нерастворимы, а в жидком образуют идеальный раствор. 

Тпл,с6н6 = 278.7 К, /j,nлНс6н6 == 9.83 кДж·моль·-t, 

Tnл,CбllsCI:::: 228.2 К, /j,nлHc6HsC1:::: 9.56 кДж·моль- 1 • 

8-3. Постройте Т-х диаграмму и рассчитайте координаты эвтектической 
точки в системе пара-нитробензол- пара-нитроанилин. если в твердом 

состоянии эти вещества взаимно нерастворимы, а в жидком образуют 

идеальный раствор. Температуры плавления пара-нитробензола и пара

нитроанилина равны 446.0 и 420.7 К соответственно. Энтальпии плав
ления 26.2 и 21.5 кДж·моль 1

• 

8-4. Определите координаты эвтектической то[1ки в системе Al-Si, если 
извсст11о, что компоненты взаимно нерастворимы в твердом состоянии 

и образуют идеальный расплав. 

Тnл,А! = 660 °С, llплli.л..J = 6.4 кДж·моль-· 1 , 
T,,л,Si = 1420 °С, fj,,шHsi = 31.2 кДж·моль -l. 

8-5. Рассчитайте Т-х диаграмму системы K-Rb, компоненты которой 
неограннченно растворимы в твердом и жидком состоянии. 

Тnл,к = 336 К. /).ш,Нк = 558 кал·моль -\, 
Tnл,Rb = 312 К, АnлНRь = 524 кал·моль- 1 • 

8-6. Рассчитайте Т-х диаграмму системы Na2S04-Ag2S04, если извест

но, что компоненты неограничевно растворимы в твердом и жидком 

состоянии. 

Тпл,Nа2sо4 = 924 К. 

T,,,1,Ag2S04 = 1 157 К, 

f).,,;,l!Na2so4 = 56.5 кДж·моль-1 , 
/j.пл Hлg2so4 = 49.6 кДж·моль- 1 • 

8-7. Рассчитайте и сравните с литературными данными Т-х диаграмму 
системы Se-Те, компоненты которой неограниченно растворимы в 

твердом и жидком состояниях. 

Т,щsе == 494 К, д.,шlfsc= 1600 кал·моль 1
, 

Т,,,,,те = 722 К, Д,,,Нтс = 4180 кал·моль-· 1 • 
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8-8. Рассчитайте идеальную растворимость антрацена в бензоле при 
25 ос в единицах моляльности. Энтальпия плавления антрацена при 

температуре плавления (217 °С) равна 28.8 кДж·моль- 1 • 

8-9. Рассчитайте растворимость п-дибромбензола в бензоле при 20 и 
40 ос. считая, что образуется идеальный раствор. Энтальпия плавления 
п-дибромбензола при температуре его плавления (86.9 °С) равна 

13.22 кДж·моль -l. 

8-10. Рассчитайте растворимость нафталина в бензоле при 25 °С, счи
тая, что образуется идеальный раствор. Энтальпия плавления нафтали

на при температуре его плавления (80.0 °С) равна 19.29 кДж·моль- 1 • 

8-11. Рассчитайте растворимость антрацена в толуоле при 25 ос, считая, 
что образуется идеальный раствор. Энтальпия плавления антрацена при 

температуре плавления (217 °С) равна 28.8 кДж· моль 1
• 

8-12. Рассчитайте температуру, при которой чистый кадмий находится 
в равновесии с раствором Cd - Bi, мольная доля Cd в котором равна 
0.846. Зитальпия плавления кадмия при температуре плавления 

(32 J .1 °С) равна 6.23 кДж· МОЛЬ -l. 

8-13. Оцените растворимость серы в бензоле при 50 °С, если известно, 
что: 

дллНмон = 1.26 кДж· моль -l при 119 °С, 
АНромб~мон = 0.36 кДж·МОЛЬ-] при 95.5 ос; 

разность мольных теплоемкостей: 

дСр,монtромб = -0.98 + 3.01·10 3 Т, 
д(~,жидкf мон = -0.67- 6.11·1 o-3r. 
В растворе сера находится в виде S8. 

8-14. Покажите, что в бинарной системе, компоненты которой образуют 
идеальный жидкий раствор, невозможно существование азеотропа. 

8-15. Покажите, при каких отклонениях от идеальности (положитель
ных или отрицательных) возможно расслаивание регулярного раствора. 

Объясните, почему купол расслаивания (кривая взаимной растворимо

сти) в этом случае симметричен относительно х = 0.5. 

8-16. Рассчитайте, при каком значении энтальпии смешения регулярно
го раствора критическая температура расслаивания равна: 

а) 300 К; 
б) 400 к. 

8-17. Определите состав и температуру киnения азеотропа, если компо
ненты А и В образуют регулярный раствор, параметр взаимодействия 

равен g0• Давления паров чистых компонентов в интервале температур 

Т1 + Т2 описываются уравнениями: 

ln рл =ал- Ьл!Т, ln рв ан- Ьв!Т. 
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8-18. Бензол и циклоrексан образуют регулярный раствор с параметром 
взаимодействия 2000 Дж·моль- 1 • Определите состав и температуру ки
пения образующеrося азеотропа, если давления паров бензола и цикло

гексана описываются уравнениями Антуана: 

ln Рс6н6(Торр) = 15.90- 2789/(Т- 52.4), 

lnpc6н 1/Topp) = 15.75- 2766/(Т- 50.5). 

8-19. Рассчитайте состав азеотропа, образующеrося в системе А-В, если 
параметр взаимодействия регулярного раствора равен 3600 Дж·моль- 1 , а 
давления насыщенных паров компонентов 

ln рд(Торр) = 21.64- 5232/Т, 

ln рв(Торр)::::: 17.12- 3705/Т. 

8-20. На рисунке изображены концентрационные зависимости энергий 
Гиббса двух растворов при различных темnературах. Что можно ска

зать об устойчивости этих растворов в указанном интервале темпера

тур? 

А в А в 

G G 

t 
8-21. На рисунке изображена концентрационная зависимость энергии 
Гиббса некоторого раствора при температуре Т. Охарактеризуйте фюо

вое состояние системы при составах х 1 , х2, х3 • 

Xz х3 В 

G 
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8-22. На рисунке nредставлены энергии Гиббса трех соединений АВ, 
А2В3 , АВ2 nри двух температурах Т1 и Т2 • Определите, nри какой темпе

ратуре фаза А2В3 будет неустойчива по отношению к соседним фазам. 
Обоснуйте ваш выбор. 

А в А в 

G G 

8-23. Концентрационная зависимость L~чG0(x, Т= coпst), х == О + 1, иско
торой фазы описывается nолиномом 

дtG0 =а+ Ыnх +с/, а, Ь >О. 

Какие ограничения накладываются на величину с, если данная фаза 

устойчива во всей области составов? 

8-24. Концентрационная зависимость бtG0(x, Т= const), х = 0.2 + 0.7, 
некоторой фазы описывается полиномом 

l1tG0 (кДж·моль- 1 ) == -10.0 + 8.2х2 + 7.2х3 • 

Будет ли данная фаза устойчива в указанной области составов? 

8-25. Иногда при оценках термодинамических свойств соединений их 
стандартные зитальпни и энтропии образования рассчитывают как 

средние значения между соответствующими свойствами двух соседних 

соединений. Покажите, что nри таком способе расчета соединение АВ2 
будет находиться в состоянии безразличного равновесия относительно 

ЛВ и АВ3 . 

8-26. Может ли фаза вещества существовать за пределами области ее 
термодинамической устойчивости? Если - «нет», то почему, если 

«да>> -то nри каких условиях? 

8-27. С nомощью приведеиной на рисунке фазовой диаграммы систе
мы Li-Si определите, что будет представлять собой сплав 1 г Ci и 

J.714rSi: 
а) медленно охлажденный от 700 К до комнатной темnературы; 
б) закаленный от 700 К. 
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0.0 0.1 0.2 0.3 0.4 0.5 0.6 0.7 0.8 0.9 

Li х--+-

1.0 

Si 

8-28. Для системы Jj-Si изобразите схематично темflературные зависи
мости энергий Гиббса твердых фаз в интервале 500..;..800 К. 

8-29. С помощью nриведеиной на рисунке фазовой диаграммы системы 
Zr-8 определите, что будет представлять собой сnлав с содержашtем 
8 мол.% Zr: 

а) медленно охлажденный от 1800 К до комнатной темnературы; 
б) закаленный от 1800 К. 

о 0.1 0.2 0.3 0.4 0.5 0.6 0.7 0.8 0.9 1.0 

Мольнаядоля (Х) компонента В в ~истсме А~ В 

8-30. Для системы Zr-B изобразите схематично температурные зависи
мости энергий Гиббса твердых фаз в интервале 600+ 1800 К. 
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Рис. 9.1 

(9.1) 

Г л а в а 2. Приложения химической термодинамики 

§ 9. Химическое равновесие 

Химическое равновесие такое состояние системы при фиксиро

ванных естественных переменных, при котором ее характеристическая 

функция минимальна. Если в системе протекает обратимая химическая 

реакция, то при равновесии скорости прямой и обратной реакций рав

ны, и с течением времени не происходит изменения количеств реаги

рующих веществ в реакционной смеси. 

Как было показано в § 4, 5, самоnроизвольное nротекание химиче
ской реакции характеризуется положительным значением химического 

сродства и сопровождается уменьшением энергии Гиббса системы. Ус

ловие хими~1еского равновесия записывается в виде 

На рис. 9.1 представлена зависимость энергии Гиббса системы от 

химической переменной ~ при р, Т == const. Энергwt Гиббса реакции, 
!J.rG, определяется как наклон касательной к кривой зависимости энер

гии Гиббса системы от степени протекания химической реакции (т.с. ~). 

о 

Зависшиость энергии Гиббса системы 

от химической пере.11,1енной 

Как видно из рисунка, минимуму энергии Гиббез соответствует со

стояние, отмеченное звездочкой (*). В этой точке 

( дG) = "v 1-1 =!J. G=O. дР. L.... .1 .1 r 
":) р,Т 



Г л а в а 2. Приложения химической термодинамики 

Слева от минимума 

( дGJ - =D..rG<O, 
д~ т р, 

и реакция самоnроизвольно протекает в прямом направлении, справа от 

минимума 

и самопроизвольно протекает обратная реакция. 

Чтобы рассчитывать химические равновесия, т.е. определять состав 

равновесной смеси, надо конкретизировать вид зависимости химиче

ских потенциалов реагентов и продуктов от переменных, выражающих 

состав, р и Т. Рассмотрим реакцию 

аА + ЬВ = сС + dD, (1) 

протекающую в газовой фазе при постоянной температуре Т. Пусть все 

вещества представляют собой идеальные газы. Химический потенциал 

каждого из участников реакции 1 оnисывается выражением (6.18.а). 
Энергия Гиббса реакции (1) равна: 

Выражение 

D..rG=cJlc +dJlo aJlд -hJlв = 
с d 

=CJlc +dJ.lt -aJl~ -b}i~ +RTin р~р~ = 
РлРв 

с d 

= f').rG 0 + RT ln р:р~. 
РлРв 

~· d 
D.. G=D. G 0 +RTin РсРо 

r r а Ь 

РлРв 

называют уравнением изотермы химической реакции. Первое слагаемое 

есть стандартная энергия Гиббса реакции, т.е. энергия Гиббса реакции, 

парциальные давления участников которой равны 1 бар. Во втором ела-

1 Напомним, что под знаком логарифма стоят относительные давления, т.е. 

р· 
-~ , где р0 = 1 бар. 
Pi 
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(9.7) 

(9.8) 

(9.9) 

(9.10) 

Г л а в а 2. Приложения химической термодинамики 

гаемом nод знаком логарифма стоят величины pi, nредставляющие со
бой относительные парциальные давления реагирующих веществ в мо

мент их смешения. При достижении равновесия дrG =О, и 

д Go = -RTln РсРо . [ 
(.' d] 

r и h 
РлРв равн. 

В выражении (9.7), в отличие от (9.5), nод знаком логарифма в 
квадратных скобках стоит nроизведение равновесных значений парци

альных давлений продуктов и реагентов в степенях, равных стехиомет

рическим коэффициентам. Это nроизведение nринято называть коli

стантой равновесия химической реакции 

К =[р~р~] = ехр[- (c/-L~ + dJl~ - a~-t~ - h~-t~ )J. 
" а ь RT РлРв равн. 

Константа К" выражается через nарциальные давления идеальных 

газов и зависит только от температуры. С учетом константы равновесия 

уравнения (9.7) и (9.5) можно nереnисать в виде 

с d 
~ PcPD 

дrG = -RT1n КР + RTin и ь . 
РлРв 

Эти выражения играют чрезвычайно важную роль в nрикладной 

термодинамике: 

• исnользуя сnравочные данные для расчета дrG0, можно, не nроводя 

эксnеримента, оnределить равновесный состав смеси; 

• если известны стандартная энергия Гиббса реакции (или константа 

равновесия) и парциальные давления реагирующих веществ в мо

мент их смешения, можно по знаку дrG судить о наnравлении про

цесса, 

• второе слагаемое в (9.5) nредставляет собой функцию текущих зна
чений парциальных давлений (активностей, коннентраций) участ

ников реакции. С nомощью уравнения изотермы ХИМИ'Jеской реак

ции можно оценить значения активностей составляющих веществ, 

при которых nроцесс будет осуществляться в желаемом направле

нии nри Т= const. 
Помимо константы равновесия, выраженной через nарциаnьные 

давления (9.8), в термодинамических расчетах используют константы 
равновесия, выраженные через другие nеременные, наnример, мольную 

долю, х, или молярность. с. В этом случае для реакции (1) 
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К = ХсХо 
[ 

с d] 
х (J ь ' 

ХА Хв равн. 

[ 
,. d] с~ с 

1_". = С D 
.C\.t' ь 

са с 
А В равн. 

Взаимосвязь между Кр, Кх и Кс устанавливается с помощью закона 

Дальтона и уравнения состояния идеального газа: 

[ 

с d] [ ,. d] к = PcPD = ХсХо c+d-a-h =к ,;+ll-a-h 
Р а h а h Р хР ' 

Р А Рв ршш. ХА Х В ращ 

где р- общее давление газа. 

Для неидеальных газов константа равновесия записывается анало

гично (9.8), но вместо парциальных давлений паров используют лету
чести: 

[ 
.rc .rd] К _ JCJD 

/ - (} h 

/л/в равн. 

Химические потенциалы компонентов конденсированных растворов 

описываются выражениями (6.18) и (6.27). Если реакция (1) протекает в 

конденсированной фазе, то в случае идеальных растворов 

(9.11.а} 

(9.11.6) 

(9.12.а) 

(9.12.6) 

(9.13) 

_ (- Cfl~ (р, Т)+ dfl~(p. Т)- aJl~ (р, Т)- bj.t~ (р, T)J _ [х~х~] 
Кх -ехр - h • 

RT ХдаХв 
равн 

Кх = Кх(р, Т); (9.14.а) 

в случае реальных растворов 

_ (- Cfl~ (р, Т)+ dj.t~(p, Т)- aJl ~ (р, Т)- bfl~ (р, T)J _[аса~] 
Ка-ехр - ь , 

RT и 
ал ан равн. 

Записанные выше соотношения, связывающие парциальные давле

ния, концентрации, мольные доли, летучести или активности участии-

д ~ 1 
ков реакции, носят название эакона еиствующих .масс. 

1 В главе 5 будет дана формулировка закона действующих масс для скоро
сти реакuии, предложенная Гульдберrом и Вааге. 

(9.14.6) 
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(9.15) 

(9.16.а) 

(9.16.6) 

r л а в а 2. Приложенин химической термодинамики 

Все константы равновесия - величины безразмерные. Введение 

размерности Кс в некоторых учебных пособиях связано с необходимо

стью указания концентрационной шкалы, выбранной за уровень отсчета 

свойств раствора (наnример, моль-л- 1 или моль·м-\ 
Выбор стандартного состояния комnонентов раствора имеет свою 

специфику и при расчетах химических равновесий в биохимических 

системах. В физической химии за стандартное состояние компонентов 

обычно принимают состояние с единичной активностью. В биологии 

выбирают иные, биохимические стандартные состояния, которым со

ответствуют: 

• рН = 7 (активность ионов водорода 10-7
, нейтральный раствор), ак

тивности остальных участников реакции в стандартном состоянии 

равны t; 
• рН = 7; активности всех участников реакции, кроме 1-120, равны 

0.01, у воды 

а= l; 
_ Рсо2 _ 

асо2 - 0 
- 0.05. 

р 

Иногда стандартизуют и активности ионов кальция и магния, но 

широкого распространения такая система стандартов не получила. 

Зависимость константы равновесия 

от температуры 

Зависимость константы равновесия от nеременных р и Т определя

ется зависимостью от этих переменных стандартных химических nо

тенциалов реагентов и nродуктов (см.(9.8)). 

Зависимость константы равновесия от темnературы можно nолу

чить, дифференцируя по Т nравую и левую части уравнения (9.9): 

откуда nолучаем 

Выражение, стоящее в квадратных скобках, можно упростить с уче-

том уравнения Гиббса-Гельмгольца (см. § 5): 

( дlnKP) =!1rH
0 

ат RT 2 
р 
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Аналогично nолучается выражение и для зависимости К,. от темnе

ратуры: 

Уравнения (9.16.б) и (9.16.в) называют уравнеиия.мu изобары и изо

хоры химической реакции. соответственно. Из этих уравнений следует, 

что влияние темnературы на константу равновесия оnределяется знаком 

теnлового эффекта. Если реакция эндотермическая, т.е. 

( дln К J 
/1 r Н 0 

> О , ТО дТ Р Р > О 

и с nовышением темnераrуры константа равновесия будет расти, рав

новесие будет смещаться в сторону продуктов реакции. Если реакция 

экзотермическая, т.е. 

то с nовышением температуры константа равновесия будет уменьшать

ся, равновесие будет смещаться в сторону реагентов. Эти качественные 

выводы о влиянии темпераrуры на химическое равновесие согласуются 

с общим принцилом смещения равновесия (приицuпо.м Ле Шателье -
Брауна): 

О Если ua систему, иаходящуюся в равиовесии, оказать виешпее 
воздействие, то равиовесие сместится так, чтобы ум.епьшить 

эффект внешнего воздействия. 

Повышение (или nонижение) темпераrуры сдвигает равновесие в 

сторону реакции, протекающей с логлощением (выделением) теплоты. 

Повышение давления сдвигает равновесие в сторону уменьшения коли

чества молекул газа. Добавление в равновесную смесь какого-либо 

компонента реакции сдвигает равновесие в сторону уменьшения коли

чества этого компонента. 

При интегрировании уравнений (9.16) надо знать темпераrурные 

зависимости ~r Н 0 (Т) и А ruo (Т) . Если расчеты равновесий проводят

ся в небольшом темnературном интервале. можно принять, что эти ве

личины nостоянны. Тогда: 

ln к -- - ~ r Н о А В __:. __ + const = - + , 
Р RT Т 
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(9.19.а) 

(9.19.6) 

Рис. 9.2 

(9.20) 

Г л а в а 2. Приложения химической термодинамики 

д U 0 А 
lnKc=- r +const=-1 +В1 , 

RT Т 

где А,, В; - некоторые параметры, определяемые при статистической 

обработке экспериментальных данных. 

Из nолученных уравнений видно, 

что если тепловой эффект реакции не 

зависит от температуры, то график 

tg а= -11,1-t>IR ln К= f( _!_) представляет собой пря-
Т 

Зависиwость логарифма 

константы равновесия 

от те;~тературы 

IIT 

мую линию (рис. 9.2), тангенс угла 
наклона которой равен А (или А 1 ), а 
отрезок, отсекаемый прямой на оси 

ординат, -В (или -В 1 ). Следовательно 

д r Н о (Т) - RA , 

дrUo(T) = -RAI 

~rS 0 (Т)= RB, 

дrS 0 (Т) RB1 , 

где Т -температура, соответствующая середине исследованного тем

пературного интервала. 

Этот метод вычисления термодинамических функций называют ме

тодом расчета DJl и дS по второмузакопу mep.woдuнa.JI4uкu. 
Если в рассматриваемом температурном интервале нельзя пренеб-

речь зависимостью стандартной энтальпии (или дrU 0 ) реакции от тем

пературы, то для установления вида зависимости Кр(Т) можно восполь

зоваться уравнением Кирхгофа. Так, если аппроксимировать изменение 

теплоемкости в ходе реакции линейной зависимостью 

то можно показать. что 

ln К Р = -~ + В ln Т + СТ + const . 
RT R 

В этом случае для нахождения значения ко11станты равновесия при 

какой-либо температуре Т надо знать вид зависимости дrСр(Т). 
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Зависимость .константы равновесия 

от давления 

Стандартный химический потенциал идеального (и реального) га

за является функцией только температуры, он определяется прирадой 

данного вещества и не зависит от давления. Поэтому и константа 

равновесия реакции, в которой участвуют эти газы, от давления не за

висит. 

Стандартный химический потенциал твердого или жид1юго вещест

ва является функцией и температуры, и давления, поэтому соответст

вующие константы равновесия зависят от обеих переменных. Зависи

мость К.r от давления может быть оnределена следующим образом: 

( дl~ кх J' 

, ор т 

В случае реакции. сопровождающейся увеличением объема реакци

онной смеси возрастание давления приводит к уменьшению численного 

значения константы равновесия. Наоборот, уменьшение давления при

ведет к ее возрастанию. Если учесть, что изменение объема конденси

рованных фаз в ходе реакции ма.rю, при небольших давлениях констан

та равновесия слабо зависит от давления: 

Зависимость константы равновесия 

от присутствия катализатора 

и от природы растворителя 

Катализаторы - вещества, которые увеличивают скорость реакции, 

но в результате процесса остаются химически неизменными. Так как 

введение катализатора не приводит к изменению исходных реагентов и 

продуктов, а влияет только на скорость протекания процесса, то разни

ца в энергиях Гиббса начального и конечного состояний системы оста

ется постоянной. Следовательно, константа равновесия не зависит от 

присутствия катализатора. 

Для описания химических потенциалов компонентов конденсиро

ванной фазы используют симметричную и асимметричную системы 
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сравнения. Во втором случае за уровень отсчета свойств растворенного 

вещества выбран гиnотетический раствор, обладающий свойствами 

nредельно разбавленного. Очевидно, что стандартный химический nо

тенциал этого компонента зависит от nрироды растворителя, поэтому 

константа равновесия одной и той же химической реакции может изме

няться nри переходе от одного растворителя к другому. 

Расчеты равновесного состава 

Химические реакции протекают при Т= const, поэтому для расчета 
выхода продуктов необходимо знать энергии Гиббса (или энергии 

Гельмгольца nри V = const) участников реакции при заданной темnе
ратуре. Если эти величины известны, задача расчета равновесий сво

дится к решению уравнений или системы уравнений различной слож

ности. Современные вычислительные программы позволяют находить 

минимум энергии Гиббса системы при большом количестве перемен

ных. Это дает возможность формулировать задачу расчета химиче

ских равновесий в самом общем виде, вnлоть до того, что необяза

тельно указывать, какие конкретно химические реакции протекают в 

системе, достаточно указать элементный состав системы и nерсчис

лить всевозможные составляющие вещества, образующиеся из этих 

элементов. Так как такая возможность появилась не очень давно, по

добные методы расчета пока реализованы только в специализирован

ных пакетах nрограмм. В остальных случаях nри решении задачи рав

новесного состава используют различные способы уменьшения 

размерности задачи (количества переменных). Одним из таких спосо

бов является расчет равновесного состава с помощью константы рав

новесия (см. Примеры). 

~РИМЕРЫ 1 

Пример 9-1. Рассчитайте константу равновесия для реакции 

CO(r) + 2Н2(г) = СНзОН(r) 

при 500 К. Ь.tС}0 для СО(г) и CH30H(r) при 500 К равны 

-155.41 кДж·моль- 1 и -134.20 кДж·моль- 1 соответственно. 
Решение. Ь.G0 реакции: 

Ь.rG0 = Ь.tС}0(СНз0Н)- Ь.tС}0(С0) = -134.20- (-155.41) = 1.21 кДж·моль 1
• 

к = ех (-
2121 о ) = 6.09·1 о-з. р р 8.3145 . 500 
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Пример 9-2. Константа равновесия реакции 

N2(г) + 3H2(r) = 2NНзи 

равна Кр = 1.64·1 0-4 при 400 °С. Какое общее давление необходимо при
пожить к эквимолярной смеси N2 и Н2, чтобы l 0% N2 превратилось в 

NH3? Газы считать идеальными. 

и 

Решение. Пусть прореагировало а моль N2• Тогда 

N2(r) + 3H2(r) = 2NHз(r) 

Исходное количество: О 

Равновесное количество: 

Равновесная мольная доля: 

Следавател ьно, 

1-а 

1-а 

2-2а 

1-За 

1-За 

2-2а 

_ 2 _ 4а 2 
( 2 - 2а) 2 

Кр - КтР - 3 2 
• 

(1-а)·(l-За) р 

2а (Всего: 2-2а) 

2а 

2- 2а 

Подставляя а = 0.1 в последнюю формулу, получаем 

1.64-10-4= 4·(0.1)2(1.8)2' 

(0.9). (0.7)3 р2 

откудар = 50.6 бар. 

Пример 9-3. Константа равновесия реакции 

СО<г> + 2Н2(г) = СНзОН<r·) 

при 500 К равна Кр = 6.09·1 о· 3• Реакционная смесь, состоящая из 1 моль 
СО, 2 моль Н2 и l моль инертного газа (N2) нагрета до 500 К и общего 
давления 100 бар. Рассчитайте состав равновесной смеси. 

Решение. Пусть прореагировало а моль СО. Тогда 

Исходное количество: 

Равновесное количество: 

Всего в равновесной смеси: 

Равновесная мольная доля: 

= СНзОН(r) 

о 

1-а 2-2а. а 

3 - 2а моль компонентов+ 1 моль N2 = 

=4-2а моль 

1-а 

4- 2а. 

2- 2а а 

4-2а 4-2а 
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Следовательно, 

К= х 

а(4- 2а) 2 
= __ ..;__ _ _..;... __ 

'") ' 
( 1 - а) · ( 2 - 2а)-

2 а( 4- 2а) 2 

Кр = КхР = __ ___,;. __ .....;__2 --.., 

( 1 - а) · ( 2 - 2а) · р ~ 

Таким образом, 
2 

6.09· 1 О 3 = ___ а.....:.......----'-2---2 • 

( 1 - а) · ( 2 - 2а) · ( 1 00) 

Решая это уравнение, получаем а= 0.732. Мольвые доли веществ в 
равновесной смеси равны: 

хсн 3он = 0.288, Хсо = 0.106, х112 = 0.212 и xN
2 

= 0.394. 

Пример 9-4. Для реакции 

N2(г) + 3H2(r) = 2NНзи 

при 298 К Кр = 6.0·1 05
, а /J.rlr (NH3) = -46.1 кДж·моль- 1 • Оцените значе

ние константы равновесия при 500 К. 
Peu.teuue. Стандартная мольная энтальпия реакции равна 

6rlr = 2/J.rlr(NH3) = -92.2 кДж·моль- 1 • 

Согласно уравнению (9. l 8.б), 

д.rН 0 
( 1 1 ) lnK2 =lnK1 + --- = 

R Т1 Т2 

= ln (6_0.1 Os) + -92200 Дж· моль -l . ( 1 _ 1 ) = _ 1.73 ' 
8.314 Дж. к-l . моль -l 298 к 500 к 

откуда к2 = 0.18. 
Оrметим, что константа равновесия экзотермической реакции умень

шается с ростом темnературы, что согласуется с принципом Ле Шателье. 

~АДАЧИl_ 
Указание: во всех задачах газы считать идеальными. 

9-1. При 1273 К и общем давлении 30 атм в равновесной смеси 

C02(r) + Ссrв) = 2CO(r) 

содержится 17% (по объему) СО2• Сколько процентов СО2 будет со

держаться в газе при общем давлении 20 атм? При каком давлении в га
зе б у дет содержаться 25% со2? 
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9-2. При 2000 °С и общем ".'tаRлении 1 атм 2% воды диссоциировано на 
водород и кислород. Рассчитайте константу равновесия реакции 

при этих условиях. 

9-3. Константа равновесия реакции 

СО(г) + H20(r) = CO,<r) + Н2<гJ 

при 500 ос равна Кр = 5.5. Смесь, состоящую из 1 моль СО и 5 моль 
Н20, •шгрели до этой темnературы. Рассчитайте мольную долю Н20 в 
равновесной смеси. 

9-4. Константа равновесия реакции 

N20 4(r) = 2NOzи 

при 25 ос равна Кр = 0.143. Рассчитайте давление, которое установится 
в сосуде объемом 1 л, в который поместили 1 г N20 4 при этой темпера

туре. 

9-5. Сосуд объемом 3 л, содержащий 1.79·1 о-2 моль lъ нагрели до 
973 К. Давление в сосуде при равновесии оказалось равно 0.49 атм. 
Считая газы идеальными, рассчитайте константу равновесия nри 973 К 
для реакции 

9-6. Для реакции 

PCis(r) = РСiз(г) + Сl2(г) 

при 250 ос ArG0 = -2508 Дж·моль -'. При каком общем давлении степень 
превращения PCI5 в PCl3 и Cl2 nри 250 ос составит 30%? 

9-7. Для реакции 

2НI(г) = Н2(г) + 12(r) 

константа равновесия Кр = 1.83·1 0-2 nри 698.6 К. Сколько rрюлмов HI 
образуется при нагревании до этой темnературы 1 О г I2 и 0.2 г Н2 в 
трехлитровом сосуде? Чему равны nарциалъные давления Н2, l2 и Hl? 

9-8. Сосуд объемом 1 л, содержащий 0.341 моль PCI5 и 0.233 моль Nz, 
нагрели до 250 °С. Общее давление в сосуде при равновесии оказалось 
равно 29.33 атм. Считая все газы идеальными, рассчитайте константу 
равновесия при 250 °С для протекающей в сосуде реакции 

PCis(r) = PClз(t·) + С12(г)· 
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9-9. Константа равновесия реакции 

СО<,·> + 2H2(r) = СНзОН(г) 
при 500 К равна Кр = 6.09·1 о-з. Рассчитайте общее давление, необходи· 
мое для получения метанола с 90% выходом, если СО и Н2 взяты в со· 
отношении 1: 2. 

9-10. При 25 °С ~tG0(NH3) = -16.5 кДж· моль -J. Рассчитайте ~rG реакции 
образования NНз при парциальных давлениях N2, Н2 и NНз, равных 
3 атм, 1 атм и 4 атм соответственно. В какую сторону реакция будет ид. 
ти самопроизвольно при этих условиях? 

9-11. Система, в которой протекает экзотермическая реакция 

СО<г> + 2Н2(г) = СНзОН(Ф 

находится в равновесии при 500 К и 1 О бар. Если газы идеальные, как 
повлияют на выход метанола следующие факторы: 

а) повышение Т; 

б) повышение р; 

в) добавление инертного газа при V= const; 
г) добавление инертного газа при р = const; 
д) добавление н2 при р = const? 

9-12. Константа равновесия газофазной реакции изомеризации борнеала 
(С 10Н 170Н) в изоборнеол равна 0.106 при 503 К. Смесь 7.5 г борнеола и 
14.0 г изоборнеала поместили в сосуд объемом 5 л и выдерживали при 
503 К до достижения равновесия. Рассчитайте мольные доли и массы 
борнеола и изоборнеола в равновесной смеси. 

9-13. Равновесие в реакции 

2NOC1(r) = 2NО(г) + С12(г) 

устанавливается при 227 ос и общем давлении 1.0 бар, когда парциаль
ное давление NOCI равно 0.64 бар (изначально присутствовал только 
NOCI). Рассчитайте ~rG0 этой реакции. При каком общем давлении 

парциальное давление Cl2 будет равно 0.1 О бар? 

9-14. Рассчитайте общее давление, которое необходимо приложить к 
смеси 3 частей Н2 и 1 части N2, чтобы получить равновесную смесь, со

держащую 1 0% NH3 по объему при 400 °С. Константа равновесия для 
реакции 

N2(r) + 3Нцг) = 2NНз(г) 

при 400 ос равна К= 1.60·1 0-4. 

9-15. При 250 ос и общем давлении 1 атм PCI5 диссоциирован на 80% 
по реакции 

PCis(r) = PCiз(r) + Cl2(r)· 
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Чему будет равна стеnень диссоциации PCI5, если в систему доба

вить N2, чтобы nарциальное давление азота было равно О. 9 атм? Общее 
давление подn.ерживается равным 1 атм. 

9-16. При 2000 ос для реакции 

N2(r) + 02(r) = 2NO(r) 

Кр = 2.5·10-3
• В равновесной смеси N2, Оъ NO и инертного газа при об

щем давлении 1 бар содержится 80% (по объему) N2 и 16%02. Сколько 

процентов по объему составляет NO? Чему равно парциальное давле
ние инертного газа? 

9-17. При нагревании 1 моль CIF3 (газ) в объеме 2.00 л до 300 ос разло
жению на простые вещества подверглось 0.1% преnарата. Справочные 
данные для составляющих веществ nриведсны в таблице: 

CIF3 Cl2 Fz 

so д -• к-1 
L 298 , Ж·МОЛЬ . 282.0 223.0 202.7 

СР, Дж·моль 1 ·К 1 60.1 33.9 31.3 

Теплоемкость Cr для всех веществ не зависит от температуры в ин
тервале 298 800 К. 

Заполните следующую таблицу для реакции 

2С1Fз(г) = Cl2(r) + ЗFцг): 

Те~шература к, l!..rJIO дsо drG0 

25 ос 

300 ос 

Какой объем сосу да надо выбрать, чтобы nри температуре 300 ос 
разложилось 0.5% хлорида фтора? 

Какая часть CIF3 разложится nри 500 ос? 

9-18. Используя справочные данные, рассчитайте термодинамические 
свойства (изменение энтапьnии, энтропии и энергии Гиббса) реакции 

синтеза аммиака при 298.15, 800, 1300 К и стандартном давлении. Оп
ределите мольную долю аммиака nри температурах 298.15, 800 и 

1300 К и давлении 1 бар, 1 О бар, если реагенты смешаны в ст~хиомет
рических количествах. Охарактеризуйте влияние темnературы и давле

ния на выход продукта. 

Вещество drH0
, кДж·моль-• SO, Дж·моль-1 ·1\ 1 

N2<г> о 191.6 

NНз(г) -45.9 192.8 

H2(r) о 130.7 
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Коэффициенты полиномиальных зависимостей с"( Т)== а+ ЬТ + + с Т 2, 
S (Т) = d + е Т+ jТ2 nриведены в таблице 

-~ "' .... - N ..... 
~ ~ ~ ~ 6:: . . . 

i i i i i i 
,.Q ,.Q ,.Q ,.Q ,.Q ,.Q 

" е: ~ е: " е: "rie: ~ 
... 

'....:::.~ ':::! <:::1 ~ <:::1 ..... 
Q Q Q <:::1 

~ :! :! ~ ~ ~ 

:Е ~ ~ & & ~ ~ 

27.3 5.2·10" 3 -1.7-10-9 170.5 8.1· to- 2 -2.3·10-) 

24.2 4.0·10-2 -8.2·10-6 163.8 1.1·10-1 -2.4·1 o-s 
28.9 -5.8·1 о-4 1.9·10-.6 109.8 8.1·10-2 -2.4·1 o-s 

9-19. При исследовании газофазной реакции 2А + В ---+ ЗС + 20 обна
ружили, что если смешать 1.00 моль А, 2.00 моль В и 1.00 моль D, то в 
равновесной смеси при 25 ос и общем давлении 1 бар будет находиться 
0.90 моль С. Рассчитайте мольную долю каждого составляющего nри 

равновесии, константу равновесия и дrG0 • 

9-20. При исследовании газофазной реакции А + В ~ С + 20 обнару
жили, что если смешать 2.00 моль А, J .00 моль В и 3.00 моль D, то в 
равновесной смеси при 25 ос и общем давлении 1 бар будет находиться 
0.79 моль С. Рассчитайте мольную долю каждого составляющего при 
равновесии, константу равновесия и 8rG0

• 

9-21. Получите выражение для стандартной энергии Гиббса реакции 
при темnературе Т' через ее значение при другой темnературе Т и ко

эффициенты а, Ь и с полиномиальной зависимости мольной теllлоемко

сти 8гСr =а+ ЬТ +с т- 2
• 

9-22. Рассчитайте стандартную энталышю реакции, для которой кон
станта равновесия: 

а) увеличивается в 2 раза; 
б) уменьшается в 2 раза nри изменении температуры от 298 К до 308 К. 

9-23. Оксид ртути диссоциирует по реакции 

2Hg0crв) = 2Нgи + 02(r)· 

При 420 ос давление газов равно 5.16·1 04 Па, а nри 450 ос 1 0.8·10
4 Па. 

Рассчитайте константы равновесия при этих температурах и энтальnию 

диссоциации на моль HgO. 

9-24. Для реакции 

получены следующие данные по зависимости константы равновесия от 

тем пературы: 

Т, К 350 400 450 500 

к" 3.98·10-4 1.41·10-2 1.86·10! 1.48 
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Оnределите стандартную энтальпию реакции в этом темnературном 

интервале. 

9-25. Зависимость константы равновесия реакции 

2СзН6и = С2Н4(г) + С4Нs<г> 

от темnературы между 300 К и 600 К оnисывается уравнением 

lnK=-1.04-1088/T+ 1.51·105 i'r. 
Рассчитайте 11rG0

, дri-F и д.SО при 400 К. 

9-26. При диссоциации NH4CI при 427 ос давление пара составляет 
608 кПа, но nри увеличении темnературы до 459 °С оно возрастает до 
1115 кПа. Рассчитайте: 

а) константу равновесия; 

б) стандартную энергию Гиббса реакции; 

в) стандартную эtпальпию; 

г) стандартную энтропию реакции диссоциации (все функции- при 

427 °С). 

Примите, что пар ведет себя как идеальный газ, а l:::..ri-F и дrSo не за
висят от температуры в указавном интервале. 

9-27. Рассчитайте константу равновесия реакции 

если известно, что при получении жидкого формальдегида дrG0 = 

= +28.95 кДж·моль 1 при 298 К, а давление пара формальдегида при 
этой температуре равно 1500 Торр. 

9-28. Константа равновесия синтеза АТФ по уравнению: 

АДФ3- + НРО/- +Н'= АТФ4 + Н2О 

при 25 ос равна 41. Рассчитайте !J.G рс&кции гидролиза АТФ при стан
дартных условиях и при концентрациях ионов, близких к нормальным 

физиологическим значениям: [АДФ3 
] = [НРО/-] = [АТФ4-] = 

= 1 О 4 моль·л- 1 , рН = 7. В нейтральной среде изменение энергии Гиб
бса при молочнокислом брожении равно -218 кДж·моль- 1 , а при пол
tюм окислении глюкозы -2880 кДж·моль ·l. Сколько молекул А ТФ 
может быть синтезировано за счет энергии, запасенной в одной моле

куле глюкозы, в аэробных и анаэробных клетках? 

9-29. Используя величины стандартных энергий Гиббса (дrG0) различ

ных метаболических реакций, рассчитайте соответствующие значения 

дrG0 ' и дrG0 " при стандартных состояниях компонентов, nринятых в 

физической химии и биохимии. 
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Реакция 
Д.Gо, 

ккал·моль-1 

rликолиз и спиртовое брожение 

Гликоген+ НРО] ~ rлюкозо-1-Ф2 . + Н20 + 0.55 

Глюкоза+ А ТФ4- ~ rлюкозо-6-Ф2 - + АДФ3- + Н~ + 3.9 

Гликоген (одна единица глюкозы)+ Н20 ~ 2 лактат- + 2 Ht -32.2 

Ацетальдегид + НАД-Н + Н1 ~ этанол + НАДf 14.90 

цикл лимонной кислоты 

Оксалоацетат2- +ацетил-Код+ Н20 ~ цитрат3- +Код+ н• +1.8 

Изоцитрат3- + l/2 0 2 +Н+~ а-кетоглутарат
2- + Н20 + СО2 -3.9 

Фумарат2- + HzO ~ малат2- -0.88 

другие реакции 

1/2 Бутират· + 1/2 0 2 +Код+ 1/2 Н+~ ацетил-КоЛ+ Н20 -42.5 

Пируват- + О2 + н-~ ~ 3 COz + 2Н20 -282.84 

9-30. Рассчитайте дrG реакции оксиrенирования гемоглобина 

Hb(aq) + 02(aq) = Hb02(aq)• 

в растворе, насыщенном кислородом. Константа равновесия Ка реакции 

водного раствора НЬ с газообразным кислородом (р02 = 1 атм) при 

19 ос равна 85.5. 

9-31. Для реакции оксиrенирования 

Hr(aq) + 02(rаз) = Hr02(aq)• 

где Hr- rемеритрин (кислородпереносящий пигмент Go(fingia йouldii), 
константы равновесия имеют следующие значения: 

t, ос Ка 

о 9120 

25 380 

Найдите стандартную теплоту оксигенирования дrН.О и изменение 

энтропии дrS" для этой реакции при 25 °С. 

9-32. Рассчитайте степень насыщения миоглобина кислородом 

n(Mb0 2 ) s = __ __:_ _ __:::._:___ 
n(Mb0 2 ) + п(МЬ)' 

при р(02) = 30 Торр, если стандартная энергия Гиббса реакции оксиrе
нирования МЬ + 0 2 = МЬ02 при 310 К равна -12.95 кДж·моль- 1 • 

9-33. Рассчитайте и сравните результаты определения теплоты реакции 
изомеризации D-глюкозы в D-фруктозу при Т = 321.15 К, полученные 
методами хроматоrрафии и микрокалориметрии. 
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Результаты Результаты 

хроматографических ми крокалориметрических 

исследований исследований 

Т, К Ка Т, К l!!.rHo, 
КДж·МОЛЬ-I 

298.15 0.866 298.15 2.755 

306.15 0.892 313.25 4.007 

331.85 1.004 331.85 5.213 

344.15 1.094 344.15 6.343 

9-34. При 50 ос количество нативной формы рибофлавина в 390 раз 
превышает количество денатурированной, а при 80 ос -в 8 раз. Рассчи
тайте: 

а) энтальпию реакции денатурации рибофлавина; 

б) равновесный состав смеси при 70 °С? 

9-35. В красных кровяных тельцах концентрации АТФ4-, АДФ3- и 
НРО/- равны 2.25 ммоль·л ·', 0.25 ммоль·л- 1 и 1.65 ммоль·л- 1 соответст
венно. Рассчитайте значение l!!.rG реакции 

протекающей в красных кровяных тельцах при 25 ос и рН = 7, если 
t1rG0 '= -30.5 кДж·моль .. 1• 

9-36. Рассчитайте значение константы равновесия реакции 

глюкоза + НРО4 2- = глюкозо-6-фосфат2- + Н20, 

если t1rG0 '= +13.8 кДж·моль- 1 • Используя данные nредыдущей задачи, 
оцените, чему равно отношение концентраций глюкозо-б-фосфата и 

глюкозы в красных кровяных тельцах в условиях химического равнове

сия при 25 ос и рН = 7. 

9-37. В клетке при 25 ас и рН = 7 протекает реакция 

пируват + NADH + Н+ = лактат + NAD+ 

Рассчитайте значение 11rG для приведеиной выше реакции, если 
концентрации веществ в живой клетке равны: 

пируват- 380 мкмоль·л- 1 , NADH- 50 мкмоль·л- 1 , 
лактат- 3700 мкмоль·л- 1 , NAD+- 540 мкмоль·л- 1 • 
Стандартная энергия Гиббса реакции при рН = 7: 

t1rG0 '= -25.1 кДж·моль-1 • 
В какую сторону будет смещено равновесие nри указанных усло

виях? 
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§ 1 О. Адсорбция 

Адсорбция изменение концентрации вещества на границе раздела 

фаз по сравнению с объемом. В настоящее время этим термином обозна

чают также и процесс поглощения, и количество логлощенного вещества, 

отнесенного к единице площади поверхности (размерность- ммоль·м-2) 
или массы адсорбента (размерность- ммоль·г- 1 ). Адсорбент- вещество, 
на поверхности которого происходит процесс адсорбции, адсорбат -
сорбирующееся вещество. 

Различают два типа адсорбции, между которыми тру дно провести 

четкую границу. Хемосорбция - логлощение газов или растворенных 

веществ твердыми или жидкими поглотителями, сопровождающееся 

образованием химических соединений. Физическая адсорбция обуслов

лена силами межмолекулярного взаимодействия; она, как правило, яв

ляется обратимой. Косвенным критерием определения типа адсорбции 

является значение теплоты адсорбции Q, то есть теплоты, выделяю
щейся в процессе адсорбции и отнесенной к одному молю адсорбата. 

Если Q < 30 + 40 кДж·моль- 1 • говорят о физической адсорбции, при 
Q > 40 кДж·моль- 1 - о хемосорбции. Концентрирование вещества в по
верхностном слое идет самопроизвольно, процесс сорбции характери

зуется отрицательным значением daдcG, при этом изменение энтропии 

при физической адсорбции всегда отрицательно, а при хемосорбции, в 

принципе, может быть и положительным. Поэтому эитальпия физиче

ской адсорбции всегда отрицательна, а при хемосорбции, в некоторых 

случаях, бывает и положительной величиной. Для более четкого раз

граничения типов адсорбции необходимо сравнивать ряд других физи

ко-химических характеристик этих процессов, например, энергии акти

вации и скорости сорбции и десорбции. 

В настоящее время ври описании адсорбции используют два основ

ных подхода метод абсолютных концентраций (или полно<"О содер

жания) и метод избыткав Гuббса. Выбор того или иного подхода при 

количественном описании адсорбции обусловлен прирадой изучаемой 

системы. При рассмотрении адсорбции на твердых адсорбентах обычно 

используют метод полного содержания, так как количество адсорбиро

ванного вещества можно определить экспериментально. Для жидкой 

nоверхности раздела непосредственно измеряют межфазное поверхно

стное натяжение, и для расчета адсорбции используют метод избытков 

Гиббса. 

Метод избыткав Гuббса 

Решение, предложенное Гиббсом, сводится к замене реальной пере

ходной области гипотетиtfеской мембраной бесконечно малой толщины 

(т.е. имеющей площадь 0., но не имеющей объема), см. рис. 1 0.1. 
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1 0 
t-------t-::.---г -1: ~ 

~~:i i 1 • 
. 1 1 1 1 

---~----1-------~-. .~.....-----
1 
1 
1 
1 
1 

о l 

Зависимость концентрации вещества 1 от расстояния 1 в области границы 
фаз а и f3. CIVloшuaя линия - действительное изменение концентрации, 

пунктир- модель строения ме.жфазной границы с п/щ =О 

Эта мембрана (Q) содержит в себе все «поверхностные избыткю> 
свойств реального граничного слоя. Для такой мембраны фундамен

тальное уравнение Гиббса записывается в виде: 

Все независимые переменные в этом уравнении являются экстен

сивными, nоэтому l}Q) является однородной функцией первой степени 
этих nеременных и для мембраны можно записать соответствующее 

уравнение Гиббса-Дюгема: 

где а - коэффициент поверхностного натяжения, или просто поверхно

стное натяжение, размерность а [Дж·м-2 , Н·м ' 1
]. 

Если оnределить адсорбцию как плотность nоверхностного избытка 

i-ro вещества 

(Щ 

г=!!!__ 
1 n , 

то при Т= const последнее уравнение эквивалентно 

Следует обратить внимание на то, что в зависимости от выбора 

положения мембраны между фазами ее свойства, вообще говоря, бу

дут различны. Это значит, что величины поверхностных избыткав 
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r.J.O·>, Sщ, п(Щ остаются неопределенными. Чтобы устранить эту неоп
ределенность, находят относительные значения поверхностных из

бытков свойств 1 • Если, например, адсорбцию i-ro вещества отсчиты
вать относительно первого вещества, т.е. 

то учитывая определение молярной концентрации и условия матери

ального баланса: 

можно выразить Г;_ 1 через величины, измеримые в опыте: 

1 { а Г 1 =- n -Vc 
1 Q 1 1 

где ni- количество i-го компонента в системе, va./3)- объемы фаз (а) и 
(~), с,<а./3)- молярная концентрация i-ro компонента в фазах (а) и(~). 

Очевидно, что при таком выборе системы отсчета относительная 

адсорбция не зависит от положения мембраны. Удобно расположить ее 

так, чтобы n 1 Щ) = О, тогда Г1 = О и Ij1 = Г1• Такому выбору соответствует 
равенство площадей 1 и 11 на рис. 1 0.1. 

Адсорбция fi может принимать как положительные, так и отрица
тельные значения. Конкретизируя вид зависимости химического потен

циала от состава, можно получить выражения, связывающие адсорбцию 

Г с nоверхностным натяжением и концентрациями (или парциальными 

давлениями паров) компонентов раствора. В случае двухкомпонентной 

системы при Г1 =О уравнение (10.4) преобразуется к виду 

dcr = -ГidJ.L 2 , 

где индекс (1) у Г~ указывает, что введено условие Г1 = О. Учитывая 

выражение для химического потенциала комnонента раствора 

dfl 1 = RTd ln а1 , 

dJ.t, = RTd Jn р, 

получаем выражения, связывающие адсорбцию с поверхностным натя

жением 

1 Переход от абсолютных значений термодинамических функций к относн
тельным является расnространенным приемом {см., например, § 5). 
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где а2, с2, р2 - активность, концентрация и давление пара второго ком

понента. 

Измеряя зависимость поверхностного натяжения от концентрации 

или парциального давления второго компонента, cr = f(c2) или cr = j{p2), 

можно определить значение Г~ (см. пример 10-4). 

Метод полного содержаиия 

В методе абсолютных концентраций поверхностный слой и объем

ная фаза рассматриваются как две равновесные фазы. Основной харак

теристикой процесса адсорбции является количество адсорбата, прихо

дящееся на единицу поверхности (а) или на 1 г адсорбента (а). Его 
можно выразить через объемную концентрацию поверхностного слоя 

(с0), объем (~1), удельную поверхность (0), толщину слоя ('t) и степень 
заполнения (0): 

где индекс т указывает. что соответствующие величины характеризуют 

плотное заполнение поверхности мономолекулярным слоем адсорбата. 

По определению, адсорбция а всегда положительна. 

Зависимость количества адсорбированного поверхностью вещества 

от давления или концентрации этого вещества в другой фазе выражают 

с помощью изотермы или изобары адсорбции. В первом случае речь 

идет о функциональной зависимости вида а= j{р)т ~ const. а= f(с)т,.., const, 

во втором - о функции а= f(1)p ~ const· Кроме этого, исrюльзуют также 

понятие изостеры адсорбции р = f(1)a- const· 

Наиболее просто оnисывается монослойная локализованная адсорб

ция на однородной поверхности. Используя следующие допущения: 

• поверхность адсорбента однородна, все центры энергетически экви

валентны. 

• в результате адсорбции образуется мономолекулярный слой, 

• отсутствует взаимодействие между соседними адсорбированными 

частицами, 

Ленzrиюр вывел уравнение изотермы адсорбции: 

к р 
a=am =Oam, 

1 + KI~P 

(10.8.а) 

(10.8.6) 

(10.9) 

(10.10) 

(10.11.а) 
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(10.11.6) 

(10.11.в) 

(10.11.r) 

(10.12.а) 

(10.12.6) 

(10.13) 

(10.14.а) 

(10.14.6) 

(10.15) 
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nри с<< 1 

nри с>> 1 

а= am' е = 1, 

где am - nредельная монослойная адсорбция, KL - константа адсорбци

онного равновесия в первом слое, Кг- константа Генри. 

При одновременной адсорбции нескольких газов степени заполне

ния рассчитывают по формулам: 

. KL,APA 
ел= ' 

1 + KI,,APA + Кt.,вРв + .... 

е _ КL,вРв 
в- . 

l+КL,лРл +КL,вРв + .... 

Если поверхность неоднородна, используют эмпирические уравне

ния, например, уравнеиuе Фрейндлиха: 

а =x!m = kcn, е= klp 11
k2 , 

где х - количество адсорбированного вещества, т - масса адсорбента, 

k, k1, k2, n- некоторые варьируемые параметры. 

При многослойной адсорбции изотерма описывается ypaвuenue}w 

Бруиауера-Эм.,иета-Тешtера (БЭ1) ( 10.14) или уравпенuе.\1 Араиовича 
(10.15): 

с 

а = а т ( l - :. J( l :~С -l) :. ) ' 

cL 

где Р~- давление насыщенного пара адсорбата (рис. l 0.2). 
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nостоянная С представляет собой отношение константы адсорбци

онного равновесия для первого слоя к константе конденсации, обратно 

пропорциональной Р~· Численное значение постоянной определяется 

разностью между соответствующими теплотами (адсорбции в первом 

слое и конденсации) и может служить характеристикой применимости 

уравнения БЭТ к данной изотерме. Чем больше С, тем лучше изотерма 

БЭТ описывает экспериментальные данные. При малых значениях 

plp~ и С>> 1 уравнение БЭТ переходит в уравнение Ленгмюра. Если 
С< 20, использовать уравнение ( 10.14) для вычислений емкости моно
слоя и удельной поверхности адсорбата нецелесообразно. Уравнение 

( 10.14) выполняется, как правило, до plp~ = 0.3. 

о 
1 

0.5 

11зomep~~ta Ленг.wюра 
а 

Изотерма Б:JТ 

р 
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Изотермы адсорбции Ленгмюра и БЭТ р 10 2 ис. . 

Для определения значений предельной монослойной адсорбции и 

константы адсорбционного равновесия проводят линеаризацию уравне

ний (10.11 10.15). Графически эта процедура представлена на рис. 10.3. 

Р = 1 +-1-р, с= • +-1-с, (10.16.а) 
а KLam am а KLam am 

lg а = lg k + n lg с, (10.16.6) 

р 
(10.16.в) 

р 

(10.16.r) 

(10.16.д) 
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шотерма Ленгмюра 
р/ P.r 

изотерма БЭТ 

pla .а(1- pl p.J 

~--------------------~~ 
~ 

~ 

Kl,am 

Рис. 10.3 

(10.17.а) 

(1 0.17.6) 

(1 0.18.а) 

(10.18.6) 

р plp,, 

Линеаризация уравнений J!еиг.мюра и БЭТ 

Адсорбция - обратимый процесс. его можно характеризовать кон

стантой адсорбционного равновесия lrмc (для монослойной адсорбции 

на однородной поверхности lrмc совпадает с Jr1} В случае адсорбции 

газа на поверхности адсорбента можно записать: 

_ (- L1aдcG
0

J _ (- L1aдcH
0

J (8мcS
0

J к аде - ехр - ехр ехр . 
RT RT R 

Дифференцируя (10.17.б) по температуре при постоянной степени 

заnолнения е и учитывая ( 1 O.Il.a), получаем уравнение изостеры ад
сорбции: 

Интегрируя последнее выражение при постоянной степени запол

нения, приходим к уравнению, с помощью которого можно рассчитать 

изостерическую энтальпию адсорбции по результатам измерений р и Т 

при е= const: 
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Из графика зависимости изостернческой теплоты адсорбции Qнзост 

от а (Qизш:т = -8.a.'IJI) можно сделать некоторые заключения о типе по
верхности и характере взаимодействия адсорбат-адсорбат. При отсутст

вии такого взаимодействия в случае идеальной однородной поверхно

сти Qизост не зависит от а, а на не-

однородной поверхности происхо-

дит падение Qизост с ростом а. При 

этом взаимодействие адсорбат

адсорбат приводит к росту теплоты 

с увеличением адсорбции. На рис. 

10.4 изображена зависимость изо

стернческой теплоты адсорбции 

метана на графитированной саже от 

а..1сорбции. 

3 

2 

о 0.05 0.1 0.15 

По рассчитанному значению am 
(ст, Vт) можно найти площадь по

верхности адсорбента, если известна 

площадь, занятая одной молекулой 

адсорбированного вещества на nо

верхности сорбента: 

Теплота адсорбции Jиemaua на' 

графитираванной са:ж·е. 

Q.ши>- теплота кондеисациu 

Q = s·N= s·Nл·Vn/Vo. 

где Q - площадь поверхности адсорбента, s - площадь молекулы, 

N- число молекул, Vт -объем, занимаемый монослоем, V0 - объем, за

нимаемый одним молем газа при заданных условиях. 

L!..!_РИМЕРЫ 1 

Пример 10-1. При 195 К и парциальном давлении арr·она 24 Торр на 
1 г коксового угля адсорбируется некоторое количество aprotta. При 
увеличении давления в 9 раз количество сорбирующегося газа возрас
тает в 5 раз. Определите степевь заnолнения nоверхности при 195 К и 
давлении аргона 100 Торр. · 

Реи1ение. Для определения степени заnолнения необходимо знать 

константу адсорбционного равновесия К1_. Для нахождения ее восполь
зуемся отношением 

а, p,(l + KLP2) --
а2 р2 (1 + Kt.p1)' 

отсюда 

К L = al Р2 - а2 PJ = al . 9 . р, - 5 . al . Р! = _l_ = _1 - = 0.0046 . 
Р1Р2(а2-а,) 9pf·4a1 9р 1 9·24 

-1 
а. MK~IO.lh·Г 
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Рис. 10.4 

(10.19) 
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При р = 100 Торр степень заполнения 

0= KLp = 0.0046·100 =0.315. 
1 +КеР 1 + 0.0046 ·100 

Пример 10-2. При исследовании адсорбции азота на 1 г активиро
ванного угля при 273 К получены следующие результаты (объем по
глощенного газа пересчитан к н. у.): 

р,Торр 4.5 9.2 18.6 40.2 

V, см3 ·r- 1 I .12 2.22 4.22 8.02 

Выясните, описываются ли эти данные изотермой Ленгмюра и оп

ределите площадь повсрхtюсти адсорбента. если в плотном монослое 

молекула азота занимает площадь 0.162 нм2• 
Решение. Воспользуемся линейной формой уравнения Ленгмюра в 

виде: 

Составляем вспомогательную таблицу: 

р,Торр 4.5 9.2 18.6 40.2 
4.0179 4.1441 4.4076 5.0125 

Данные таблицы можно представить в виде г-рафика; угловой коэф

фициент равен 1/Vm, а по отрезку, отсекаемому на оси ординат, рассчи
тывается величина l1VmK1_. Более точные значения параметров Vm и К1_ 
получаются при статистической обработке данных, например, методом 

наименьших квадратов: 

Р-~89 2787·10-2 -
1--"787·10-2 V 359 3 -I - -'· + . р, т.е. - ..... , т = . см r . 

v vm 
При н. у. объем, занимаемый l молем газа, V0 = 22.4 л; площадь, за

нимаемая 1 молекулой- 16.2·10-20 м2 • Тогда 

1 = s·Nд·V",!Vo = 16.2·10--20 м2·6.02·1023 моль- 1 ·35.9· 10-3 л·г 1/22.4 л·моль·' = 156.3 м2·г' 1 

Пример 10-3. При 312 К и давлении 1.21 Торр на rюверхности мик
роrюристого глинистого адсорбента сорбируется 1.37 моль·кr 1 паров 
мстилового спирта. Такая же адсорбция достигается при повышении 

температуры до 320 К и увеличении давления до 3.16 Торр. Вычислите 
энтальпию адсорбции метилового спирта при данной степени заполне

ния поверхности. 

Решеиие. Энтальпия адсорбции равна 

/\аде Н= R~ Т2 ln р2 = 8.314 · 312 · 320 ln 3.16 = _99603 Дж·моль-1 
1J - Т2 р1 -8 1 . 21 
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Пример 10-4. Для водных растворов фенола при 20 ос измерены 
значения поверхностного натяжения (см. таблицу). Рассчитайте ад

сорбцию фенола Г2 при концентрации 0.2 моль· л· 1• 

с, МОЛЬ·Л 
-1 0.05 0.127 0.268 0.496 

cr·I03
, Н-м- 1 67.88 60.10 54.58 44.97 

Решение. Для определения адсорбции нам понадобятся вспомога

тельные данные lп с: 

ln с -2.9957 -2.0636 -1.3168 -0.7012 
103 н -l cr· , ·м 67.88 60.10 54.58 44.97 

Строим график зависимости а= j{Jn с). 

r----------------...., 7.00Е-02 

а=- 0.0009(1nc)2
- 0.0136(1nc) + 0.0357 

-4 -3 -2 -1 
-lnc 

S.OOE-02 

4.00Е-02 
о 

Графическим или аналитическим дифференцированием находим 

Соответственно, 
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1 ( са J = 
RT дln р2 т 

-O.OJ07 =4.39·10-б МОЛЬ·М-2 =4.39·10-\0 МОЛЬ·СМ<!. 
8.314. 293 

l_!АДАЧИl 

10-1. Сколько литров аммиака при 273 К и 1 атм может адсорбировать
ся на поверхности 25 r активированного угля, если образуется мономо
лекулярный слой? Поверхность 1 г угля nримите равной 950 м2 • Диа
метр молекулы 3 А. 
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10-2. Вычислите nлощадь поверхности катализатора, 1 г которого nри 
образовании монослоя адсорбирует nри н. у. 83 г азота. Ilримите, что 
эффективная nлощадь, занятая молекулой азота, равна 16.2·10-20 м2 • 

10-3. Удельная поверхность активированного угля 400 м2·r- 1 • Плотность 
метавола nри 288 К 0.7958 r·см- 3 . Определите максимальное количество 
метанола, которое может мсорбировать 1 г угля nри 288 К nри образо
вании мономолекулярного слоя. 

10-4. Объем бутадиена, адсорбированного на 1 г катализатора при 15 ос, 
зависит от давления следующим образом 

р, Торр 50 150 250 350 450 

f;' з а' см· 9.6 25.6 40.3 54.4 68.] 

Какое уравнение- Ленгмюра или Фрейндлиха- позвоЛяет nолу~шть 
адекватное оnисание эксnериментальных данных? Оnределите пара

метры уравнения. 

10-5. При адсорбции доксициклина шi высокодисnерсном кремнеземе 
при рН = 6 (фосфатный буфер, навеска кремнезема 0.2 г, объем 20 мл) 
получены следующие значения адсорбции: 

с·1 04 моль-л- 1 0.5 1 2 4 8 
IO'i 1 

а· . МОЛЬ·Г 0.68 1.08 1.53 1.9 2.26 

С nомощью какого уравнения лучше описывать эксперимс1па.пьные 

данные? Определите nараметры этого уравнения. 

10-6. В результате исследования сорбции натриевой соли бензи.;шени
цшшина из водных растворов на поверхности высокодисnерсного nиро

генного аминекремнезема ([NH2] = 0.3 ммоль·r- 1 ) получены следующие 
значения адсорбции: 

c·l 03 МОЛЬ·Л l 0.25 0.5 2 6 
' 1 а·1 о- МОЛЬ· Г 1.88 2.80 4.98 6.20 

Рассчитайте константу адсорбционного равновесия и предельную 

величину адсорбции, если процесс сорбции описывается уравнением 

Ленгмюра. 

10-7. Найдите степень заnолнения поверхности аэросила nри адсорбции 
натриевой соли бензилпенициллина из растворов концентрации 0.004, 
0.0075 и 0.011 М, если адсорбция описывается уравнением Ленгмюра с 
ковстантой а,п,сорбционного равновесия 790 м- 1 • 

10-8. Оцените изменение степени заполнения поверхности кальцита 
ври адсорбции комплексона-А из 0.00002 М раствора при разных зна-
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чениях рН. Концентрация фонового электролита 0.02 М NaCI. Констан
ты адсорбционного равновесия приведсны в таблице: 

1 ~~0-5, Л·МОЛЬ l 

8.7 9.5 10.5 

3.5 3.4 3.3 

10-9. При 15 °С из водно-спиртового раствора (0.6 : 0.4) концентрации 
5 мкмоль·л- 1 на поверхности сорбента Scparon ВО адсорбируется 
44.1 мкмоль·r- 1 антрацена и 22.0 мкмоль·г- 1 пирена. При увеличении их 
содержания в растворе до 1 О мкмоль·л- 1 количество адсорбированных 
веществ увеличивается до 54.7 и 46.8 мкмоль·г 1 соответственно. Рас
считайте степень заполнения поверхности в каждо~ случае. 

10-10. При адсорбции паров метилового спирта на микропористом гли
нистом адсорбенте получены следующие велиtшны адсорбции: 

р!р, 0.01 0.07 0.25 0.44 0.64 0.90 

а, МОЛЬ·КГ·-I 0.70 1.00 1.28 1.55 1.85 2.55 

Постройте изотерму адсорбции, предложите ее аналитическое опи

сание и рассчитайте значение ат. 

10-11. Давление при адсорбции некоторого количества сн4 1 г древес
ного угля равно 42 Торр при 313 К и 261 Торр при 363 К. Вычислите 
теплоту адсорбции при данной степени заполнения. 

10-12. При адсорбции этана на поверхности графитирсванной сажи сте
пень заполнения в = 0.5 достигается при следующих значениях темпе
ратуры и давления: 173 К, 2.15 Торр и 188 К, 7.49 Торр. Найдите изо
стерическую теплоту адсорбции. 

10-13. Определите энтальпию адсорбции окиси азота на фториде бария, 
если для адсорбции 4 см3 газа при 233 К необходимо создать давление 
40.7 Торр, а при 273 К- 206.5 Торр. 

10-14. Исследуя адсорбцию СО на древесном угле обнаружили, что для 
того. чтобы при разных температурах адсорбировалось 1 О см3 газа 
(объемы приведсны к н. у.), необходимо задать следующие равновес

ные давления 

r,к 200 220 230 250 

р,торр 30.0 45.2 54.0 73.9 

Определите изостерическую теплоту, соответствующую данной ве

личине адсорбции. 

10-15. Для адсорбции N2 на 1 г кремнеземных материалов с различным 
размером пор при 77 К получены приведеиные в таблице зависимости 
объемов адсорбированного газа ( V anc' измерены в см3) от давления. 
Объемы приведсны к стандартному давлению. Одна молекула N2 зани-

169 
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мает площадь s(N2) = 0.16 нм2 • Рассчитайте удельные поверхности 
n (м2·r- 1 ) материалов. 

= = = = = = t:: t:: t:: t:: с с 
р ." ." ." ." ." .... = = = С> = С> 

м м - - - -6 6 6 6 = = rl1 I,Q = f"1 I,Q = Ne образца - f'i ....; lti ..о ос) 

l 4.6 8.2 1 1.9 14.5 16.7 19.0 

2 6.0 11.5 16.0 19.0 23.1 25.5 
3 7.8 14.0 19.0 24.0 28.0 31.3 
4 8.1 14.7 20.8 25.5 29.0 34.0 

10-16. Оnределите величину nоверхности Тi02 по данным, полученным 
nри измерении адсорбции пара криnтона на рутиле nри температуре 

жидкого азота. Примите, что nлощадь, занимаемая одной молекулой 

криптона на поверхности Ti02, равна 19.5 А. 

а, МКМОЛЬ·Г 
-1 14.1 20.9 32.3 35.5 36.6 39.3 45.6 

p/pv 0.00214 0.00846 0.0922 0.1586 0.1850 0.2342 0.3932 

10-17. В таблице приведсны значения поверхностного натяжения раз
бавленных растворов фенола в воде при 30 ос 

Вес.% фенола 0.024 0.047 0.118 0.471 
-

cr, дин см- 1 72.6 72.2 71.3 66.5 

Рассчитайте адсорбцию фенола при концентрациях 0.1 и 0.3 вес.%. 

10-18. Получены следующие данные для растворов u-бутанола в воде 
nри 20 ос 

активность 0.0258 0.0518 0.0989 0.1928 

cr, дин см··• 68.0 63.14 56.3 l 48.08 

Рассчитайте адсорбцию н-бутанола nри активностях 0.05 и 0.1. 



Глава 

Электрохимия 

§tt.Термодинамика 

растворовэлектролитов 

Электролитами называют вещества или системы, содержащие в за

метных количествах ионы и обладающие ионной проводимостью. Со

ответственно, различают твердые электролиты, расплавы и растворы 

электро:штов. В более узком смысле электролитами называют вещест

ва, молекулы которых в растворе способны распадаться на ионы в ре

зультате процесса электролитической диссоциации. Растворы ::тектро

литов также часто называют электролитами. 

По способности к электролитической диссоциации электролиты ус

ловно разделяют на си'lыJые и слабые. Сильные электролиты в разбав

ленных растворах практически полностью диссоциированы на ионы. 

Слабые электролиты в растворах диссоциированы лишь частично. Доля 

диссоциированных молекул электролита называется степенью диссо

циации. Степень диссоциации а электролита связана с константой дис

социации К зшшном разведения Оствальда, который для бинарного 

электролита записывается следующим образом: 

., ., 
а-с а- 1 

к==--=--·-, 
1-а 1-а V 

где с- моляриость электролита, V = 1/с- разведение (или разбавление) 

раствора, т.е. объем, в котором содержится 1 моль электролита. 
Поскольку при диссоциации число частиц в растворе возрастает, 

растворы электролитов обладают аномальными коллиг~пивными свой

ствами. Уравнения, описывающие коллигатинные свойства растворов 

неэлсктролитов, можно применить и для описания свойств растворов 

электролитов, если ввести поправочный изотонический коэффициент 

Вант-Гоффа i, например: 

1t = icRT или !1Т зам. = iКт. 

(11.1) 

(11.2) 
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(11.3) 

(11.4) 

(11.5) 

(11.6) 

(11.7.а) 

(11.7.6) 

Г л а в а З. Электрохимия 

Изотонический коэффициент связан со степевью диссоциации а 

электролита: 

i = 1 + a(v- 1 ), 

где v- количество ионов, образующихся при диссоциации одной моле

кулы. 

При термодинамическом описании растворов электролитов так же, 

как и растворов неэлектролитов, используют метод активностей. Свой

ства реальных растворов описываются уравнениями, в которых вместо 

концентраций вводится активность а: 

).l = ).lo + RT ln а. 

' Активность ai выражается в виде произведения концентрации m1 на 

коэффициент активности у;: 

Экспериментально активность электролитов можно определить так 

же, как и активность неэлектролитов, из измерений коллигатинных 

свойств растворов - давления пара, осмотического давления, темпера

туры кипевия и замерзания, а также из измерения ЭДС гальванического 

элемента (см.§ 13). 
В растворах электролитов, как правило, наблюдаются более значи

тельные отклонения от идеальности, чем в растворах неэлектролитов. 

Это объясняется наличием электростатических межионных взаимодей

ствий. 

В растворе сильного электролита, образующего при диссоциации v t 
катионов и v_ анионов, 

v А z+ + v вz-
+ - ' 

химический потенциал электролита складывается из химических по

тенциалов ионов: 

).l=V+).l+ +V_).l_ 

Химические потенциалы ионов описываются выражениями 

J.l_ =J.l~ +RTJna_ =J.1~ +RTJn(y_т_), 

где J..L: и J..L~ -стандартные химические потенциалы, У+ и У-·- коэффи

циенты активности катиона и аниона. 
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Подставляя ( 11.7) в (11.6), получаем: 

или 

Экспериментально определить активности катиона а. и аниона а 

невозможно, поэтому вводят nонятие средней ионной активности а±: 

где v = Vt + v_. 
Аналогично определяют средний иттый коэффициент активно

сти 'У± 

и среднюю иттую ;wо:IЯльность т± 

т т 
где т=_+ = -- - моляльность раствора электролита. 

v+ v 

Тогда а±= у ±т±, и уравнение (11.8) для химического потенциала 

электролита записывается в следующем виде: 

и активность электролита равна 

Согласно эмпирическому правилу ионной силы, коэффициенты ак

тивности ионов не зависят от конкретного вида ионов. находящихся в 

растворе, а зависят от иошюй cuitы 1 раствора: 

где Z1 заряд иона (в единицах заряда протона), т/ его моляльная кон

центрация. 

Это правило справедливо при концентрациях до 0.01 моль· кг 1 и 
приближенно выполняется до 0.1 моль·кr- 1 • 
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1.0 1.5 2.0 2.5 3.0 3.5 

Зависимость средних иоюtых 

коэффициентов активности У:+: 

от Jl для некоторых сильных 
электролитов 

Зависимости средних ионных 

коэффициентов активности У± от 

.fi для некоторых сильных 
электролитов представлены на 

рис. 11.1. При высоких ионных 
силах значения среднего ионного 

коэффициента активности У± мо

гут быть значительно больше 

единицы. 

Значения средних ионных 

коэффициентов активности для 

некоторых сильных электроли

тов в зависимости от концентра

ции nриведсны в Приложении 

(табл. П-11 ). 
Рассчитать коэффициенты ак

тивности в ра.1бавленных раство

рах сильных электролитов можно 

с nомощью теории Дебая-Хюк

келя. Исходные положения этой 

теории таковы. 

• Электролит в растворе полно

стью диссоциирован. 

• Растворитель представляет со 

бой непрерывную среду с ди

электрической проницаемостью Е, изменение Е вблизи ионов не 

учитывается. 

• Учитывается только электростатическое взаимодействие между ио

нами и не примимаются во внимание ион-дипольнос взаимодейст

вие. образование ассоциатов и т.n. 

• Распределение ионов в растворе описывается моделью ионной ат

мосферы. Ионная атмосфера представляет собой некоторое усред

ненное распределение ионов, возникающее вокруг каждого иона 

(называемого центральным) nод влиянием двух факторов- электро

статических взаимодействий, которые стремятся упорядочить ионы, 

и теnлового движения, стремящегося расnоложить их хаотически. В 

отсутствие внешнего электрического поля ионная атмосфера имеет 

шаровую симметрию, а ее заряд равен по величине и противополо

жен по знаку заряду центрального иона. 

• Распределение заряда вокруг цевтрального иона оnисывается урав

нением Пуассона, связывающим объемную плотность заряда с по

тенциалом на расстоянии r от центрального иона. 

• Распределение ионов в растворе, возникающее под действием элек

тростатических сил, описывается распределением Больцмана. 
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• Рассматриваются разбавленные растворы, для которых собствен

ными размерами ионов можно пренебречь по сравнению с расстоя

нием между ними, поэтому ионы считают заряженными материаль

ными точками. 

• Предполагается, что все отклонения раствора от идеальности обу

словлены взаимодействием ионов с ионной атмосферой. 

С учетом вышеприведенных допущений получается уравнение пер

вого приближения теории Дебая-Хюккеля, называемое также предель

nы.w за,..оиом Дебая-Хюккеля для среднего коэффициента активности: 

где z+ и z_ заряды катиона и аниона, 1- ионная сила раствора, А кон

станта, зависящая от плотности р и диэлектрической проницаемости Е 

растворителя и температуры: 

(2rcpN л )112 ( е2 JЗ/2 
А = ln 1 0 -4-щ-:0-Е-kТ-

Для водного раствора при 25 ос значение А равно 0.51 О моль· 
112·кг 112 . Для вычисления коэффициентов активности отдельных ионов 
используют ( 11. 15) в виде 

Согласно уравнению ( 11 .15), логарифм среднего коэффициента ак

тивности линейно зависит от .J7. Это соответствует начальным участ
кам кривых на рис. 11.1 nри низких ионных силах раствора. Уравнение 
( 11.15) СПраведЛИВО ДО ИОВНОЙ СИЛЫ ОКОЛО 0.01 МОЛЬ· КГ-\. 

Учет конечного собственного размера ионов позволяет получить 

уравнение второго приближения теории Дебая-Хюккеля: 

где параметр В, связанный с эффективным диаметром ионов в раство

ре, находят, добиваясь наилучшего совпадения уравнения с опытными 

данными. Соотношевие ( 1 t .18) справедливо до ионной силы около 
0.1 моль·кг- 1 • 

Приближенной формой соотношения ( 11.18) является уравнение 
Гюнтельберга: 

в котором параметр В считается равным единице для всех электроли

тов. Это уравнение удобно тем, что не содержит эмпирических пара-
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метров и удовлетворительно описывает поведение многих электролитов 

до концентраций порядка 0.1 моль·кг- 1 • 
Для описания дальнейшего роста коэффициентов активности с уве

личением концентрации раствора в уравнение ( 11. 1 9) вводят слагаемое 
С! (С- эмпирический параметр) и получают уравнение третьего при

бли:жеиия теории Дебая-Хюккеля: 

При соответствующем подборе параметров В и С это уравнение по

зволяет описать экспериментальные данные по коэффициентам актив

ности до ионной сил~r порядка 1 моль·кг- 1 • 
Уравнение Хариеда и Оуэна содержит дополнительное слагаемое 

D/2 (D- эмпирический параметр) и имеет вид 

Оно удовлетворительно описывает экспериментальные данные по 

коэффициентам активности до ионной силы порядка нескольких 
-1 

моль·кг . 

l_ЕРИМЕРЫ / 

Пример 11-1. Рассчитайте активность электролита а и среднюю 
ионную активность а± в 0.1 т растворе СаС12 при 25 °С, если средний 
ионный коэффициент активности У±= 0.518. 

Решение. 

гдеv=v, +v 

а±= 0.518·0.1·( 11·22)1!3 = 8.223·1 о-· 2 

a(CaCJ2) = (a±)v = 5.56·1 0-4 

О т в е т. а±= 8.223·1 о-2 ; a(CaCI2) = 5.56·1 0-4. 

Пример 11-2. Рассчитайте моляльность раствора Na2S04, имеющего 

ИОННУЮ СИЛУ 0.24 МОЛЬ·КГ- 1 . 
Решение. 

где m 1 и m2 - моляльности катиона и аниона соли, равные соответст

всшю m1 =2m, m2 =т, где т моляльность раствора Na2S04. 
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Отсюда 

0.24 = 0.5 (2т·1 2 + т·i) 

т = 0.08 МОЛЬ·КГ- 1 • 

Ответ. т= 0.08 моль·кг· 1 • 

Пример 11-3. Растворимость AgCl в воде при 25 °С равна 

1.33·1 О -s моль·кг·- 1 • Рассчитайте: 
а) стандартную энергию Гиббса для реакции 

АgСI(тв) = Ag+(aq) + СГ(аq); 

б) растворимость AgCI в 0.01 моль·кr- 1 водном растворе KN03• 

Решение. а) Константа равновесия для реакции 

АgСI(тв) = Ag+(aq> + СГ(аq) 

равна 

Ионная сила раствора 

f= т= 1.33·10-S МОЛЬ·КГ- 1 • 

Тогда 

откуда У±= 0.996. 
Следавател ьно 

Отсюда 

fj.G0 = -R11nК = +55.7 кДж· МОЛЬ -l. 

б) Ионная сила 0.01 моль·кr- 1 раствора KN03 

1 =т= 0.01 моль·кг·- 1 • 

Тогда 

lg У± = -0.51 0·(0.0 1 )0
'
5

' 

откуда у1 = 0.889. 

т= ~s 1 У±= (1.75·10-10
)
0

·
5 10.889 = 1.49·10-5

• 

l2АдАЧИl 
11-l. Водный раствор, содержащий 0.225 моль·кr 1 NaOH, замерзает 
при -0.667 °С. Определите кажущуюся степень диссоциации NaOH в 
этом растворе, если криоскопическая константа воды равна 1.86. 
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11-2. Осмотическое давление крови составляет 0.811 МПа. Какова 

должна быть концентрация раствора NaCI, чтобы он был изотоничен с 
кровью? Примите степень диссоциации NaCI равной 0.950. 

11-3. Водные растворы сахарозы и KN03 изотоничвы при кшщентраци

ях 1.00 и 0.60 моль·л· 1 соответственно. Найдите кажущуюся степень 
диссоциации KN03 в растворе. 

11-4. Выведите выражения для активнО<;тей NaCI, CaCI2, CuS04 и LaClз 
через их моляльности т и средние ионные коэффициенты активности У±· 

11-5. Средний ионный коэффициент активности 0.1 М водного рас
твора HCI при 25 ос равен 0.796. Рассчитайте активность HCI в этом 
растворе. 

11-6. Средний ионный коэффициент активности 0.1 М водного раствора 
H2S04 при 25 ос равен 0.265. Рассчитайте активность H2S04 в растворе. 

11-7. Рассчитайте активность электролита а и среднюю ионную актив
Jюсть а± в 0.2 т растворе AICI3 при 25 °С, если У±= 0.305. 

11-8. Рассчитайте ионную силу раствора, содержащего 0.1 О моль· к( 1 

KCI и 0.20 моль·кг··l CuS04 • 

11-9. Рассчитайте ионную силу раствора, содержащего 0.040 моль·кг 1 

K3[Fe(CN)6], 0.030 моль·кr- 1 KCI и 0.050 моль·кг- 1 NaBr. 

11-10. Рассчитайте моляльность раствора AI(N03) 3, имеющего ионную 

СИЛУ 0.30 МОЛЬ·КГ 1
• 

11-11. Раствор NaN03 имеет ионную силу 0.30моль·кг-
1 • Чему равна 

моляльность раствора AI2(S04)3, имеющего такую же ионную силу? 

11-12. Чему равна моляльность раствора Na3P04, имеющего такую же 

ионную силу, как 0.36 моль·кг- 1 раствор KCI? 

11-13. Рассчитайте массу Ca(N03)2, которую нужно добавить к 

0.150 моль·кг 1 раствору К N03, содержащему 500 г воды, чтобы увели
чить его ИОННую СИЛУ ДО 0.250 МОЛЬ·КГ-J. 

11-14. Используя первое приближение теории Дебая-Хюккеля, рассчи
тайте коэффициенты аКТИВfiОСТИ ионов к+, Al3

t и so/ в 1.0·1 о-3 МОЛЬ· Л 1 

растворе KAI(S04)2 nри 25 °С. 

11-15. Исnользуя nервое приближение теории Дебая-Хюккеля, рассчи
тайте коэффициенты активности ионов Са2 +, CJ и средний ионный ко
эффициент активности в 0.002 моль·л- 1 растворе CaCI2 при 25 ос. 

11-16. Используя первое приближение теории Дебая-Хюккеля, рассчи
тайте коэффициенты активности ионов Са2 

', S04 
2
- и средний ионный 

коэффициент активности в 0.001 моль·л- 1 растворе CaS04 при 25 ос. 
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11-17. Константа диссоциации уксусной кислоты при 25 °С равна 

1.75·10 5 моль·л- 1 • Используя nервое приближение теории Дебая
Хюккеля, рассчитайте стеnень диссоциаu.ии кислоты, если ее моляль

ность равна О. 100 моль· кг-'. 

11-18. Средний ионный коэффициент активности в 0.500 моль-кг·' вод
ном растворе LaC13 при 25 ос равен 0.303. Какова ошибка в определении 
этой величины по первому приближению теории Дебая-Хюккеля? 

11-19. Растворимость Ag2Cr04 в воде при 25 ос равна 8.00·1 0' 5 МОЛЬ·Л-I' 
а в 0.04 моль·л·-l растворе NaN03 8.84·10'5 моль·л-1 • Рассчитайте сред
ний ионный коэффициент активности Ag2Cr04 в 0.04 моль·л- 1 растворе 
NaN03• 

11-20. Растворимость ЛgCI в воде при 25 °С равна 1.33·1 О 5 моль·л- 1 • 
Рассчитайте растворимость AgCI в 0.1 моль·кг- 1 водном растворе KCI, в 
котором У± = О. 770. 

§ 12. Электропроводность растворов 
электролитов 

Способность растворов электролитов проводить электрический ток 

обусловлена ионами, образующимися при диссоциации электролитов. 

Эксnериментальное изучение электропроводности растворов (кондук

то.~етрuя) является одним из важных наnравлений физико-химиче

ского анализа и позволяет получать информацию о различных свойст

вах растворов - определять степени и константы диссоциации электро

литов, растворимость труднорастворимых солей и т.п. Применяют 

также ко11дуктометрическое тumpoвauue, в котором точки эквивалент

ности определяют по изменению электропроводности раствора. 

Электроnроводность К раствора - величина, обратная его сопро

тивлению R: 

1 1 s s 
K=-=-·-=K·-

R р l l ' 

где р- удельное сопротивление; S- площадь электродов; l расстояние 

между электродами; к - удельная электроnроводность (величина, об

ратная удельному соnротивлению). 

В системе СИ электропроводность имеет размерность сименс 

(См= Ом 1
). 

Удельной электропроводностью к («каппа>>) раствора называется 

электропроводность объема раствора, находящегося между параллельны

ми электродами nлощад.ью 1 м2 каждый, расположенными на расстоянии 
1 м друг от друга. В системе СИ у дельная электроnроводность измеряется 
о -1 -1 с -1 и о -1 -1 с -1 

в м ·м или м·м . сnользуют также единицы м ·см или м·см . 
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Из формулы ( 12.1) следует, что 

l 1 l 
К=К·-=-·-. 

. S R S 

Таким образом, для определения к из измеренной величины сопро

тивления R раствора необходимо знать площадь электродов и расстоя
ние между ними. На практике эти величины не измеряют, а определяют 

так называемую кmtcmaнmy ячейки k = l 1 S (размерность см- 1 ). Кон
станту ячейки определяют из измерения электропроводности растворов 

с точно известным значением к (обычно используют растворы KCI оп
ределенной концентрации). Зная константу ячейки, удельную электро

проводность рассчитывают по формуле 

HCI 

5 
С,МОЛЬ·Л- 1 

Зависимость удельной 

электропроводности 

от концентрации 

15 

для некоторых электролитов 

k 
к=К·k=-. 

R 

На кривых зависимости удельной 

электропроводности от концентрации 

обычно наблюдается максимум. С 

увеличением концентрации удельная 

электропроводность сначапа растет, 

поскольку увеличивается количество 

ионов в растворе. При дальнейшем 

увеличении концентрации сильных 

электролитов межионное взаимодейст

вие возрастает настолько сильно, что 

приводит к снижению скорости движе

ния ионов и уменьшению удельной 

электропроводности раствора. В рас

творах слабых электролитов скорость 

движения ионов мало зависит от кон

центрации, однако с увеличением кон

центрации раствора уменьшается сте

пень диссоциации, что также приводит 

к уменьшению удельной электропро

водности (рис. 12.1 ). 
Молярная электропроводиость А 

(<<Ля мб да») связана с удельной элек

тропроводностью соотношением 

к 
A=-=K·V, 

с 

где с - молярная концентрация ( моляриость) раствора, V = 1 /с - разведе

ние (или разбавление) раствора. 

В системе СИ молярную электропроводность измеряют в См·м2·моль -l. 
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Используют также понятие эквивалентной электропроводности А., 

которая получается, если в формуле ( 12.4) вместо молярной использо
вать эквивалентную концентрацию (нормальность). Эквивалентную 

б о -1 2 -1 
электропроводность о ычно измеряют в м ·см ·г-экв ; используют 

с 1 -1 с 2 -1 м 
также единицы м·м-·г-экв и м·см ·г-экв . олярная электроnро-

водность равна произведению эквивалентной электроnроводности на 

число эквивалентов в одном моле вещества. 

Эквивалентной электропроводностью называется электропровод

ность объема раствора, содержащего 1 г-экв растворенного электролита 
и находящегося между параллельными электродами, расnоложенными 

на расстоянии 1 м друг от друга. Таким образом, между электродами 
при любой концентрации раствора находится 1 г-экв растворенного 
электролита, поэтому изменение эквивалентной электроnроводности 

nри изменении концентрации раствора обусловлено изменением стеnе

ни диссоциации (для слабых 

электролитов) или межионными 

взаимодействиями (для сильных 

электролитов). 

Эквивалентная электропро-

водность Л. растворов электроли

тов возрастает с ростом разбав

ления раствора и nри бесконеч-

tюм разбавлении (то есть nри 

бесконечно малой концентра

ции) асимnтотически приближа

ется к nредельному значению Л.0, 
которое называется пределыюй 

эквивалентной электропровод

иостью раствора при бесконеч

ном разведении, соответствую-

щем отсутствию межионного 

взаимодействия. Для слабых 

электролитов nредельного зна-

чения Л. 0 экспериментально дос-
тичь не удается (рис. 12.2). 

В разбавленных растворах 

сильных электролитов вьшолня

ется эмпирический закон Коль

раута (закон квадратного корня): 
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Зависимость эквивалентной 

электропроводности от разбавления 
для некоторых электролитов 

А= А 0 - A.fc, 

где Л. и А 0 
- эквивалентная электроnроводность раствора при концен

трации с и при бесконечном разведении, А - константа (при данной 

температуре) для данного электролита и растворителя. 
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Строя график зависимости А от J; и экстраnолируя ее на нулевую 
концентрацию, из отсекаемого на оси ординат отрезка можно устано

вить значение А 0• Для слабых электролитов такая экстраполяция невоз
можна из-за неливейности nолучаемой зависимости. 

В растворах слабых электролитов А и А0 связаны со степенью дис
социации а электролита уравнеиишw Appeuuyca: 

л 
-о =а. 
А 

Кроме того, выполняется закон разведеиия Оствальда, который для 

бинарного электролита заnисывается следующим образом: 

где К- константа диссоциации слабого электролита. 

Подставляя (12.6) в (12.7.а), nолучаем еще одну форму закона раз
ведения Оствальда: 

После преобразования получаем 

Таким образом, строя график зависимости liA от Ас, из наклона 
графика и отрезка, отсекаемого на оси ординат, можно установить зна

чения К и Л0• 
Электропроводность электролитов связана со скоростями движе

ния ионов в растворе. Скорость движения vi [м·с 1 J иона в растворе 
пропорциональна напряженности приложеиного электрического поля 

Е [В·м- 1 ]: 

Коэффициент пропорциональности и, [размерность м2·с- 1 ·В- 1 ] назы
вается абсолютпой подви:ж1tостью иона. 

Произведение u,F (Р- постоянная Фарадея) называется подви:Jiсио

стью иона л, [размерность ом-1 ·м 2 ·кг-экв- 1 J: 

A;=u,F. 

Подвижность иона при бесконечном разбавлении называется пре

дельной подвu.жиостью иона и обозначается А,0 . Предельные nодвиж
ности А1° НеКОТОрЫХ ИОНОВ В ВОДНОМ растворе ПрИ 25 °С приведеНЫ В 
приложении (табл. П-1 0). 
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Согласно закоиу Кольрауша о независимой миграции ионов, экви

валентная электропроводность раствора при бесконечном разведении 

равна сумме предельных rюдвижностей катионов и анионов: 

Л. 0 ::::А~+А~. 

Физический смысл закона заключается в том, что в растворе элек

тролита ионы переносят электрический ток независимо друг от друга. 

Для нахождения предельной подвижности отдельного иона необхо

димо знать вклад каждого вида ионов в общую электропроводность 

раствора. Доля тока, переносимая данным ионом, называется числом 

переноса t1 иона. ДJlЯ бинарного электролита 

t 
1 + u+ л+ 

::::---
1. + I и. + u_ Л+ +Л_ 

и 

1 u 
t = = =----

Если в растворе содержится несколько электролитов, то число пе

реноса i-го иона равно 

прич.ем по оnределению 2). = 1. Зная числа nереноса катиона и анио

на, по уравнению ( 12.1 О) можно рассчитать предельную nодвижность 
отдельного иона. 

Поскольку в общем случае nодвижности катиона и аниона изменя

ются от ковцентрации неодинаково, то числа переноса зависят от кон

центрации раствора. Кроме того, числа переноса для одной и той же со

ли в разных растворителях различаются, что объясняется разной 

сольватацией катионов и анионов в разных растворителях. 

Существует ряд экспериментальных методов определения чисел пе

реноса. В .wетоде Гитторфа числа переноса определяют по изменению 

концентраций катионов и анионов в анодном и катодном пространствах 

электрохимической ячейки, вызванному пропусканием через раствор 

оnределенного количества электричества с nомощью постоянного тока. 

В методе двu:жущейся граиuцы числа nереноса определяют по пере

мещевию границы между двумя растворами nри пропускании постоян

ного электрического тока. 

Предельные nодвижности ионов водорода и гидроксила в водных 

растворах в несколько раз превышают предельные подвижности других 

ионов (см. табл. П-10 в приложении). Это явление объясняют особым 

эстафетным _wеханизмо.w nроводимости этих ионов. Согласно этому 
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(12.12) 

(12.13) 

(12.14) 
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механизму, в кислой среде осуществляется перенос протона от иона 

гидроксония к соседней соответствующим образом ориентированной 

молекуле воды: 

+ ~ 
н-о-н + о-н 

1 1 
н н 

н-о + 
1 

н 

+ 
н-о-н 

1 

н 

Аналогичный перенос протона от молекулы воды к иону гидрокси

ла происходит в щелочной среде: 

-~ -
о + н-о 
1 1 

---1•... о-н + о 

н н 
1 1 
н н 

Поскольку протон труднее отщепляется от молекулы воды, чем от 

иона гидроксония, подвижность иона гидроксила меньше. чем nодвиж

ность иона водорода. 

Простейшей моделью движения иона в растворе является движение 

заряженного шарика в однородной среде. Согласно закону Стокса, си

ла трения, действующая на шарообразную частицу с радиусом r, дви
жущуюся со скоростью v в непрерывной среде с вязкостью rJ, равна 

F тр = 6nТ}rv. 

Электрическая сила, вызывающая движение иона, равна произведе

нию заряда иона izle и наnряженности электрического поля Е: 

Fэл = lzleE. 

В стационарном состоянии, когда ион равномерно движется в рас

творе, эти две силы равны: 

izleE = 61tТ}rv. 

Отсюда скорость движения иона равна 

lzleE 
v=--

61tТ}r ' 

и, в соответствии с (12.8) и (12.9), предельная подвижность Л0 иона 
описывается формулой: 

о lzleF 
л. =--. 

61tТ}r 

По уравнению (12.16) можно из предельной подвижности иона рас
считать его радиус, который называют стоксовским радиусом (rst). В 
таблице 12-1 соnоставлены кристаллографические и стоксовекие ра

диусы для некоторых ионов в водном растворе. 
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Сопоставление кристаллографических и стоксовских радиусов 

Ион Гсг' А rs1, А Ион RшА Гs1, А 
LГ 0.60 2.51 Znl+ 0.75 3.25 
Na ... 1.02 1.84 А\3+ 0.53 =r= 4.38 
к· 1.38 1.25 с г 1.81 1.21 

Rb_,_ 1.49 1.18 Br ] .96 1.18 
Mg..:+ 0.72 3.47 1 2.20 1. 1 

Как видно из таблицы, для небольших и сильно заряженных ионов 

стоксовекие радиусы существенно превосходят кристаллографические. 

Это можно объяснить тем, что эти ионы в водном растворе обладают 

большой гидратной оболочкой. СоответствеНJ::IО, разность объемов гид

ратированного и вегидратированного ионов равна объему гидратной 

оболочки, и из нее можно рассчитать число связанных ионом молекул 

воды, то есть число гидратации иона. 

В то же время, из таблицы 12-1 видно, что для остальных ионов 

стоксовекие радиусы оказываются меньше кристаллографических. Та

кое расхождение объясняется 

тем, что закон Стокеа для описа-

ния движения иона в растворе 

строго не применим, поскольку 

размеры иона сопоставимы с 

размерами молекул растворителя, 

и его можно считать однородной 

средой лишь приближенно. Тем 

не менее, хотя уравнение (J 2.16) 
не является строгим, оно полезно 

л.ля приближенных расчетов. 
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Таблица 12-1 

с1· 

Электропроводность раство

ров электролитов увеличивается 

с повышением температуры. Пре

дельная подвижность большин

ства ионов в водном растворе при 

100 °С в 5-6 раз выше, чем при 
О 0С. (рис. 12.3). 0~-т--r--r--r-~~--~~--т--т~ 

Такая зависимость в основном 

обусловлена уменьшением вязко

сти воды при повышении темпе

ратуры. Если считать, что радиус 

гидратираванного иона не зависит 

от температуры, то из уравнения 

() 20 40 60 
t, ос 

Зависимость пределыюй 

подвижиости пекоторых иопов 

от температуры 

( 12.16) следует правило ВWlьдена-Писаржевского, согласно которому 
при любой температуре: 

lzleF 
Л. 0 11 =--=const · 

бпr 

80 100 

Рис. 12.3 

(12.17) 
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Соотношение ( 12.17) выполняется в широком интервале темnератур 
только для небольшого числа ионов, что обусловлено как нестрогостью 

закона Стокса, так и изменением радиуса гидратираванных ионов nри 

изменении темnературы. В целом при nовышении температуры nроиз

ведение Л011 уменьшается, но это уменьшение в интервале от О 0С до 
1 00 ос не превышает 25%. 

При постоянной темnературе, согласно соотношению ( 12.17), про
изведение Л 0rt для одного и того же иона в разных растворителях 
должно оставаться постоянным. Это соотношение приближенно вы

nолняется только для больших и слабо сольватированных ионов, nо

скольку в общем случае сольватация ионов в разных растворителях 

различна. 

Теоретически описать электропроводность разбавленных растворов 

сильных электролитов позволила теория Дебая-Хюю,:еля-Онсагера. 

Отличие Л от Л0 в растворах сильных электролитов объясняется ме
жионными взаимодействиями. Согласно теории Дебая-Хюккеля (см. 

§ 11 ), каждый ион в растворе окружен ионной атмосферой. Существо
ванием ионной атмосферы обусловлены два эффекта, которые вызыва

ют замедление движения ионов в растворе - элед·трофоретический и 

релаксациоюtый. Электрофоретический эффект вызывается тем, что под 

действием электрического поля центральный ион и окружающая его 

ионная атмосфера движутся в противоположные стороны. Таким обра

зом, ион nеремешается не в неподвижной среде, а в потоке ионов, дви

жущихся ему навстречу. При движении ион смещается из центра своей 

ионной атмосферы, в результате чего нарушается ее симметрия, и плот

ность заряда позади иона оказывается больше, чем впереди него. В ре

зультате на центральный ион действует возвращающая сила, замед

ляющая его движение. Этот эффект называется релаксационным, или 

эффектом асимметрии ионной атмосферы. 

Учет обоих эффектов приводит к уравиеиию Дебая-Хюккеля

Онсагера: 

где А и В - коэффициенты, описывающие соответственно электрофоре

тический и релаксационный эффекты и зависящие от температуры, вяз

кости и диэлектрической проницаемости растворителя, а также от заря

дов ионов электролита. 

Уравнение (12.18) no форме аналогично эмпирическому уравнению 
Кольрауша (12.5) и, таким образом, дает его теоретическое обоснова
ние. Уравнение ( 1 2.18) согласуется с опытными данными в разбавлен
ных растворах nри концентрациях до 0.001 моль·л- 1 • 

Если к раствору электролита приложить постоянное электрическое 

поле высокой наnряженности (порядка 107 В·м- 1 )~ то ионы в растворе 
движутся настолько быстро, что ионная атмосфера не успевает сфор-
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мироваться, в результате чего исчезают оба эффекта торможения - ре

лаксационный и электрофоретический, и электропроводность раствора 

стремится к предельному значению л?. Это явление называется эффек
то;и Вина. В растворах слабых электролитов эффект Вина выражен 

значительно сильнее, что объясняется увеличением степени диссоциа

ции слабого электролита под действием электрического поля. 

Под действием перемениого электрического поля достаточно высо

кой частоты ион не успевает сместиться на заметное расстояние от цен

тра своей ионной атмосферы, поэтому ее симметрия сохраняется, в ре

зультате чего исчезает релаксационный эффект, что приводит к 

возрастанию электропроводности раствора. Это явление называется 

эффекто.\t Дебая-Фа'lькеиха?еиа. В то же время из-за наличия ионной 

атмосферы электрофоретический эффект сохраняется. 

Пример 12-1. Удельная электропроводность 0.135 моль·л 1 раствора 
пропионовой кислоты С2Н 5СООН равна 4.79·1 о-2 См·м- 1 • Рассчитайте 
эквивалентную электропроводность раствора, константу диссоциации 

кислоты и рН раствора, если предельные подвижности Н • и С2Н 5СОО 
1 -1 ") 1 

равны 349.8 См·см-·моль и 37.2 См·см-·моль соответственно. 

Решеиие. 

Л.0 = 349.8 + 37.2 = 387.0 См·см2·моль- 1 
• 

., к 4.79 ·10- 2 См ·м 1 
_ 

3 55 
С 2 1 

л=- = - . М·СМ ·МОЛЬ 

с 0.135 моль. л 1 

а= Л./Л . .П = 3.55/387.0 = 0.009. 

к а 2 с 0.009с · 0.135 _ 
1 15 10

_5 ( -1) 
=--= - . · МОЛЬ·Л • 

1- а 1-0.009 

(Н+] = а·с = 1.24·1 0-\ МОЛЬ· Л \ 

рН = -lg[H'"] = 2.91. 

Ответ. Л.= 3.55 См·см2·моль- 1 ; а= 0.009; К= 1.15·10-5 моль·л 1
; 

рН = 2.91. 

Пример 12-2. У дельная электропроводность насыщенного раствора 
ВаСО3 в воде при 18 ос равна 2.540·10-3 См·м- 1 • Удельная электропро
водность воды 4.5·1 о-5 См·м· 1 • Подвижности ионов Ва2 +- и СО/- при 
18 ос равны соответственно 55 и 66 См·см2·r-экв- 1 • Рассчитайте раство
римость ВаСО3 в воде при 18 ос в моль·л- 1 , считая соль полностью дис
социированной, а подвижности ионов равными подвижностям при бес

конечном разведении. 

187 
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Решение. 

к(ВаСОз) = к(р-ра)- к(Н2О) = 2.540·1 о-3 - 4.5·1 о·- 5 = 2.495·1 О 3 См·м- 1 • 

Л.0(ВаСОз) = Л0 (Ва2_.) + Л0 (СО32.) = 

=55+ 66 = 121 См·см2·r-экв- 1 = J .21·10-2 См·м2·r-экв- 1 • 

К 2.495·10. 3 См·м-1 

с=-=--------

л 0 1 .21 См · м:! · г-эк в -1 
0.206 r-экв·м-3 = 1.03·10-4 моль·л- 1 • 

0 m в е т. С = ] .03·1 0-4 МОЛЬ· Л-!. 

Пример 12-3. Удельная электроnроводность раствора Mg(NOз)2 с 

массовой долей 5% nри 18 ос равна 4.38 См·м- 1 , а его плотность -
1.038 r·см -з. Рассчитайте эквивалентную электропроводность раствора и 
кажущуюся стеnень диссоциации соли в растворе. Подвижности ионов 

Mg2
+ и N03- nри 18 ос равны соответственно 44.6 и 62.6 См·см2·г-экв 1

• 

Решение. 

0.05 · 1.038 r ·см -э 
0 35 

-1 
0 70 

_, 
с==--..;..._-= = . моль·л == . г-экв·л . 
М 148 r · моль 1 

Mg(N0 1 )z 

"1 ___ к ___ 4_.3_8_С_м_· _м_-•_ 2 1 
f\., = 62.5 См·см ·r-экв-. 

с 0.70 г-экв·л-• 

а= Л/Л0 = 62.5/107.2 = 0.583. 

О т в е т. Л= 62.5 См·см2·r-экв 1
, а= 0.583. 

Пример 12-4. В таблице nриведены результаты измерения скорости 
движения молекул сывороточного альбумина быка (СЛБ) в электриче

ском поле nри различных значениях рН раствора (отрицательные 

значения скорости соответствуют изменению наnравления движения 

частиц nод действием nоля). Исnользуя эти данные, определите изо

электрическую точку СА Б. 

рН 4.20 4.56 5.20 5.65 6.30 

V, МКМ·С 
-1 0.50 0.18 -0.25 -0.60 -0.95 

Решение. Электрическое nоле не влияет на движение нейтральных 

частиц. Изменение скорости дви,жения молекул САБ при изменении ки

слотности раствора свидетельствует о том, что в растворе образуются 

ионные формы САБ. Изоэлектрической точке отвечает нулевой сум~ 

марный заряд белка, поэтому для оnределения этой точки надо найти 

значение рН, nри котором скорость v равна нулю. Строим график зави
симости v = j{pH) и находим pH(v =О)= 4.8. 
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~----------------~~--__j-1 
4 5 6 7 

рН 

L2_АДАЧИ1 

12-1. Рассчитайте удельную электропроводность абсолютно чистой во
дьi nри 25 °С. Ионное nроизведение ВОДЬ! при 25 ос равно 1.00·1 о- 14 . 

12-2. Эквивалентная электропроводность бесконечно разбавленных 

растворов КС1, KN03 и AgN03 при 25 °С равна соответственно 149.9, 
145.0 и 133.4 См·см2·моль 1

• Какова эквивалентная электропроводность 
бесконечно разбавленного раствора AgC1 при 25 ос? 

12-3. Эквивалентная электропроводность бесконечно разбавленных 

растворов соляной кислоты, хлорида натрия и ацетата натрия при 25 ос 
равна соответственно 425.0, 128.1 и 91.0 См·см2·моль -l. Какова эквива
лентная электропроводность бесконечно разбавленного раствора уксус

ной кислоты при 25 °С? 

12-4. Удельная электроnроводность 4% водного раствора H2S04 при 

18 ос равна 0.168 См·см-- 1 , плотность раствора- 1.026 r·см-3 • Рассчитай
те эквивалентную электропроводность раствора. 

12-5. У дельная электропроводность насыщенного раствора AgCl в воде 
nри 25 ос равна 2.28·10-4 См·м- 1 , а удельная электроnроводность воды 
1.16·104 См·м 1

. Рассчитайте растворимость AgC1 в воде при 25 ос в 
·1 

моль· л . 

12-6. Какую долю общего тока переносит ион Li+ в водном растворе 
LiВr nри 25 °С? 

12-7. Рассчитайте число переноса Н+ в растворе HCI с концентрацией 
J.J0-3 МОЛЬ·Л- 1 • Каково будет число nереноса н+, если к этому раствору 
добавить NaCl, чтобы его концентрация была равна 1.0 моль·л- 1 ? 

12-8. Рассчитайте скорость движения иона Rb + в водном растворе при 
25 °С, если разность nотенциалов 35 В nриложена к электродам, нахо
дящимся на расстоянии 0.8 см друг от друга. 

12-9. Рассчитайте скорость движения иона Na t в водном растворе при 
25 ос, если разность потенциалов 10 В приложена к электродам, нахо-
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дящимся на расстоянии 1 см друг от друга. Сколько времени понадо
бится иону, чтобы пройти расстояние от одного электрода до другого? 

12-10. Удельная электропроводность водного раствора Kl равна 

89.00 См·м- 1 , а раствора KCI той же концентрации - 186.53 См·м- 1 • 
У дельная электропроводность раствора, содержащего обе соли, равна 

98.45 См·м- 1 • Рассчитайте долю KCI в растворе. 

12-11. Эквивалентная электропроводность водного раствора сильного 

электролита при 25 ос равна 109.9 См·см2·моль 1 при концентрации 
6.2·1 О 3 моль·л- 1 и 106.1 См·см2·моль·-I при концентрации 1.5·10-2 моль·л-1 • 
Какова эквивалентная электропроводность раствора при бесконечном раз

бавлении? 

12-12. Эквивалентная электроnроводность водного раствора слабой 
одноосновной кислоты при 25 °С равна 16.0 См·см2·моль- 1 при кон
центрации 1.0·1 о-2 моль·л· 1 и 48.4 См·см2·моль· 1 при концентрации 
1.0·1 О 3 моль·л- 1 • Рассчитайте эквивалентную электропроводность 
раствора при бесконечном разбавлении и константу диссоциации ки

слоты. 

12-13. Рассчитайте радиус иона N(CH3)/ по закону Стокеа из его пре
дельной подвижности в водном растворе при 25 °С. Вязкость воды при 
25 ос равна 8.91·1 о·4 Па·с. Оцените предельную подвижность этого ио
на в глицерине, вязкость которого равна 1.49 Па·с. 

12-14. Оцените предельную подвижность иона К+ в формамиде и ме
тилацетате, если вязкость формамида в 3. 7 раз больше, а вязкость ме
тилацетата в 2.6 раз меньше, чем вязкость воды. 

12-15. Рассчитайте удельную электропроводность 1.0·1 о-2 М водного 
раствора NaCI при 25 °С, считая, что подвижности ионов при этой кон
центрации равны их предельным подвижностям. Через слой раствора 

длиной 1 см, заключенный между электродами площадью 1 см2 , про
пускают ток силой 1 мА. Какое расстояние пройдут ионы Na+ и с1· за 
10 минут? 

12-16. Рассчитайте эффективный радиус иона I.,i+ при 25 °С из его пре
дельной подвижности, используя закон Стокса. Рассчитайте приблизи

тельное число молекул воды, входящих в гидратную оболочку иона Li+. 
Кристаллографический радиус иона Li + равен 60 пм. Вязкость воды при 
25 ос равна 8.91·10-4 Па·с. Собственный объем молекулы воды оцените 
из параметров уравнения Ван-дер-Ваальса. 

12-17. Константа диссоциации гидроксида аммония равна 

1.79·10.5 моль·л- 1 • Рассчитайте концентрацию NH40H, при которой 
степень диссоциации равна 0.01, и эквивалентную электропровод

ность раствора при этой концентрации. 
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12-18. Эквивалентная электропроводность 1.59·10-4 моль·л- 1 раствора 
уксусной кислоты при 25 ос равна 12.77 См·см2-моль -l. Рассчитайте 
константу диссоциации кислоты и рН раствора. 

12-19. Константа диссоциации масляной кислоты С3Н7СООН равна 
1.74·10-5

. Эквивалентная электропроводность раствора при разведении 
1024 л·моль-1 равна 41.3 См·см2·моль- 1 • Рассчитайте степень диссоциа
ции кислоты и концентрацию ионов водорода в этом растворе, а также 

эквивалентную электрш.Iроводность раствора при бесконечном разве

дении. 

12-20. Эквивалентная электроnроводность раствора гидроксида 

этиламмония C2HsNH30H nри бесконечном разведении равна 

232.6 См·см2·моль-· 1 . Рассчитайте константу диссоциации гидроксида 
этиламмония, эквивалентную электроnроводность раствора, стеnень 

диссоциации и концентрацию ионов гидроксила в растворе при разве

дении 16 л·моль-- 1 , если удельная электропроводность раствора при 
данном разведении равна 1.312·1 О 3 См·см - 1

• 

§ 13. Электрохимические цепи 

Электрохиwические цепи- системы, состоящие из двух электродов, 

помещенных в раствор электролита или в два разных раствора, находя

щихся в контакте друг с другом. Электрохимические цепи, способные 

вырабатывать электрическую энергию, называют гальваническиwи эле

_;uентаwи. 

Классификация цепей 

В хиwических цепях источником электрической энергии является 

энергия Гиббса nротекающей в системе окислительно-восстановитель

ной («токообразующей») химической реакции. Реакции окисления и 

восстановления ( «nолуреакции») в гальваническом элементе nротекают 
на разных электродах, т.е. пространственно разделены. Электрод, на ко

тором происходит окисление, называется анодом; электрод, на котором 

происходит восстановление,- катодом. Электроны, образовавшисся в 

nроцессе окисления на аноде, персмещаются по внешней цепи к катоду, 

на котором они участвуют в процессе восстановления. Комбинируя 

различные окислительно-восстановительные nолуреакции, можно по

лучить большое число гальванических элементов. 

Концентрациоииые цепи состоят из одинаковых электродов, но от

личаются концентрацией веществ, участвующих в окислительно

восстановительных процессах. Концентрационные цепи можно соста-
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вить из электродов nервого и второго рода (см. ниже классификацию 

электродов) с разной концентрацией растворов или из газовых электро

дов с разными давлениями газов. 

Электрохимическая цеnь называется правильно разомкиутой, если 

на ее концах находятся одинаковые металлы. На nрактике это обычно 

достигается nодключением к обоим концам электрохимической цепи 

nроводников из одного и того же металла (наnример, медных). Разность 

nотенциалов на концах nравильно разомкнутой цеnи называется элек

тродвижущей сwюй ( ЭДС). 
Если гальванический элемент работает обратимо nри постоянных 

температуре и давлении, то его ЭДС однозначно связана с !1G nроте
кающей в нем химической реакции. В этих условиях уменьшение энер

гии Гиббса равно nолезной работе, которую может совершить система 

(см. § 5), т е. электрической работе, которую может совершить гальва
нический элемент: 

!1G=-nFE, 

где n - число электронов, участвующих в реакции, F- постоянная Фа

радея, Е- ЭДС элемента. 

Электрохимические цеnи являются равновесными только в том слу

чае, если они не содержат границы раздела между разными растворами 

(т.е. являются цепями без переноса) и, кроме того, если ЭДС цепи 

скомпенсирована разностью потенциалов от внешнего источника элек

трического тока. Цепи с переносом не являются nолностью равновес

ными, nоскольку на границе раздела двух растворов nроисходит диф

фузия катионов и анионов. В результате на границе раздела возникает 

диффузиониый потенциал - дополнительная разность потенциалов, 

обусловленная разной скоростью переноса катионов и анионов через 

границу. Для приближенной оценки величины диффузионного потен

циала, возникающего на границе раздела двух растворов одного и того 

же 1, 1-зарядного электролита с разными концентрациями, справедлива 
частная форма уравнения Планка-Гендерсона: 

Е = RT Л f - Л_ In ~ 
д F Л+ +Л. а1 ' 

где а, и а2 - средние активности ионов в граничащих растворах, Л., и 

Л._- подвижности катиона и аниона (см.§ 12). 
В общем случае выражения для расчета диффузионного nотенциала 

имеют более сложный вид. Точно рассчитать диффузионный потенциал 
невозможно, поскольку неизвестны активности отдельных ионов. 

Диффузионный потенциал вносит неопределенный вклад в ЭДС цеnи. 
Для уменьшения диффузионного nотенциала между растворами поме
щают солевой мостик- концентрированный раствор нейтральной соли, 

подвижности катиона и аниона которой nриблизительно одинаковы 
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(KCI, KN03• NH4N03). В результате одна граница между двумя раство

рами заменяется двумя границами: раствор 1 - солевой мостик и соле

вой мостик - раствор 2. Однако диффузионные потенциалы на этих 
границах обычно близки по величине и противоположны по знаку, по

этому их суммарный вклад в ЭДС резко уменьшается, и им можно пре

небречь 110 сравнению с ошибкой эксперимента. 

Для гальванического элемента принята следующая форма записи 

(на примере элемента Даниэля-Якоби): 

Zn 1 ZnS04 : CuS04 1 Cu 

или 

Zn 1 ZnS04 11 CuS04 1 Cu, 

где сплошная вертикальная линия 1 обозначает границу раздела между 

разными фазами, пунктирная вертикальная линия : - границу между 
разными растворами, а двойная сплошная вертикальная линия 11 - соле

вой мостик. Гальванический элемент принято записывать так, чтобы 

анод находился слева. 

Электродные реакции (как окислительные, так и восстановитель

ные) обычно записывают как реакции восстановления (Приложение, 

табл. П-12), поэтому общая реакция в гальваническом элементе записы

вается как разность между реакциями, протекающими на правом и ле

вом электродах: 

Правый электрод: Cu2
+ + 2е = Cu 

Левый электрод: Zn2
+ + 2е =Zn 

Общая реакция: Cu2
+ + Zn = Cu + Zn2

+. 

ЭДС элемента равна разности потенциалов правого и левого элек

тродов: 

Е=Еп-Ел. 

Если ЭДС элемента положительна, то реакция (так, как она записа

на в элементе) протекает самопроизвольно, поскольку, согласно урав

нению (13.1), для этой реакции dG <О. Если ЭДС элемента отрицатель
на, то самоnроизвольно протекает обратная реакция. 

Электродные потенциалы 

Потенциал Е электрода рассчитывают по формуле Нернста: 

Е = Е о + RT ln аох ' 
nF aRed 

где аох и aRed - активности окисленной и восстановленной форм веще

ства, участвующего в электродной реакции, Е' - стандартный потен-
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циал электрода (при аах = aRed = 1 ), R - газовая постоянная, 

Т- абсолютная температура. При 25 ос 

Е== Ео + 0.0257 ln аОх = Ео + 0.0591lg а0 .. • 

n aRed n aRed 

Соответственно, стандартная ЭДС гальванического элемента рав

на разности стандартных потенциалов 

и связана со стандартной /1G0 протекающей в нем химической реакции: 

Абсолютное значение электродного потенциала определить невоз

можно. На практике измеряют разность потенциалов исследуемого элек

трода и некоторого стандартного электрода сравнения. Стандартные 

электродные потенциалы измеряют в условиях, когда активности всех 

участников реакции, протекающей на исследуемом электроде, равны 

единице, а давление газа (для газовых электродов) равно 1 бар (105 Па). 
Для водных растворов в качестве электрода сравнения используют стшt

дартный водородный электрод (см. ниже классификацию электродов), 

потенциал которого при всех температурах принят равным нулю. Стан

дартный электродный потенциал Г электрода равен стандартной ЭДС 

электрохимической цепи, составленной из исследуемого электрода и 

стандартного водородного электрода. При схематическом изображении 

такой цепи водородный электрод записывают слева, а исследуемый элек

трод справа. Например, стандартные электродные потенциалы цинкового 

и медного электродов определяются как ЭДС цепей 

Pt 1 Hz 1 Н+ 11 Zn2
-t 1 Zn, 

Pt 1 Н2 1 Н+ 11 Cu2
+ ! Cu 

и равны Г(Zn2+ 1 Zn) =-0.760 В и Г(Сu21 1 Cu) = +0.340 В nри 25 °С. 
Помимо непосредственного экспериментального измерения, стан

дартные электродные nотенциалы можно рассчитать по уравнению 

(13.6), зная стандартные значения /1G0 соответствующих химических 

реакций. Расчетный метод особенно nолезен для расчета nотенциалов 

электродов, которые не могут быть реализованы в электрохимических 

цепях на практике. 

Значения некоторых стандартных электродных потенциалов приве

дены в приложении (табл. П-12). 

Зная значения стандартных потенциалов, можно рассчитать стан

дартную ЭДС гальванического элемента. Наnример, для элемента Да

ниэля-Якоби стандартная ЭДС равна 

Ео = Г(Cu2+/Cu) Г(Zn2+/Zn) = +0.337- (-0.763) = +1.100 В. 
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... 
ЭДС элемента и электродные потенциалы являются интенсивными 

свойствами. При умножении уравнения электродной реакции на по

стоянный коэффициент l1G реакции и число участвующих в ней элек
тронов изменяются в одинаковое число раз, поэтому, согласно урав

нениям (13.1) и (13.6), электродные потенциалы и ЭДС элемента не 
изменяются. 

Стандартные потенциалы электродов, содержащих ионы металла с 

разными степенями окисления, связаны между собой правwюм Люте

ра. Например, для ионов Fe2
.,. и Fe31 можно записать следующие элек

тродные реакции и соответствующие им значения стандартных l1G и 
nотенциалов: 

F з' + F 21 е е= е , l1G,o = -FE,o; 

l1G2o = -2FE2°; 

11Gз0 = -3FЕз0 • 

Fe2
+ + 2е = Fe, 

З<-
fе· + 3е = Fe, 

Третья реакция является суммой первых двух, поэтому 

11Gз0 = l1G1° + l1G2° 

и, соответственно, 

Если два стандартных nотенциала известны, то по правилу Лютера 

можно рассчитать третий потенциал (см. пример 13-1 ). 

Классификация электродов 

Электроды классифицируют по химической природе веществ, уча

ствующих в электродном процессе. 

В электродах первого рода восстановленной формой является ме

талл электрода, а окисленной формой -ионы этого металла (простые 

или комплексные). Как правило, электроды первого рода обратимы по 

катиону (т.е. их потенциал является функцией активности катиона). 

Примерами электродов первого рода являются электроды элемента Да

ниэля-Якоби: 

RT ас'" RT 
Е= Ео + -1n-u---= Е0 + -lna '·, 

2F а 2F cu· 
Cu 

RT а 2• RT 
Е=Е0 +-ln~=E0 +-lna . 

2F 2F zn2• azn 

Если в электродных процессах участвуют чистые твердые или жид

кие вещества, то их активности равны единице. 
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К электродам первого рода относятся амальгамные электроды, в 

которых восстановленной формой является амальгама - сплав металла с 

ртугью. Примером амальгамного электрода является кадмиевый элек

трод, используемый в элементе Вестона: 

Cd2
+ + 2е = Cd(Hg). 

Потенциал амальгамного электрода является функцией как актив

ности катиона в растворе, так и активности металла в амальгаме: 

Эле1\mроды второго рода состоят из металла, покрытого слоем его 

труднорастворимой соли, погруженного в раствор, содержащий анионы 

этой соли. Окисленной формой является труднорастворимая соль, а 

восстановленной - металл и анион соли. Электроды второго рода обра

тимы по аниону (т.е. их потенциал является функцией активности 

аниона). Примерами электродов второго рода являются следующие ши

роко распространенные электроды сравнения: 

• хлорсеребряный эле1\трод (обозначается Ag 1 AgCI J СГ); 

электродная реакция AgCI +е= Ag + СГ, 

• 1\аломельный эле1\трод (обозначается Hg 1 Hg2CI2 1 СГ); 

электродная реакция Hg2CI2 + 2е = 2Hg + 2с1·, 

01\ислительно-восстановительные, или редо1\с-эле1\троды состоят 

из инертного металла (например, платины), который не участвует в ре

акции, а является переносчиком электронов между окисленной и вос

становленной формами вещества. Например: 

4+ З+ RT ас 4+ 

Се +е=Се , Е= Е0 +-ln-e-; 
F асеэ· 

3+ 2+ RT aF з• 
Fe +е =Fe , Е= Е0 +-ln-e-. 

F aFe2+ 

К окислительно-восстановительным электродам относятся газовые 

эле1\mроды. Газовый электрод состоит из инертного металла, к которо

му подается газ, участвующий в электродном процессе. Восстановлен

ной формой является газ, а окисленной - ионы в растворе. Наиболее из-
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вестным примерам газового электрода является водородный электрод. 

Его записывают в виде: Pt 1 Н2 1 н•; электродная реакция: 

2Н+ + 2е = Нъ 

2 

Е - Ео RT 1 ан• - Ео RT 1 ан• - +- n--- +- n--
2F .r F ~" 112 ' 

Jн2 JH2 

где fн2 - фугитивность (летучесть) водорода, которую при небольших 

давлениях можно считать равной давлению: 

2 

Е - Ео RT 1 ан• - Ео RT 1 ав• - +-n--- +-n--. 
2F Рн~ F р~22 

Таким образом, потенциал водородного электрода зависит как от 

активности ионов Н ... , так и от давления газообразного Н2 • 

Примерам газового электрода, обратимого по аниону, может слу

жить хлорный электрод. Электродная реакция: 

Cl2 + 2е = 2СГ, 

112 

Е Ео RT l Ре~ 2 Ео RT l Pct~ = +- n--= +- n--
2F а~1 • F act_ 

Химические источники тока 

Химические источники тока подразделяются на гальванические 

элементы, аккумуляторы и топливные элементы. ГШiьванические эле

.wеиты (первичные элементы) являются источниками тока одноразово

го действия, поскольку после израсходования реагентов в процессе раз

ряда они становятся неработоспособными. Аккумуляторы (вторичные 

элементы) можно использовать многократно, так как при пропускании 

через них постоянного тока от внешнего источника происходит регене

рация израсходованных реагентов (зарядка аккумулятора). Такое деле

ние нестроrо, поскольку некоторые перяичные элементы также могут 

быть частично заряжены. Наиболее распространенным типом аккуму

ляторов является свинцовый аккумулятор: 

Один электрод аккумулятора состоит из свинца, а другой из свинца, 

покрытоrо слоем РЬ02 • Электролитом служит 30%-ный водный раствор 

H2S04• На электродах аккумулятора протекают следующие процессы: 

РЬ + S042 
.. - 2е = PbS04; 

РЬО2 + 4Н+ + S04 2 + 2е = PbS04 + 2Н2О. 

197 

(13.14.а) 

(13.14.6) 

(13.15) 



198 

(13.16) 

Г л а в а 3. Электрохимия 

Суммарная реакция: 

РЬ + РЬО2 + 4Н+ + 2SO/- = 2PbS04 + 2Н20. 

При разряде аккумулятора эта реакция протекает слева направо, а 

при заряде - справа налево. 

ТоiVlивные элемеиты способны непрерывно работать в течение дли

тельного времени благодаря тому, что к электродам постоянно подводят

ся реагенты. В качестве окислителя в топливных элементах обычно ис

пользуют кислород или воздух, а в качестве восстановителя (топлива) 

водород, гидразин, метанол, углеводороды и т.п. Наиболее известным яв

ляется водородно-кислородный топливный элемент, в котором исполь

зуются пористые угольные электроды с нанесенным катализатором (мел

кодисперсная платина), а в качестве электролита 30 - 40%-ный водный 

раствор КОН. На электродах элемента протекают следующие реакции: 

Суммарная реакция: 

Н2 + 2он-- 2е = 2Н2О; 

.!_ О2 + Н2О + 2е = 20Н-. 
2 

Широкому практическому применению топливных элементов nре

nятствует отсутствие достуnных катализаторов. 

Потенциометрия 

Потеицио.wетрия - метод физико-химического анализа, основан

ный на экспериментальном оnределении электродных потенциалов с 

nомощью измерения ЭДС соответствующих электрохимических цеnей. 

С помощью потенциометрии можно определять термодинамические 

характеристики токообразующих реакций, коэффициенты активности 

электролитов, рН растворов и т.n. 

Определение термодuнаJWuческих характеристик 

Зная стандартную ЭДС гальванического элемента, можно рассчи

тать !J.G0 и константу равновесия протекающей в элсме•пе реакции: 

(
-!J.G

0

) (nFE
0

) К = ехр RT = ехр RT . 

Например, константа равновесия реакции, nротекающей в элементе 

Даниэля-Якоби, равна 

К = ех ( 2 · 96485 · 1.1 О) = 1.54 . 1037 . 
р 8.314·298.15 
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Измеряя ЭДС элемента nри нескольких температурах, можно опре-

делить (дЕ J - температурный коэффициент ЭДС, зная который, 
дТ Р 

можно рассчитать /J.S и l:J..H реакции, протекающей в гальваническом 
элементе: 

l!!S = -(ддGJ = пF(дЕ) , 
дТ Р дТ Р 

дН = дG + ТдS = -nFE + пFТ(дЕ) . 
дТ Р 

Определеиие рН 

Водородиый показатель (рН) определяют как отрицательный деся

тичный логарифм активности ионов водорода: 

Если в электродном процессе участвуют ионы водорода, то такой 

электрод можно использовать для определения рН раствора. В частно

сти, для этого можно использовать водородный электрод. С учетом 

(13.18) из уравнения (13.14) получаем следующее выражение для по
тенциала водородного электрода: 

Е= Ео -0.0591 рН- 0.0296 lgp
112

• 

Таким образом, при постоянном давлении потенциал водородного 

электрода является линейной функцией рН. 

Для определения рН раствора можно также использовать хингидрои

ный электрод - платиновый электрод, погруженный в насыщенный рас

твор хингидрона в воде. Хингидрон, Q·QH2, представляет собой эквимо
лярный комплекс хинона, Q = С6Н402, и гидрохинона, QH2 = С6Н4О2Н2. 

Электродная реакция записывается так: 

Q + 2Н .. + 2е -)' QH2, 

При растворении хингидрона образуется эквимолярная смесь хино

на и гидрохинона, поэтому aQ :::: аQн, , и потенциал хингидронного 

электрода равен 

RT а а 2 
RT 

Е= Е0 +-ln Q н• :::: Е0 +-lna. =Е0 -0.0591 рН 
2F F н 

GQHz 

Наиболее часто для измерения рН исnользуют стекляииый элек

трод. представляющий собой стеклянную трубку с тонкостенным ша

риком из сrtециального стекла на конце. Внутри трубки находится рас

твор HCI определенной концентрации, в который погружен электрод 
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сравнения -обычно хлорсеребряный. Потенциал стеклянного электрода 

линейно зависит от рН: 

RT 
Е=Е0 +-lnaн+ =Е0 -0.0591 рН 

F 

Стандартный потенциал стеклянного электрода является его инди

видуальной характеристикой, поэтому для определения рН электрод 

предварительно калибруют с помощью буферных растворов. 

Кроме стеклянного, применяют ионоселективные электроды -
электроды, избирательно чувствительные к определенному иону. Такие 

электроды можно использовать для определения концентрации (актив

ности) различных ионов после калибровки с помощью растворов с из

вестной концентрацией (активностью). 

Широко используют также потенциометрическое титрование, в 

котором точки эквивалентности определяют по изменению потенциа

ла соответствующих измерительных электродов. Наиболее часто при

меняют кислотно-основное титрование, в котором с помощью стек

лянного электрода измеряют рН раствора при добавлении кислоты 

или щелочи. 

~РИМЕРЫ 1 

Пример 13-1. Рассчитайте стандартный электродный потенциал 

электрода Cu2+/Cu+ по данным табл. П-12 для электродов Cu2+/Cu и 
Cu+/Cu. 

то 

Решение. 

Cu2+ + 2е = Cu, 
Cu+ + e=Cu, 

дG1° = -2FEJ 0
• 

дG2° = -FEz0
• 

Вычитая из первого уравнения второе, получаем: 

с 2+ с+ u +е= u, дGз0 =-FЕз0 • 

Так как 

Пример 13-2. Составьте схему гальванического элемента, в кото
ром протекает реакция 

Ag+ + Br- = AgВr. 

Рассчитайте стандартную ЭДС элемента при 25 °С, IJ.G0 и константу 

равновесия реакции и растворимость AgBr в воде. 
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Решение. 

Ag 1 AgBrj Br- [1 Ag+ 1 Ag 

Правый электрод: Ag-+ +е= Ag, F,O = 0.799 В. 
Левый электрод: AgBr + е = Ag + вr-, Г = 0.073 В. 
Общая реакция: Ag+ + Br- = AgBr, Г= 0.726 В. 

AG0 = -пFГ = -(96485 Кл·моль-1 )(0.726 В)= -70.05 кДж·моль-1 , 

К= ехр == ехр = 1.87·1012
, ( 

-AG
0 

) ( 70050 ) 
RT 8.314 · 298.15 

1 + + 2 2 2 
- = a(Ag )- a(Br) = т(Аg )· т(Вr)·(У±) =т ·(У±). 
к 

Отсюда, полагая 'У±= 1, получаем т= 7.31·1 о-7 моль·кг- 1 • 

Пример 13-3. АН реакции 

РЬ + H~Cl2 = PbCI2 + 2Hg, 

протекающей в гальваническом элементе, равно -94.2 кДж·моль-' при 
298.2 К. ЭДС этого элемента возрастает на 1 .45·1 0-4 В nри nовышении 

• 
темnературы на 1 К. Рассчитайте ЭДС элемента и AS nри 298.2 К. 

Решение. 

откуда 

AS = пF(дЕ) = 2·96485·1.45·10-4 = 28.0 (Дж·моль-•-к-1 ). 
дТ Р 

AG =АН- TAS = -nFE, 

Т AS -АН 298.2 · 28- ( -94200) 
Е= nF = 2 · 96485 = 0·531 (В). 

Ответ. AS= 28.0 Дж·моль-1 ·К- 1 ; Е= 0.531 В. 

Пример 13-4. Стандартные электродные потенциалы пар 

RibO/Rib (окисленная и восстановленная формы рибофлавина) и 

СН3СООН/СН3СНО (уксусная кислота - ацетальдеrид) при 25 ос рав
ны -0.21 В и -0.60 В соответственно. Рассчитайте константу равнове
сия реакции восстановления рибофлавина ацетальдеrидом при темпе

ратуре 25 ос в нейтральном растворе. Как отразится на величине ЭДС 
соответствующего гальванического элемента изменение кислотности 

раствора? 

Решение. Реакцию восстановления 

RibO(aq) + СНзСНО(аq) = Rib<aq> + СНзСООН(аq) 
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можно представить в виде суммы двух полуреакций: 

1) RibOcaq) + 2Н+ + 2е = Rib<av + Н2О, 
2) СНзСООН(аq) + 2Н+ + 2е == СНзСНОсаq) + Н2О. 
Вычитая из первого уравнения второе, получаем: 

RibO(aq) + CHзCHO(aq)~Rib(aq) + СНзСООН(аq), 

Е1°=-0.21 В 

Е2о == -0.60 В 

~ = +0.39В 

Зная стандартную ЭДС, можно рассчитать константу равновесия: 

к (
-AG

0

) (nFEo) (2·96485·0.39) 155 JOI3 = ехр = ехр = ехр = . · . 
RT RT 8.314 · 298 

Изменение кислотности среды не влияет на величину электродви

жущей силы гальванического элемента, так как в суммарной потенциа

лобразующей реакции ионы водорода не участвуют. 

l2АДАЧИ1 

13-1. Рассчитайте стандартный электродный потенциал электрода 
з+/ '+IF з+/ ,. Fe Fe по данным табл. П-12 для электродов Fe- е и Fe Fe- . 

13-2. Рассчитайте произведение растворимости и рас~воримость AgCI в 
воде при 25 ос по данным о стандартных электродных потенциалах 
(табл. П-12). 

13-3. Рассчитайте произведение растворимости и растворимость Hg2Cl2 
в воде при 25 °С по данным о стандартных электродных потенциалах 
(табл. П-12). 

13-4. Произведение растворимости Cu3(P04)2 в воде при 25 ос равно 
1.1·10.37

• Рассчитайте ЭДС элемента Pt 1 Н2 1 HCI (рН =О)! Сuз(РО4)2 
( насыщ. р-р) 1 Cu при 25 ос. 

13-5. Рассчитайте константу равновесия реакции диспропорционирова
ния 2Cu + ~ Cu2

+ + Cu при 25 ос по данным о стандартных электродных 
потенциалах (табл. П-12). 

13-6. Рассчитайте константу равновесия реакции 

ZnS04 + Cd = CdS04 + Zn 

при 25 °С по данным о стандартных электродных потенциалах (табл. 
П-12). 

13-7. Три гальванических элемента имеют стандартную ЭДС соответст
венно 0.01, 0.1 и 1.0 В при 25 °С. Рассчитайте константы равновесия ре
акций, протекающих в этих элементах, если количество электронов для 

каждой реакции n = 1. 

13-8. ЭДС элемента Pt 1 Н2 1 HCI 1 AgCI 1 Ag при 25 ос равна 0.322 В. 
Чему равен рН раствора HCI? 
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13-9. ЭДС элемента Hg j Hg2CI2 j HCI 1 Q·QH2 1 Pt равна +0.190 В. Чему 
равен рН раствора HCI? Стандартный потенциал хингидронного элек
трода равен f:O = +0.6994 В. 

13-10. При измерении рН раствора с помощью стандартного водород
ного электрода необходимо поддерживать давление водорода постоян

ным. На сколько можно изменить давление водорода при 25 °С, чтобы 
ошибка определения не превысила 0.01 единицы рН? 

13-11. Рассчитайте ЭДС элемента 

Pt, H2l уксусная к-та (С, = 1 М) 11 муравьиная к-та (С2 = 1 М) 1 Н2, Pt 

при 25 °С, если константы диссоциации уксусной и муравьиной кислот 
равны К1 = 1.75·10-5 и К2 = 1.77·10-4 соответственно. Считайте коэффи
циенты активности равными единице. 

13-12. Рассчитайте потенциал водородного электрода в чистой воде 
при 25 °С. 

13-13. С помощью первого приближения теории Дебая-Хюккеля оцените 
потенциал водородного электрода при давлении водорода 2 атм и кон
центрации HCI 1 .0·1 о-3 моль·л- 1 • Летучесть считать равной давлению. 

13-14. С помощью первого приближения теории Дебая-Хюккеля рас
считайте, как изменится потенциал водородного электрода, находяще

rося при 25 ос в растворе HBr, если концентрацию HBr увеличить от 
110-2 -l 210-2 -l l 2 · моль· кг до · моль· кг , а давление водорода от до атм. 

13-15. С помощью первого приближения теории Дебая-Хюккеля рассчи
тайте ЭДС элемента 

Zn 1 Zn(N03) 2 (0.01 моль·кг- 1 ) 11 KCI (0.04 моль·кг- 1 ) 1 АgСI(тв.) 1 Ag 

при 25 °С. 

13-16. При 25 °С, концентрации HCI 0.50 МОЛЬ·КГ- 1 и давлении н2 1 атм 
ЭДС элемента Pt 1 Н2 1 HCII Hg2Cl2 1 Hg равна 0.3 18 В. Чему равен сред
ний ионный коэффициент активности HCI? 

13-17. Рассчитайте стандартную ЭДС топливного элемента, в котором 
протекает реакция 

C2H6(r·> + 3.5 02(г) 4 2 СО2(г) + 3 НzО(ж)· 

Необходимые термодинамические данные возьмите в приложении. 

13-18. Водородно-кислородный топливный элемент работает при 25 ос 
и давлениях кислорода и водорода, равных 3 бар. Чему равна ЭДС эле
мента, если считать газы идеальными? 

13-19. ЭДС элемента, в котором обратимо nротекает реакция 

0.5 Hg2CI2 + Ag = AgCI + Hg, 

равна 0.456 В nри 298 К и 0.439 В nри 293 К. Рассчитайте 8.G, 8.Н и дS 
реакции. 
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13-20. Вычислите тепловой эффект реакции 

Zn + 2AgCI = ZnCI2 + 2Ag, 

протекающей в гальваническом элементе при 273 К, если ЭДС элемента 
Е= 1.015 В и температурный коэффициент ЭДС =- 4.02·1 0-4 В·К- 1 • 

13-21. В гальваническом элементе nри температуре 298 К обратимо 
протекает реакция 

Cd + 2AgCI = CdCI2 + 2Ag. 

Рассчитайте изменение энтропии реакции, если стандартная ЭДС эле

мента Е' = 0.6753 В, а стандартные энтальпии образования CdCI2 и 

AgCI равны -389.7 и -126.9 кДж·моль- 1 соответственно. 

13-22. ЭДС элемента Pt 1 Н2 1 HBr 1 AgBr 1 Ag в широком интервале тем
ператур описывается уравнением: 

Е0(В) = 0.07131- 4.99·10.4(Т- 298)- 3.45·10-б(Т- 298)2
• 

Рассчитайте !:t.G0
, dfJO и ASO реакции, протекающей в элементе при 25 °С. 

13-23. В гальваническом элементе обратимо nротекает реакция 

CuS04 + Zn = ZnS04 + Cu. 

Рассчитайте blf и М реакции, если ЭДС элемента равна 1.0960 В 
nри 273 К и 1.0961 В при 276 К. 

13-24. В элементе Вестона протекает реакция 

Cd + HgzS04 = Cd2
+ + 2Hg + SO/-. 

Рассчитайте ЭДС этого элемента при 303 К, если Ыf и !:t.S проте
кающей в нем реакции равны соответственно -198.8 кДж·моль -l и 
-7.8 Дж·МОЛЬ-1 ·К- 1 • 

13-25. АН реакции РЬ + 2AgC1 = PbCI2 + 2Ag, протекающей в гальвани
ческом элементе, равно -105.1 кДж·моль- 1 • ЭДС этого элемента равна 
0.4901 В при 298.2 К. Рассчитайте ЭДС элемента nри 293.2 К. 

13-26. ЭДС гальванического элемента 

Pt 1 Q·QH2 1 буферный раствор 1 Hg2CI2 1 Hg 

равна 4.2 мВ при 25 °С. Когда исходный буфер заменили на другой, из
менилась полярность элемента и значение ЭДС: Е= -2 J .75 мВ. Рассчи
тайте рН обоих буферных растворов. 

13-27. Предложите возможные варианты электрохимических ячеек для 
оnределения энергий Гиббса реакций в растворах: 

(а) СНзСН2ОН + NAD+ = СНзСНО + NADH +Н+ 
(б) L-малат2- + NAD+ = Оксалоацетат2- + NADH + Н+ 
(в) Глицеральдегид-3-фосфат2- + НРО/- + NAD+ 1 ,3-дифосфогли

цериновая кислота4·· + NADH + Н+ 
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13-28. Рассчитайте стандартную энергию Гиббса реакции Л.rG0' 

Пируват- + 2 NADH + 2 Н+= Лактат- + 2 NAD+, 

если известны стандартные электродные потенциалы полуэлементов: 

Е'(СН3СОСО2 -, CH3CH(OH)C02l = -0.17 В, 
E'(NADH, NAD\ Н+)= -0.32 В. 

13-29. Рассчитайте константу равновесия реакции 

2 NADH<aq) +~<г>+ 2H+(aq) = 2 NAD+(aq) + 2 Н2О, 

если при 25 ос и рН = 7 стандартные электродные потенциалы полу
элементов равны: 

E'(NADH, NAD+, Н+) = -0.32 В, ~(О2, Н\ Н2О) = +0.82 В 

13-30. Ферментативная цеnь дыхания заканчивается цитохромоксида
зой, переносящей электроны на активированный кислород. Суммарная 

реакция может быть представлена в виде 

1 + 2cyt c(red) + - 0 2 + 2Н = 2cyt с( ох)+ Н20, ~(25 ос, рН = 7) = +0.562 В 
2 

Рассчитайте стандартную энергию Гиббса этой реакции. В каком 

направлении nойдет реакция nри изменении кислотности раствора до: 

(а) рН = 4, 
(б) рН = 9? 
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Глава 

Статистическая 

термодинамика 

§ 14. Основные понятия статистической 
термодинамики. Ансамбли 

При описании систем, состоящих из большого числа частиц, можно 

использовать два подхода: микроскопический и макроскопический. В 

первом подходе, основанном на классической или квантовой механике, 

подробно характеризуется микросастояние системы, например, коор

динаты и импульсы каждой частицы в любой момент времени. Микро

скопическое описание требует решения классических или квантовых 

уравнений движения для огромного числа переменных. 

Макроскопический подход, который реализован в классической 

термодинамике, характеризует только макросостояния системы и ис

пользует для этого небольшое число переменных~ например, три: тем

пературу, объем и число частиц. Если система находится в равновесном 

состоянии, то ее макроскопические параметры постоянны, тогда как 

микроскопические параметры изменяются со временем. Это означает, 

что каждому макроссстоянию соответствует несколько (на самом деле, 

бесконечно много) микросостояний. 

Статистическая термодинамика устанавливает связь между этими 

двумя подходами. Основная идея заключается в следующем: если од

ному макроссстоянию соответствует много микросостояний, то каждое 

из них вносит в макроссстояние свой вклад. Тогда свойства макросо

стояния можно рассчитать как среднее по всем микросостояниям, т.е. 

суммируя их вклады с учетом статистического веса. 

Классическая статистическая 

термодинамика 

В классической механике микроскопическое состояние системы из 

N частиц однозначно оnределяется 3N обобщенными координатами q1, 

q2, •••.• q3N и ЗN обобщенными имnульсами р 1 , р2 , ••• , РзN· Этот набор пе-
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ременных обозначают (р, q). Динамика системы полностью определяет
ся уравнениями дви.ж:ения Гамильтона 

. _дН(р,q) . __ дН(р,q) '=1 2 ЗN 
q; - ' Р; - '' ' ' ... , ' 

др, дqi 

где Н(р, q) - гамильтониаи системы, который для системы из N точеч
ных частиц массы т имеет вид 

3N Р? 
H(p,q) = 'L- + V(ql ,q2 , ... ,q3N) 

i=l 2m 

( V- nотенциа..rt взаимодействия частиц). 

Микросастояние системы удобно изображать точкой в 6N-мерном 

фазовом пространстве (Г-пространстве) (р, q). Гиперповерхность раз
мерности (6N - 1 ), описываемую уравнением Н(р, q) = Е, называют 
энергетической поверхностью. Объем, ограниченный энергетической 

nоверхностью, называют фазовым объемом Г(Е): 

Г(Е)= Н dГ, 
lf(p,q)'!.>f: 

JN 

где dГ- элемент объема фазового пространства: dГ = dp dq = П dp,dq; . 
1=1 

С течением времени микросостояние системы изменяется: изобра

жающая точка в соответствии с уравнениями ( 14.1) движется в фазовом 
пространстве по кривой (фазовой траектории), которая лежит на энер

гетической nоверхности. При этом макросостояние, которое является 

состоянием равновесия, остается неизменным во времени. Состояние 

равновесия системы описывается небольшим числом термодинамиче

ских параметров, а микросастояние - гораздо большим числом перс

менных (6N), nоэтому огромное число микросостояний может соответ
ствовать одному макросостоянию. Следовательно, для перехода между 

двумя уровнями описания системы необходима процедура статистиче

ского усреднения. 

Макро-

состояние 

Т, V,N 
'---v--' 

3 параметра 

Микро-
состояние 

q ;, Pi• i = 1, ... , 3N 

6N параметров 

В ;uетоде ячеек Больц.wаиа все доступное системе фазовое nро

странство (р, q) разбивают на ячейки, размер которых достаточно ве
лик, чтобы в них находилось значительное число молекул, но мал no 
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(14.4) 

(14.5) 

(14.6) 
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сравнению с общим фазовым объемом. Каждое разбиение на ячейки со

ответствует определенному макросостоянию, а конкретное распределе

ние молекул по этим ячейкам - микросостоянию. Пусть фазовое про

странство разбито на i ячеек, а система состоит из N частиц, тогда число 
распределений частиц по ячейкам равно: 

где Nj - число частиц в j-й ячейке. 

Частицы считаются различимыми. Таким образом, W - это общее 

число микросостояний, которое соответствует данному макросостоя

нию. Это число называют тер.модu1шмической вероятностью. 

В соответствии с одним из принцилов статистической физики, все 

микросостояния равновероятны, поэтому вероятность нахождения сис

темы в конкретном микросостоянии равна: 

1 
p=w· 

Основная идея статистической термодинамики состоит в том, что 

D равновесное состояние системы имеет максиммьную термо
динамическую вероятность 

(см. пример 14-1 ). 
Другой способ учета распределения по микросостояниям принад

лежит Дж. Гиббсу и связан с понятием статистического ансамбля. Ан

самбль - это бесконечный набор идентичных систем, находящихся во 

всех возможных микросостояниях, соответствующих одному макросо

стоянию. Каждая система ансамбля - это одно микроссстояние (одна 

точка в фазовом пространстве). Весь ансамбль описывается некоторым 

распределением в фазовом пространстве, nлотность которого называет

ся фуикцией распределения ансамбля р(р, q, t) и определяется следую
щим образом: р(р, q, t) dp dq- это вероятность того, что система ан

самбля находится в элементе объема dp dq вблизи точки (р, q) в момент 

времени t. 

D Смысл фуикции распределения состоит в том, что она опреде

ляет статистический вес кtLЖдого микросостояния в макроса

стоянии. 

Функция распределения представляет собой плотность вероятности, 

поэтому она должна удовлетворять следующим условиям: 

а) Нормировка: 

ffp(p,q,t) dpdq = 1. 
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б) Положительная оnределенность: 

р(р, q, t) ~о. 

Многие макроскоnические свойства системы можно оnределить как 

среднее значение функций координат и импульсовfiр, q) по аnсамблю: 

(/) = JfJ(p,q) p(p,q,t) dpdq. 

Например, внутренняя энергия - это среднее значение функции Га

мильтона H(p,q): 

и= JJн(p,q) p(p,q,t) dpdq. 

Существование функции распределения составляет суть основного 

постулата классической статистической механики: 

D Макроскопическое состояние системы полностью задается 

функцией распределенияt которая удовлетворяет условиям 

(14.6) и (14. 7). 

Зависимость от времени nроизвольной функции распределения 

описывается уравнеиие.w ЛиувwLчя 

др ={fl } 
""" 'р ' ot 

где 

- скобки Пуассона. Уравнение Лиувилля является следствием уравне

ний Гамильтона ( 14.1) и постоянства числа систем в ансамбле. Из урав
нения ( 14.1 О) следует теорема ЛuyвWlllЯ: 

dp =0 
dl , 

согласно которой плотность фазовых точек при их движении по фазо

вым траекториям остается постоянной. 

Далее мы будем рассматривать только равновесные системы и рав

новесные ансамбли, для которых функция распределения не зависит 

явно от времени: 

др =0 
дt ' 
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(14.12) 

(14.13) 
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(14.14) 

(14.15) 

(14.16) 

(14.17) 

(14.18) 
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то есть р = р(р, q). Если гамильтониан системы не зависит явно от вре
мени, то любая функция от гамильтониана будет удовлетворять урав

нению Лиувилля: 

р(р, q) = р(Н(р, q)). 

Явный вид функции р(Н) определяется типом ансамбля. Различают 

три основных тиnа. 

1. Микроканоиический ансамбль описывает изолированные системы 
и характеризуется переменными: Е (энергия), V (объем), N (число час
тиц). В изолированной системе все микросостояния равновероятны (по

стулатравной априорной вероятности): 

{
const, если р и q удовлетворяют условию: Н (р, q) = Е 

p(p,q) = 
О для остальных р и q 

С учетом nравила нормировки (14.6) эту же функцию можно заnи
сать в виде: 

1 
р(р, q) = g(E) о( Е- H(p,q)j, 

где g(E) = dГ(Е) - nлотность энергетических состояний, о(х) дель
dЕ 

та-фуикция Дирака 1• 

2. Канонический ансамбль описывает системы, находящиеся в теn
ловом равновесии с окружающей средой. Тепловое равновесие характе

ризуется температурой Т. Поэтому функция распределения также зави

сит от темnературы: 

(k = 1.38· 1 о-23 Дж·К- 1 
- постоянная Больцмана). Значение константы в 

(14.17) определяется условием нормировки. 
Частным случаем канонического распределения ( J 4.17) является 

распределеиие Максвелла по скоростям, которое сnраведливо для газов: 

p(v) = 4п. ( т Jзtz . vz ехр[- тvz] 
2пkТ 2kT 

(т - масса молекулы газа). Выражение p(v)dv описывает вероятность 
того, что молекула имеет абсолютное значение скорости в интервале от 

v до v + dv. Графики функции p{v) при различных значениях темnера
туры и массы молекул приведены на рис. 14.1. 

1 Определение и свойства этой функции- см. в Приложении IV. 
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(а) 

v 

Функция распределения Максвелла по скоростям: 

(а) при одной и той же массе и разных те.•.тературах; 

( 6) при разиых массах и одной и той .же температуре 

v 

Скорость, соответствующую максимуму функции (14.18), называют 
наиболее вероятной скоростью молекул: 

= (2kT) 112 

V max: ' 
т 

а величину 

:r ( 8kT) 1 12 

(v) = Jvp(v)dv = -
о 1tm 

-средней скоростью молекул при данной темnературе Т. 

3. Большой канонический аисаwбль исnользуют для оnисания откры
тых систем, на.ходящихся в теnловом равновесии и способных обмени

ваться веществом с окружающей средой. Тепловое равновесие характе

ризуется температурой Т, а равновесие по числу частиц - химическим 

nотенциалом J.l· Функция расnределения зависит от температуры и хими
ческого nотенциала .. Явное выражение для функции распределения 

большого канонического ансамбля мы использовать не будем. 

В статистической· теории доказывается, что для систем с большим 

числом частиц(- 1023
) все три типа ансамблей эквивалентны друг другу. 

Наnример, относительные флуктуации энергии в каноническом ансамбле 

nроnорциональны 1/ .JN, nоэтому огромное большинство систем в ка
ноническом ансамбле имеет одну и ту же энергию (равную средней энер

гии), как и в микрокаионическом ансамбле. Использование любого ан

самбля при вычислении термодинамических свойств приводит к одним и 

тем же результатам, поэтому выбор того или иного подхода для описания 

термодинамической системы диктуется только удобством математиче

ской обработки функций распределения. В большинстве случаев наибо

лее удобным является канонический ансамбль. 
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(14.21) 

(14.22) 

(14.23) 

(14.24) 

(14.25) 

(14.26) 
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:Квантовая статистическая 

термодинамика 

Если система имеет дискретные уровни энергии и описывается 

квантовомеханически, то вместо функции Гамильтона Н(р, q) исполь
зуют оператор Гамильтона Н, а вместо функции распределения - опе

ратор матрицы плотности р. Макроскопическое состояние квантовой 

системы полностью оnределяется этим оnератором. При замене класси

ческой функции расnределения р(р, q) матрицей nлотности р вместо 
интегрирования no фазовому nространству исnользуют суммирование 
по некоторому квантономеханическому базису: 

1] JN Jf dpdq --}> L . 
N.h n 

Множитель nеред интегралом учитывает квантовые эффекты: не

различимость частиц и принциn неоnределенности, согласно которому 

точки в фазовом nространстве внутри ячейки объемом h соответствуют 
одному и тому же квантовому состоянию. 

Матрица плотности любой системы обладает следующими свойст

вами. 

а) Нормировка: 

Trp=_L(пlp lп)=l. 
11 

(Tr обозначает след, т.е. сумму диагональных значений матрицы). 
б) Положительная определенность: 

Многие макроскоnические свойства квантовой системы можно оп

ределить как среднее от nроизведения соответствующего оператора на 

матрицу плотности: 

(/) = Tr(pf) . 

Зависимость от времени произвольной матрицы плотности описы

вается уравнением фон Неймана: 

Для равновесных систем матрица плотности не зависит явно от 

времени и является функцией гамильтониана, явный вид которой зави

сит от типа ансамбля. Матрица nлотности канонического ансамбля: 

р = const · ехр[-;. J. 
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Диагональные элементы матрицы плотности равны вероятности то

го, что система находится в i-ом энергетическом состоянии и имеет 

энергию Ei: 

Р, ~ const · ехр(- :~). 
Значение константы определяется условием нормировки (14.22): 

1 
const = ( Ei J. l:exp --

; kT 

Знаменатель этого выражения называют cy)\t.-woй по состояниям (см. 

§ 15). Он имеет ключевое значение для статистической оценки термо
динамических свойств системы. Из (14.27) и (14.28) можно найти число 
частиц N;, имеющих энергию Ei: 

ехр(- :~) 
= ---:----'--:-

l:exp(-5._) 
, kT 

(N- общее число частиц). Распределение (14.29) частиц в каноническом 
ансамбле по уровням энергии называют распределением Больцмана (см. 

пример 14-1 ). а числитель этого распределения - больцмановским факто

ром (множителем). Иногда это распределение заnисывают в другом виде: 

если существует несколько уровней с одинаковой энергией Е,, то их объе

диняют в одну группу nутем суммирования больцмановских множителей: 

g, ехр( -{t) 
~g, ехр(- :~) 

(g, - вырождеиность энергетического состояния, то есть число уровней 

с одной и той же энергией Ед. 

Многие макроскопические параметры системы, находящейся в теп

ловом равновесии с окружающей средой, можно вычислить с помощью 

распределения Больцмана. Например, средняя энергия определяется как 

среднее по уровням энергии с учетом их статистических весов: 
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l_!!РИМЕРЫ / 

Пример 14-1. Рассмотрим изолированную систему, состоящую из N 
одинаковых молекул в объеме V. Каждая молекула находится на одном 
из энергетических уровней Ej. При каком распределении молекул по 
уровням М термодинамическая вероятность будет максимальна (с уче

том постоянства общей энергии Е и числа частиц N}? 
Решение. Пусть на i-м уровне находится М молекул. Термодинами

ческая вероятность такого распределения по уровням описывается 

уравнением (14.4): 

Используя формулу Стирлинга lnx! - х lnx - х, найдем логарифм 

термодинамической вероятности: 

k 

ln W = N ln N - L N, ln N; . 
i'-"1 

Максимум этой функции при дополнительных условиях 

lt 

Е="" N Е. L.... 1 1 

i=l 

находится методом неопределенных множителей Лагранжа. Функция 

ln W имеет максимум, а N и Е- константы, поэтому их дифференциалы 

равны 0: 

k 

dlnW=-2:(lnN; +1) dN, =0, 
i=l 

А: 

dN = LdN; =О, 
i:J 

k 
dE= ""Е dN =0. ,(_, 1 1 

i=] 

Для того, чтобы учесть условия постоянства энергии и числа час

тиц, умножим второе и третье уравнения на неопределенные множите

ли а. и f3 и вычтем nервое уравнение: 

k 

L {ln N; + 1 +а.+ f3E;) dN; =О. 
i=l 
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Теnерь дифференциалы dN; - независимые величины, поэтому ко

эффициент nри каждом из них должен быть равен 0: 

ln N, + 1 + а + РЕ, ;::; О , 

1 
N=-~---~ 

, ехр(1 +а+ РЕ,) 

Подставляя это выражение в условие постоянства числа частиц, ис

ключаем коэффициент а: 

ехр(-РЕ;) 
Ni = N k • 

L:exp(-PE1 ) 

,.,1 

Данная формула решает поставленную задачу. Физический смысл 

nараметра р можно определить, восnользовавшись соотношениями ме

жду термодинамической вероятностью и энтропией (см. § 15). Этот па
раметр оnисывает теnловое равновесие и nропорционален обратной 

темnературе: 

1 
Р=-. 

kT 

С учетом этого соотношения полученное распределение по уровням 

энергии совnадает с распределением Больцмана ( 14.29) для канониче
ского ансамбля. Таким образом, расnределение Болъцмана- наиболее 

вероятное распределение частиц по энергиям. 

О т в е т . Расnределение Больцмана. 

Пример 14-2. Молекула может находиться на двух уровнях с энер
гиями О и 300 см 1

• Какова вероятность того, что молекула будет нахо
диться на верхнем уровне при 250 °С? 

Решеиие. Надо применить распределение Больцмана, а для перевода 

сnектроскопической единицы энергии см- 1 в Дж использовать множи
тель hc (h = 6.63·10-34 Дж·с, с= 3·1010 см·с··\ 

300 см 1 
= 300 · 6.63·10-34 

• 3·1010 
= 5.97·10-21 Дж. 

( 
5.97 ·10-21 

) 

N
1 

ехр - ·1.38 ·1 о-23 • 523 
-= =0.304. 
N ( 5.97·10-

21 
) 1 + ехр - 1.38 ·10-23 • 523 

О т в е т . 0.304. 

Пример 14-3. Молекула может находиться на уровне с энергией О 
или на одном из трех уровней с энергией Е. При какой темnературе: 

а) все молекулы будут находиться на нижнем уровне, 
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б) число молекул на нижнем уровне будет равно числу молекул на 

верхних уровнях, 

в) число молекул на нижнем уровне будет в три раза меньше, чем 

число молекул на верхних уровнях? 

Решение. Для расчета числа молекул на нижнем уровне воспользу

емся распределением Больцмана (1 4.29): 

N 0 = 1 

N 1 + 3 ехр (- k~) . 
а) N0 1 N = 1; exp(-Eik1) =О; Т= О. При nоиижении температуры мо-

лекулы накапливаются на нижнем уровне. 

б) N0 1 N= 112; exp(-Eik1) = J/3; Т= Е 1 [k ln 3]. 
в) N0 1 N = 1/4; exp(-Eik1) = 1; Т= <Х>. При высоких температурах мо

лекулы равномерно расnределены по уровням энергии, т.к. все больц

мановские множители практически одинаковы и равны 1. 

О т в е т. а) Т= О; б) Т= Е 1 [k ln 3]; в) Т= <Х>. 

Пример 14-4. В некоторой молекуле есть три электронных уровня 
энергии: О, 1500 и 2800 см-1 • Нижний уровень невырожден, средний -
трехкратно вырожден, высший - пятикратно вырожден. Найдите сред

нюю электронную энергию молекулы (в см- 1) и заселенность нижнего 
уровня при температуре 1900 К. Значение постоянной hc!k= 1.44 см·К. 

Решение. Используя распределение Больцмана, рассчитаем заселенности 

электронных уровней, т.е. относительные количества молекул на этих уровнях: 

No 
-= = 
N ( hcE1 ) ( hcE2 ) 1 +3ехр -kr +5ехр -kr 

= 
1 

= -
1
- = 0.390 

1 3 ( 1.44 ·1500) 5 ( 1.44. 2800) 2.56 
+ ехр - 1900 + ехр - 1900 

(множитель hc использован для nеревода см- 1 в Дж); 

( 
hcE1 ) 3 ( 1.44 ·1500) 3ехр - kT ехр -

N 1 =---~-~-_.;...~-~= 1900 =О.376 
N ( hcE, ) ( hcE2 ) 2.56 ' 

1 + 3ехр - kT + 5ехр -kr 

( 
hcE2 ) 5 ( 1.44 · 2800) 5ехр --kT ехр -

N2 =-----...;._ _ ___;; ____ = 1900 =0.234. 

N ( hcE1 ) ( hcE2 ) 2.56 
1 + 3ехр - kT + Sexp -kr 
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Среднюю электронную энергию можно найти, сложив энергии от

дельных уровней, умноженные на заселенности этих уровней: 

2 N 
(Е)= I Е,_, =о. 0.39q + 1500.0.376 + 2800.0.234 = 1219 см- 1 • 

,,.о N 

Ответ.1219см-1 ;39.0%. 

Пример 14-5. При нагревании любой термодинамической системы 
заселенность одних уровней увеличивается, а других - уменьшается. 

Используя распределение Больцмана, определите, какова должна быть 

энергия уровня для того, чтобы его заселенность увеличивалась с рос

том температуры. 

Решение. Заселенность -доля молеку~, находящихся на определен

ном энергетическом уровне. По условию, производмая от этой величи

ны по температуре должна быть положительна: 

В данном случае оказывается удобнее считать производную не са

мой заселенности, а ее логарифма (если функция - возрастающая, то ее 

логарифм тоже возрастает). Из расnределения (14.29) следует: 

(N) Е " ( Е.) ln _, = --~ -ln L.Jexp --1 

N kT 1 kT ' 

"Е ( El) 
dln(N)N) Е, l ~ ,ехр --kT Е1 -(Е) _ __;. __ .:._=----- = >0. 

Iexp --dT kT
2 

kT
2 

( Е,) kT
2 

' kT 

Во второй строчке мы использовали определение средней энергии 

( 14.3 1 ). Таким образом, заселенность возрастает с ростом температуры 
для всех уровней, превышающих среднюю энергию системы. 

Ответ. Е; >(Е). 

L2АДАЧИ1 

14-1. Найдите наиболее вероятное распределение 6 молекул по 3 ячейкам 
и рассчитайте термодинамическую вероятность этого распределения. 

14-2. Рассчитайте фазовый объем для идеального газа, состоящего из N 
ЗN р 2 

частиц с массой т. Гамильтоннан системы: Н(р, q) = L _,_. 
i=J 2m 
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14-3. Молекула может находиться на двух уровнях с энергиями О и 
100 см- 1 • Какова вероятность того, что молекула будет находиться на 
низшем уровне при 25 °С? 

14-4. Молекула может находиться на двух уровнях с энергиями О и 
600 см- 1 • При какой температуре на верхнем уровне будет в два раза 
меньше молекул, чем на нижнем? 

14-5. Молекула может находиться на уровне с энергией О или на одном 
из трех уровней с энергией Е. Найдите среднюю энергию молекул: 

а) при очень низких температурах, 

б) при очень высоких температурах. 

14-6. В искоторой молекуле есть два электронных уровня энергии, от-
• 1 

стоящие друг от друга на 1000 см . Нижний уровень невырожден, 
верхний - трехкратно вырожден. Найдите среднюю электронную энер

гию молекулы (в см ·1) при температуре 1200 К. Значение постоянной 
hc/k = 1.44 см·К. 

14-7. В векоторой молекуле есть три электронных уровня энергии: О, 
800 и 1700 см-•. Нижний уровень невырожден, средний - трехкратно 
вырожден, высший - пятикратно вырожден. Найдите среднюю элек

тронную энергию молекулы (в см··•) и заселенность нижнего уровня при 
температуре 1300 К. Значение постоянной hc/k = 1.44 см·К. 

14-8. Вычислите вероятность нахождения атомарной серы в основном и 
первом возбужденном электронном состояниях при 1 000 К с использо
ванием следующих данных: 

Электронный терм Энергия (см-1 ) Статистический вес 

jp2 о 5 
5Pt 396.] 3 
jPo 573.7 1 
•о2 9238.6 5 

14-9. Вычислите среднее значение электронной энергии атомарной се
ры при температуре 1000 К с использованием данных предыдущей за
дачи. 

14-10. Молекула может находиться на трех энергетических уровнях: 
невырожденном, трехкратно вырожденнам и пятикратно вырожденном. 

При векоторой температуре Т на всех трех уровнях находится одинако

вое число молекул. Рассчитайте энергии этих уровней (энергия основ

ного состояния принимается равной 0). 

14-11. В равновесной смеси а- и Р-глюкозы содержаниер-аномера рав

но 64% при температуре 25 °С. Оцените развость энергий между этими 
изомерами. 
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14-12. При охлаждении любой термодинамической системы заселен
ность одних уровней увеличивается, а других уменьшается. Используя 

распределение Больцмана, определите, какова должна быть энергия 

уровня для того, чтобы его заселенность увеличивалась с уменьшением 

температуры. 

14-13. Рассчитайте наиболее вероятную скорость молекул углекислого 
газа при темпераrуре 300 К. 

14-14. Рассчитайте среднюю скорость атомов гелия при нормальных 
условиях. 

14-15. При какой температуре средняя скорость молекул кислорода 
равна 500 м·с·-l? 

14-16. При некоторых условиях средняя скорость молекул кислорода 
равна 400 м·с -!. Чему равна средняя скорость молекул водорода при 
этих же условиях? 

14-17. При темпераrуре 25 ос средняя скорость молекул некоторого га
за равна 274 м·с- 1 • Чему равна средняя скорость молекул этого газа при 
температуре 250 °С? 

14-18. Какова доля молекул массой т, имеющих скорость выше средней 
nри температуре Т? Зависит ли эта доля от массы молекул и температу

ры? 

14-19. Пользуясь расnределением Максвелла, рассчитайте среднюю ки
нетическую энергию движения молекул массой т при темпераrуре Т. 

Равна ли эта энергия кинетической энергии при средней скорости? 

§ 15. Сумма по состояниям 
и статистический интеграл 

Согласно основному посrулату статистической механики, должна 

существовать связь между функцией распределения равновесной систе

мы и ее термодинамическими свойствами. Эта связь нагляднее всего 

·проявляется в методе ячеек Больцмана. Равновесное состояние имеет 

максимальную термодинамическую вероятность; в то же время. согласно 

11 закону, оно характеризуется максимальной энтропией, следовательно 
энтропия- возрастающая функция термодинамической вероятности: 

S= J(W). 

Для определения явного вида этой функции рассмотрим равновес

ную систему, состоящую из двух независимых подсистем. Общая тер

модинамическая вероятность равна произведению вероятностей, а об

щая энтропия -сумме энтропий отдельных подсистем: 
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(15.3) 

(15.4) 

(15.5) 

(15.6) 

(15.7) 

(15.8) 
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отсюда следует, что энтропия пропорциональна натуральному лога

рифму термодинамической вероятности: 

S=k·ln W. 

Это соотношение называют формулой Больzрwана. Значение коэф

фициента k можно найти, рассмотрев изотермическое расширение иде
ального газа. Термодинамическая вероятность системы, состоящей из N 
молекул газа в объеме V, пропорциональна N-й степени объема: 

W-VN. 

При расширении газа от объема V1 до объема V2 изменение энтро

пии составит: 

k ln (v/) = Nk ln Vz . 
VJ 

С другой стороны, из второго закона термодинамики следует, что 

при расширении одного моля идеального газа изменение энtропии: 

V~ 
AS=Riп-~. 

VJ 

Сравнивая (15.5) и (15.6), находим: 

k=_!!_. 
NA 

Коэффициент пропорциональности в формуле (15.3)- постоянная 

Больцмана. 

Формула Больцмана позволяет объяснить существование остаточ

ной энтропии (см. § 4) у некоторых веществ. В идеальном кристалле 
термодинамическая вероятность при температуре, близкой к абсолютно

му нулю, равна W = 1, поэтому такой кристалл имеет нулевую энтроnию. 
Некоторые вещества, например СО или Н20, при любой температуре 
имеют термодинамическую вероятность W> 1 за счет того, что молекулы 
в кристалле могут иметь разные направления ориентации, поэтому эн

тропия таких веществ отличается от О даже вблизи абсолютного нуля 1• 

В классическом микрокаионическом ансамбле энтропия определя

ется через фазовый объем Г(Е) по формуле, аналогичной формуле 

Больцмана: 

S(E) = k · ln Г(Е), 

где k- постоянная Больцмана. 

Можно доказать, что логарифм фазового объема обладает такими 

же свойствами, что и энтроnия: он является экстенсивной величиной и 

1 Остаточная энтропия СО составляет 5.0 Дж· моль ·l. к- 1 , 
Н 20 ·- 3.4 Дж·моль 1 ·К· 1 • 
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имеет максимальное значение при равновесии. Аналогичным образом 

энтропию определяют через плотность энергетических состояний g(E), 
которая представляет собой нормировочный множитель функции рас

пределения (14.16) микрокаионического ансамбля: 

S(E) = k · ln g(E). 

В статистической механике доказывается, что выражения (15.8) и 
(15.9) отличаются друг от друга на малую величину порядка k ln N. Оп
ределив энтропию как функцию энергии, можно рассчитать температуру: 

(:a .. N =-Т(~-) 
и вывести калори ческое уравнение состояния Е= Е( Т, V,-N). 

В квантовом микрокаионическом ансамбле энтропию также опре

деляют через плотность состояний, которую рассчитывают н~nосредст

венно по энергетическому спектру системы. 

Термодинамические свойства закрытых систем удобнее всего нахо

дить с помощью канонического ансамбля. Функции расnределения -
классическая (14. I 7) и квантовая ( 14.27) - позволяют рассчитать сред

ние значения любых физических величин. Ключевую роль в этих расче

тах играют нормировочные множители функций распределения- сум

ма по состояниям и статистический интеграл. 

Сумма по состояниям (синоним - статистическая су.м.ма) - это 

нормировочный множитель квантовой функции распределения канони

ческого ансамбля. Если известны уровни энергии системы Ei и их стати
стические веса (вырожденность) g;, то сумма по состояниям имеет вид: 

Z(T,V,N)= Lg; ехр(-ь_J, 
; kT 

где Т- температура, V- объем системы, N- число частиц. 

Название «сумма по состояниям» отражает тот факт, что функция 

Z(T, V ,N) представляет собой сумму больцмановских множителей для 
каждого из уровней энергии. 

Нормировочный множитель классической функции распределения 

( 14.17) называют статистическим интегралом. Он nредставляет собой 
объем фазового пространства, занимаемый каноническим ансамблем, и 

равен 

где интеграл берется по координатам и импульсам всех N частиц. Фазо
вый интеграл имеет кратность 6N и размерность (координата·импульсiN. 
С помощью фазового интеграла можно определить классическую сумму 

по состояниям, если воспользоваться формулой (14.21 ), устанавливаю-
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uцей связь ме~у классической и квантовой статистической механикой. 

Классическая сумма по состояниям, выраженная через статистический 

интеграл, имеет вид: 

1 f [ H(p,q)] Z(T, V,N) = зN ехр - dpdq. 
h N! kT 

Здесь h- постоянная Планка. Множитель перед интегралом учитывает 

неразличимость частиц и квантовый принцип неопределенности. Ста

тистическая сумма (15.13) безразмерна. Для большинства макроскопи
ческих систем классическая и квантовая суммы по состояниям практи

чески совпадают. 

Главное свойство суммы по состояниям заключается в том, что она 

содержит в себе всю термодинамическую инфор.иаиию о системе. Ес

ли каким-либо образом (аналитически или численно) удалось вычис

лить сумму по состояниям системы, то можно рассчитать все термоди

намические функции и найти уравнение состояния этой системы. Таким 

образом, 

О Основная задача статистической термодинамики сводится 

к расчету сумм по состояииям термоди11амических систем. 

Свойства суммы по состояниям 

Все нижеперечисленные свойства вытекают из определения (15.11 ). 
1. Сумма по состояниям - безразмерная величина. Она зависит от 

температуры, объема и числа частиц: Z = Z(T, V,N). От температуры она 
зависит явным образом, а от объема и числа частиц зависят уровни 

энергии: Е,= E;(V,N). 
2. Сумма по состояниям - не абсолютная величина: она оnределена 

с точностью до постоянного множителя, который зависит от выбора 

уровня отсчета энергии. Если его сдвинуть, т.е. изменить все уровни 

энергии на одну и ту же величину: Е;~ Е;+ Е, то все больцмановские 

множители увеличатся (или уменьшатся) в одно и то же число раз, и во 

столько же раз изменится сумма по состояниям: 

Обычно за уровень отсчета принимают энергию системы ври абсо

лютном нуле, U0• 

3. При Т~ О все больцмановские множители стремятся к О за исклю
чением того, который соответствует нижнему уровню энергии. поэтому 

сумма по состояниям стремится к статистическому весу этого уровня: 
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При низких температурах вклад в сумму по состояниям вносят 

только уровни с небольшой энергией (Е::::; kТ). 

4. При Т ~ оо все экспоненты, входящие в определение (15.11 ), 
стремятся к 1, поэтому сумма по состояниям стремится к сумме стати
стических весов всех уровней: 

которая может быть конечной или бесконечной в зависимости от числа 

уровней энергии. Пример системы с конечным пределом суммы по со

стояниям - ядерные спины в кристаллах LiF, находящихся во внешнем 
магнитном поле. 

5. Сумма по состояниям- монотонно возрастающая функция тем

пературы. Это следует из того, что производпая (дZ/дТ)v.н, рассчитанная 

из определения (15.11), положительна при любых температурах. 
6. Если систему можно разбить на две независимые друг от друга 

подсистемы так, что каждый уровень энергии можно представить в ви

де суммы: Е; = Е11 + Ei2, то сумма по состояниям разбивается на сомно
жители (факторизуется): Z = Z1·Z2, где функции Z1 и Z2 определены вы

ражением ( 15.11 ), но суммирование в нем распространяется только на 
уровни энергии данной подсистемы. 

Связь суммы по состояниям 

с термодинамическими функциями 

Внутренняя энергия термодинамической системы равна средней 

энергии по всем уровням с учетом их заселенности: 

где U0 - энергия при абсолютном нуле Т= О. 

Правую часть этого определения можно представить как производ

ную ОТ суммы ПО СОСТОЯНИЯМ (15.11): 

откуда 

и - и о = kT 2 (д ln Z) . 
ат ~· 
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Таким образом, зная сумму по состояниям, можно определить 

внутреннюю энергию как функцию температуры и объема. Диффе

ренцируя ( 15 .19) по температуре, находим выражение для изохорной 
теплоемкости: 

с~. =(auJ =2kr(дlnZJ +kr2(д2ln2ZJ . 
дТ ~· дТ r· дТ v 

Энергия Гельмгольца связана с внутренней энергией уравнением 

Гиббса-Гельмгольца: 

( д(F /T)J = 

дТ ~· 

и 
2 • 

т 

Подставляя в это уравнение выражение (15.19) и выполняя интегри
рование, получаем формулу, связывающую сумму по состояниям и 

энергию Гельмгольца: 

F - и 0 = -kT ln Z , 

где ио - постоянная интегрирования, равная энергии при абсолютном 

нуле. 

Дифференцируя функцию F по температуре и объему, находим эн
тропию и давление: 

S=-(дFJ 
дТ v 

klnZ +kT(дlnZJ =klnZ +и -Uo, 
дТ v Т 

Р = -(дFJ =kт(дln ZJ . 
av т av т 

Последнее соотношение есть не что иное, как термическое уравне

ние состояния, т.е. зависимость давления от объема и темnературы. 

Интересный результат получается при поnытке представить энтро

пию в виде среднего значения по каноническому ансамблю подобно 

тому, как это сделано для внутренней энергии в (15.17). Обозначим ве· 
роятность нахождения частицы на i·м уровне через р;, тогда из распре

деления Больцмана (14.29) и определения статистической суммы 

( 15.11) следует: 

Е, 1 -lnp. =-+ nZ. 
, kT 

Усредним это тождество по всем уровням, то есть умножим его нар; и 

nросуммируем с учетом L р, = 1 : 
1 

U-U -L р, ln р, = 0 + ln Z . 
, kT 
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Правая часть данного тождества- это энтропия (15.23), выраженная 
в единицах k. Таким образом, энтропия канонического ансамбля - это 

взятое с обратным знаком среднее значение от логарифма заселенности 

уровней: 

Таким образом, энтропию можно выразить не только через термо

динамическую, но и статистическую вероятность. Выражение (15.27) 
имеет довольно общий характер: оно применимо не только к канониче

скому, но и к микрокаионическому ансамблю. В самом деле, если 

учесть принцип равной вероятности микросостояний и подставить ве

роятности (14.5) в (15.27), получится формула Больцмана (15.3). 
Пользуясь соотношениями (15.19)- (15.24), можно найти и другие 

термодинамические функции: изобарную теплоемкость Ср, энтальпию 

Н и энергию Гиббса G. Интересно, что все термодинамические функции 
определяются не самой суммой по состояниям, а ее логарифмом. 

Термодинамические свойства систем с nеременным числом частиц 

находят с nомощью большой статистической су.ммы 0 для большого 
канонического ансамбля, которая представляет собой производящую 

функцию для канонических сумм по состояниям ZN систем с фиксиро
ванным числом частиц N: 

0(Т, V, J.L} = f ехр ( WV J Z N (Т, V) , 
N-=0 kT 

где J.!- химический потенциал, а каноническая сумма по состояниям ZN 
для системы из Nчастиц имеет вид (15.11) или (15.13). 

Большая каноническая сумма связана с термодинамическими функ

циями большого канонического ансамбля соотношением: 

pV::: kT ln Е>(Т, V,J.L). 

Это соотношение используют для вывода уравнений состояний иде

альных газов, подчиняющихся квантовой статистике Ферми или Бозе. 

Далее мы рассмотрим две системы, в которых сумма по состояниям 

рассчитывается точно или с хорошим приближением, - идеальные и ре

альные газы. 

Молекулярная сумма 

по состояниям идеальных газов 

Многие свойства суммы по состояниям можно рассмотреть на при

мере важного частного случая термодинамической системы - идешtьно

го газа. Энергия идеального газа складывается из энергий отдельных 

молекул, поэтому общая сумма по состояниям идеального газа, состоя-
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щего из N одинаковых частиц, выражается через произведение сумм по 
состояниям одной частицы Q: 

QN z =-
ИJ1 N! ' 

где множитель 1/N! учитывает квантовый принцип неразличимости 
частиц. 

Энергия молекулы идеального газа складывается из постуnательной 

и внутренней энергии: 

Е = Е nост + Евнуrр· 

В свою очередь, внутреннюю энергию молекулы в хорошем nри

ближении можно nредставить как сумму ядерной, электронной, колеба

тельной и вращательной энергии: 

поэтому молекулярная сумма по состояниям факторизуется, то есть 

представляется в виде произведения сумм no состояниям, соответст
вующих отдельным видам движения: 

Энергии, соответствующие различным внутренним видам движения, 

заметно отличаются друг от друга no порядку величины. В табл. 15.1 
nриведены тиnичные значения энергии nереходов между соседними 

уровнями и указан диаnазон электромагнитного излучения, соответст

вующий этим nереходам 1 • Более подробная классификация различных 
видов электромагнитного излучения содержится в табл. П-14 в Приложе

нии 111. 

Свойства различных видов внуrренней энергии 

Видэнергии Ядерная Электронная Колебательная Вращательная 

Энергия nерехода, см- 1 - 1010 - 104 + 105 - 103 + 104 - 10° + 101 

Длина волны - tо-з нм - 102 + 103 нм ~ 103 + 104 нм 10° + 101 мм 
Диаnазон излучения у-излучение УФ, видимое и к микроволновое 

Рассмотрим сnособы расчета отдельных сумм по состояниям. 

а) Постуnательную сумму no состояниям рассчитывают в классиче
ском nриближении по формуле (15.13) с функцией Гамильтона 

H(p,q) = р2 12m (т- масса молекулы). Интегрирование по трем коор
динатам и трем проекциям имnульса nроизводится раздельно и дает: 

1 Длина волны перехода Л (см) связана с разностью энергий уровней 
М (см- 1 ) соотношением: Л= 1 1 М. 
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Q 
= 2тстkТ V ( J

J/2 

nост h2 ' 

где V- объем, в котором движется молекула. 

б) Внутренние суммы по состояниям рассчитывают с использованием 

квантового определения (15 .1 1 ). Значительный вклад в сумму 

( 15.11) вносят только те уровни энергии, для которых Е; 5;; kT. Если 
энергия измеряется в см -J, это условие приобретает вид: hcE; s; kT, 
где с= 3·1010 см·с- 1 - скорость света. Подставляя в это неравенство 
значения постоянных Планка и Больцмана, находим: 

Е; ( см··l) < Т (К). 

Только такие уровни энергии необходимо учитывать в сумме по со

стояниям, вкладом от остальных уровней обычно пренебрегают. Если 

теперь обратиться к табл. 15.1, то можно увидеть, какие именно темпе
ратуры нужны для возбуждения отдельных видов движения. При ком

натной темnературе из внутренних видов движения большинства моле

кул надо учитывать только вращательное. 

в) Вращательная сумма по состояниям зависит от симметрии моле

кулы. В простейшем случае, в модели жесткого ротатора, которая 

описывает линейные молекулы с постоянными межъядерными расстоя

ниями, уровни энергии зависят только от вращательного квантового 

числаJ: 

Е.1 = hcBJ(J + 1 ), 

гдеВ-вращательная постоянная (размерность- см- 1 ), которая опре
деляется моментом инерции 1 молекулы: 

Каждый вращательный уровень имеет статистический вес &J = 2J + 1 . 
Если ввести эффективную вращательную температуру 

hcB -1 
Твращ =т=1.44В (см ), 

то вращательная сумма по состояниям приобретает вид: 

Qвращ = f<2J + l)exp[- твращ J(J + I>] 
J=O Т 

При не очень низких температурах (Т>> Т8ращ) суммирование в 
(15.39) можно заменить интегрированием по J, что дает: 

Т kT 
Q =---

вращ Т вращ - hcB · 
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Для симметричных молекул это значение надо nоделить на число 

симметрии (для двухатомных гомоядерных молекул оно равно 2), так 
как не все вращательные уровни энергии достуnны. 

При низких темnературах (Т s Т8ращ) вращательную сумму по со
стояниям находят суммированием по нескольким низшим значениям J. 

г) Простейшая модель, описывающая колебания ядер, - гармттче

ский осцwтятор. Уровни энергии в этой модели линейно зависят от ко

лебательного квантового числа: 

En = hcron, . 
где ro- частота колебаний (в см- 1 ); энергия состояния сn= О nрипята за 
точку отсчета. Колебательные уровни энергии невырождены, статисти

ческий вес равен 1. Если оnределить эффективную колебательную 
температуру для данного колебания: 

hcro _, 
Ткол = k = 1.44ro (см ) , 

то сумма по состояниям гармонического осциллятора с частотой ro nри
обретает вид: 

Эта сумма заметно отличается от 1 только тогда, когда дробь в nо
казателе экспоненты меньше 1, т.е. для температур Т> Ткол· При высо
ких температурах, когда Т"ш.IТ << 1, колебательная сумма по состояни
ям nрямо проnорциональна Т: 

Если же температура ниже эффективной колебательной темnерату

ры, то сумма по состояниям nочти равна 1, в таких случаях говорят, что 
«колебание заморожено». 

В молекуле, состоящей из n атомов, nроисходит Зп- 6 (в линейной 
молекуле Зп- 5) разных колебаний, каждое со своей частотой ro;, nо
этому колебательная сумма по состояниям молекулы равна произведе

нию сумм по состояниям для каждого из этих колебаний: 

д) Электронные и ядерные уровни энергии в молекуле обычно отсто

ят очень далеко друг от друга (см. табл. 15.1 ), и nри не слишком высоких 
темnературах вклад в соответствующую сумму по состояниям вносит 

только основной уровень, энергия которого nримимается равной О. Элек-
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тронная и ядерная суммы по состояниям равны статистическим весам 

нижнего электронного и ядерного уровня, соответственно: 

Молекулярные суммы по состояниям для отдельных видов движе

ния можно использовать для расчета абсолютных и относительных за

селенностей энергетических уровней по распределению Больцмана: 

N, 

N 

Сумма по состояниям реальных rазов 

Формулы (15.17)- (15.24), выражающие связь между термодинами
кой и статистической механикой, справедливы для любых термодина

мических систем. Формула (15.13) для статистической суммы справед
лива только для классических систем, в которых квантовые эффекты 

несущественны. Многие такие системы (например, газы и жидкости) 

описываются функцией Гамильтона вида 

где т - масса частиц, V - потенциальная энергия их взаимодействия 

друг с другом. 

В гамильтониане (15.48) координаты и импульсы разделены, поэто
му интегрирование по ним можно провести независимо. Подставляя 

(15.48) в определение (15.13) и вычисляя интегралы по N импульсам, 
полную статистическую сумму реального газа или жидкости можно 

представить в виде: 

где Q11ост- nоступательная сумма по состояниям одной частицы (15.34), 
V-объем. 

Интеграл по координатам в (15.49) называют конфигурацuттым 
интегралом: 

Именно он определяет зависимость статистической суммы от объе

ма и содержит в себе описание всех отклонений системы от идеального 
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(15.46) 

(15.47) 

(15.48) 

(15.49) 

(15.50) 
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(15.51) 

(15.52) 

Таблица 15.2 
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nоведения. Давление системы оnределяется только конфигурационным 

интегралом: 

( дln Zконф J p=kT 
av т 

Точный теоретический расчет статистической суммы газов или 

жидкостей с nроизвольным гамильтонианом ( 15.48) - задача, которая 

лежит далеко за пределами возможностей современной статистической 

теории. Тем не менее, можно сделать ряд разумных и достаточно хоро

ших nриближений, которые позволяют оценить статистическую сумму 

(15.49) и конфигурационный интеграл (15.50) для реальных газов, со
стоящих из валентно насыщенных молекул. 

Главное из этих nриближений состоит в том, что общая потенци

альная энергия взаимодействия частиц может быть представлена в виде 

суммы парных потенцишюв, каждый из которых зависит только от рас

стояния между двумя частицами ry = ]qi- чА: 

N N-1 

V(qp ... ,qN)= LLu(r!i). 
l>j }'1 

Для того, чтобы конфигурационный интеграл с nотенциалом (15.52) 
сходился, необходимо, чтобы nарный nотенциал при больших расстоя

ниях стремился к нулю быстрее, чем r-3
• Фактически это означает, что 

существует пекоторая конечная область действия межмолекулярного 

потенциала, за пределами которой потенциал можно считать равным О. 

Это- довольно мягкое требование, которое удовлетворяется для боль

шинства реальных газов. Некоторые модельные парные nотенциалы, 

которые используются при расчете свойств реальных газов, перечисле· 

ныв табл. 15.2 и изображены на рис. 15.1. 

Наиболее распространенные межмолекулярные потенциалы 

Название Формула 

Потенциал твердых сфер { оо, r S r0 
u(r) = 

О, r > r0 

Потенциал прямоугольной ямы г rSr
0 

u(r) = -u0 , r0 < r < r1 

О, r;;::: r 1 

Потенциал Леннард-Джонса 

u(r)= и, ( ( r: г -2('; n 
Потенциал Сазерленда { оо, r < r0 

u(r) = 
-cr-m, r;;::: r0 

ехр - 6 потенциал u(r) = Ь ехр ( -ar)- cr -6 



а) 

u(r) 

j{r) 

-1 

в) 

u(r) 

j{r) 

-1 
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r 

1 r
0 

1 
r 

r 

r 

u(r) 

f{r) 

б) 

u(r) 

f{r) 

-1 

r) 

-1 +----

IГ 
1 о rl 

Ме:ж:молекулярные потенциалы и соответствующие им функции Майера: 
а) потенциал твердых сфер; б) прямоугольная яма; 

в) потенциал Леннард-Джонса; г) потенциал Сазерленда (т== 6) 

При подстанооке аддитивного потенциала ( 15.52) в конфигураци
онный интеграл (15.50) экспонента под знаком интеграла превращается 
в произведен и е, содержащее N·(N- 1 )/2 сомножителей: 

[ 
V(q 1 , ••• ,q N )] П [ u(r1, )] 

ехр - = ехр --- . 
kT N?:i>l?:l kT 
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r 

r 

r 

r 

Рис. 15.1 

(15.53) 
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(15.54) 

(15.55) 

(15.56) 

(15.57) 
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При больших r каждый сомножитель стремится к 1, поэтому до
вольно удобно выделить единицу из экспоненты и определить функцию 

Майера' следующим образом: 

При малых r потенциал стремится к бесконечности, а функция 
Майера к -1; при больших r и потенциал, и функция Майера довольно 
быстро стремятся к нулю. На рис. 15.1 изображены функции Майера 
для некоторых межмолекулярных потенциалов. 

Подставляя определение (15.54) и разложение (15.53) в определение 
конфигурационного интеграла, находим: 

Скобка под знаком интеграла содержит 2N(N-I)I2 слагаемых: каждое 
из которых представляет собой либо функцию Майера для двух кон

кретных частиц, либо произведение нескольких (вплоть до N) таких 
функций. 

Введем еще одно, довольно грубое приближение, которое справед

ливо только для сильно разреженных газов, а именно: в интеграле 

( 1 5.55) пренебрежем всеми произведениями функций Майера: 

ZKOIIф ~ J(• + I. /,;) d3N q. 
N<:.i> i21 

Это приближение означает, что в конфигурационном интеграле мы 

учитываем только те конфигурации, при которых две частицы находят

ся рядом, а остальные удалены друг от друга на значительные расстоя

ния. Это соответствует состоянию сильно разреженного газа. 

Интеграл в (15.56) разбивается на сумму интегралов. Интеграл от 
1 по координатам всех частиц равен r. Каждая функция Майераj;1 за
висит от координат только двух частиц: i-й иj-й. Интеграл по коорди

натам оставшихся (N- 2) частиц дает множитель V' 2
• В оставшемся 

интеграле по d 3 q1d
3 q 

1 
можно перейти к сферическим координатам. 

В результате получим: 

1 Эту функцию ввел Г. Урселл, а Дж. Майер и М. Гепперт-Майер использо
вали ее для построения: обшей статистической теории реальных газов. Иногда 

эту функцию называют функцией Урселла-Майера. 
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(последний интеграл обозначен буквой (3). Таким образом, интегралы от 
индивидуальных функций Майера не зависят от номеров частиц (i и j). 
Число таких интегралов равно числу пар частиц, то есть N (N- 1 )/2 ~ 
~ N 212, поэтому конфигурационный интеграл (15.56) равен 

z = vN + vN-J J3N
2 

vN (1 + J3N
2

). (15.58) 
конФ 2 2V 

Все термодинамические функции зависят от логарифма сумм по со

стояниям. При логарифмировании (1 5.58) делается предположение о 

том, что J3N 212V << 1 и, следовательно, ln(l + J3N
2

) ~ J3N
2 

: 
2V 2V 

J3N2 
lnZконф = Nln V + --, 

2V 

где параметр J3 определяется через межмолекулярный потенциал u(r): 

р =4пfr' [1-ехр(- uk~))] dr. 
Для плотных газов, в которых учитываются всевозможные конфи

гурации, сложный расчет конфигурационного интеграла в приближении 

парньrх nотенциалов приводит к выражению: 

( 
J3N N-1 J3k (N)kJ lnZкoнф=NinV+-+2:--- , 
2V k=2 k + 1 V 

где параметры J3k, называемые групповыми интегралами, описывают 
конфигурации, в которых образуются группы из (k + 1) частиц. 

В этих расчетах не рассматривалась внутренняя структура молекул 

реальных газов. Учет внутренних степеней свободы реальных газов 

осуществляется точно так же, как и для идеальных, по формулам 

(1 5.32), (15.36)- ( 15.47). 

~РИМЕРЫ 1 

Пример 15-1. Молекула может находиться на уровне с энергией О 
или на одном из трех уровней с энергией Е. Найдите молекулярную 

сумму по состояниям и рассчитайте зависимость мольной внутренней 

энергии от температуры. 

Решение. Молекулярная сумма по состояниям находится по опреде

лению: 

(15.59) 

(15.60) 

(15.61) 
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Общая сумма по состояниям связана с молекулярной соотношением 

(15.30). Для расчета мольной внутренней энергии нужна не сама сумма, 
а ее логарифм: 

lnZ = ln( ~) = N ln Q -ln(N!) =Nin(l + Зехр[- k~ ]) -ln(N!). 

Дифференцируя это выражение по температуре и используя формулу 

( 15.19), находим: 

и(Т) =и 0 + 1 ( Е) 
1 +-ехр -

3 kT 

(N л- постоянная Авогадро ). 

Пример 15-2. Сумма по состояниям пекоторой термодинамической 
системы, состоящей из N одинаковых частиц равна: 

Z(T, V,N) = const · T 3
N 

12 
• VN. 

Найдите внутреннюю энергию, энтропию и уравнение состояния 

этой системы. 

Решение. Найдем логарифм суммы по состояниям: 

ln Z = const' + ЗN ln Т+ N Jn V 
2 

и воспользуемся формулами ( 15 .19), ( 15.23) и ( 15.24 ): 

и -и =kT 2 3N(дlnT) =ЗNkT 
0 2 дТ 2 v 

( 
ЗN ) 3Nk ЗNk S = k const' + -ln Т+ N ln V + -- = S 0 + --ln Т + Nk ln V, 
2 2 2 

где S0 не зависит от Т и V. 

=kTN(дlnV) 
Р av 

т 

NkT 
=--

v 

Данная система- идеальный газ. 

Пример 15-3. Имеются две термодинамические системы: одна со~ 
стоит из частиц, которые могут находиться на четырех уровнях с энер

гиями О, Е, Е, 2Е, другая - из двухуровневых частиц с энергиями О и Е. 

При пекоторой температуре Т внутренняя энергия и энтропия первой 

системы равны и, и S1, соответственно. 

а) Напишите выражения для молекулярных сумм по состояниям в 

первой и второй системах. Найдите среднюю энергию первой системы 

при очень высокой температуре. 
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б) Найдите внуrреннюю энергию и энтропию второй системы при 

температуре Т. 

Решение. Молекулярные суммы по состояниям первой и второй 

систем: 

Q0 = 1 + 2ехр(- :Т) +ехр(- ~:). 

Q2 =l+exp(- k~). 
При очень высокой температуре все уровни энергии будут иметь 

одинаковую заселенность и поэтому средняя энергия первой системы 

будет равна среднему арифметическому от всех энергий: 

Е= о + Е+ Е + 2Е = Е. 
4 

б) Для расчета термодинамических функций второй системы доста

точно заметить, что первая молекулярная сумма по состояниям равна 

квадрату второй: Q1 = Q/, поэтому 

и все термодинамические функции второй системы будут в два раза 

меньше, чем для первой системы: 

Пример 15-4. Рассчитайте молекулярную поступательную сумму 
по состояниям для N2 при нормальных условиях, если известно, что мо

лекулярная поступательная сумма по состояниям для Н2 при темпера
туре 298 К и давлении l О 1.3 кПа равна 6. 70·1 028

. 

Решение. Поступательная сумма по состояниям равна: 

Q 
= 21tmkT RT _ зt2Ts1 2 

( )

3/2 

пост 2 т . 
h р 

Давление в обоих случаях одинаковое, различаются только массы 

молекул и температуры. Оrношение поступательных сумм можно най

ти по отношению масс и температур: 

откуда 

Qrюcт<N2) = 42.1 · 6. 70·1 028 
= 2.82·1 0

30
• 

235 
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Пример 15-5. Начиная с какого колебательного уровня заселен
ность молекулы хлора (ro = 560 см- 1 ) будет меньше 1% при 1000 К? 

Решение. Используем формулу Больцмана (1 5.47) с уровнями энер-
гии 

En =hcron 

и колебательной суммой по состояниям ( 15.43): 

N, ехр[ _ h~;п] 
= -----='--------'=--- < о. о 1 . 

N (t-exp[- h:; ]J' 
Рассчитаем экспоненту, входящую в это неравенство: 

ех [- hcm] = ех [- 6.63 ·10-
34 

• 3 ·10
10 

• 560]= О.446 . 
· р kT р 1.3 8 · l О -23 

• 1 000 

Решение уравнения 

0.44611 < 0.0) 
(1 - 0.446) -! 

дает n = 4.97::::5. 

Пример 15-6. В модели решеточного газа предполагается, что N не
взаимодействующих неразличимых частиц находятся в объеме V, раз
деленном на ячейки объемом Ь, при этом число ячеек n = V 1 Ь намного 
больше, чем число частиц. В каждой ячейке может находиться не более 

одной частицы. Рассчитайте конфигурационный интеграл для решеточ

ного газа. 

Решение. Частицы, находящиеся в разных ячейках, не взаимодейст

вуют, т.е. потенциальная энергия равна О. В этом смысле данная модель 

похожа на модель жестких сфер. Объем ячейки можно рассматривать 

как собственный объем частиц. Рассмотрим какое-либо конкретное 

распределение N частиц по n ячейкам. Интегрирование по координатам 
каждой частицы в (15.50) даст объем ячейки Ь, а таких частиц - N, по
этому вклад данного разбиения частиц по ячейкам в конфигурационный 

интеграл равен bN. Число способов распределения N неразличимых час-
~ n! ф ~ 

тиц по n ячеикам равно , поэтому кон иrурационныи инте-
(п-N)!N! 

грал решеточного газа: 

Z = n! bN. 
конФ (n- N)!N! 
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~АДАЧИl 

15-1. Рассчитайте остаточную мольную энтропию кристалла, состояще
го из двухатомных молекул типа АВ, каждая из которых может иметь 

одно из двух направлений ориентации. 

15-2. Рассчитайте энтропию идеального газа, используя соотношение 
(15.8) и результат решения задачи 14-2. Выведите калорическое урав
нение состояния идеального газа. 

15-3. Рассчитайте энтропию идеального газа, используя соотношение 

( 15.9). Сравните полученный результат с ответом на nредыдущую задачу. 

15-4. Имеется N свободных частиц. Энергия каждой частицы может 
принимать только два значения: О и Е (Е> 0). Полная энергия системы 
равна и. 

а) Найдите числа заполнения n0 и n1 для обоих уровней. 

б) Рассчитайте энтропию системы (по формуле Больцмана). 

в) Найдите температуру системы как функцию И. При каких значе

ниях и температура будет отрицательной? 
/ 

15-5. Поступательную сумму по состояниям можно рассчитать с помо-
щью квантовой модели частицы в ящике. Частица массой т, движущая

ся в одномерном ящике шириной l, имеет невьlрожденные уровни энер-
h2п2 

гии En = --
2 

, где h - постоянная Планка, n = 1, 2, ... , оо - номер 
8ml 

уровня. Рассчитайте одномерную поступательную сумму по состояни

ям по формуле ( 15.11 ), заменяя суммирование интегрированием. Как 
получить трехмерную поступательную сумму по состояниям ( 15.34)? 

15-6. Оцените эффективную поступательную температуру для газооб
разного азота, находящегося в объеме 3·3·3 м3 • 

15-7. Пусть некоторая молекула существует в трех состояниях с энер
гиями, равными О, Е и Е. Найдите выражение для молекулярной суммы 

по состояниям Q и мольной внутренней энергии. 

15-8. Статистическая сумма некоторой термодинамической системы, 
состоящей из N одинаковых частиц, равна: 

Z(T, V,N) ~ const · T 3
N 

12 
• V N • ехр( а;

2

} 

Найдите внутреннюю энергию, энергию Гельмгольца) энтропию и 

уравнение состояния этой системы. 

15-9. Даны две термодинамические системы. Для одной из них известна 
зависимость внутренней энергии от температуры: и(1) = akT + ио, 
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для другой - зависимость энергии Гельмгольца от темnературы: 

F(1) = -f3kT JnT + U0 (а., р - nостоянные множители, k- nостоянная 

Больцмана). Найдите зависимость статистической суммы от температу

ры для обеих систем. 

15-10. Пользуясь уравнением состояния, найдите зависимость полной 
суммы по состояниям идеального газа и газа Ван-дер-Ваальса от объема. 

15-11. Используя связь между суммой по состояниям и термодинамиче
скими функциями, выразите nроизводные (дU/дV)т и (дS/дV)т через дав

ление и его nроизводные. 

15-12. Для некоторой термодинамической системы (не идеального газа) 
известна сумма по состояниям, Z(Т, V). Найдите работу, которую вы
полняет эта система nри обратимом изотермическом расширении от V1 

до v2. 

15-13. Рассчитайте nоступательную сумму по состояниям 0 2 nри тем

пературе 100 °С и нормальном давлении, если известно, что nостуnа
тельная сумма по состояниям Не при О ос и этом же давлении равна 

1.52·1 029
• 

15-14. Чему равна колебательная сумма по состояниям молекулярного 
иода (ro = 214 см- 1 ) при температуре 1200 К? 

15-15. Рассчитайте молекулярную колебательную сумму по состояниям 
оксида углерода (IV) при 1500 К. Частоты колебаний: ro 1 = 1388.2 см- 1 , 
ro2 = 667.4 см-1 (двукратное вырождение), ro3 = 2349.2 см-1 . 

15-16. Рассчитайте вращательную сумму по состояниям молекулы F2 

nри температуре О 0С, если известно, что вращательная сумма по со

стояниям молекулы 35CI2 при температуре 298 К равна 424. Межъядер
ное расстояние в молекуле фтора в 1.4 раза меньше, чем в молекуле 
хлора. 

15-17. Как изменится вращательная сумма по состояниям. если из каж
дых (2! + 1) уровней с одинаковой энергией J уровней увеличат свою 
энергию на некоторые величины, J уровней уменьшат энергию на такие 
же величины, а один уровень энергии не изменится? 

15-18. Рассчитайте вероятность нахождения молекулы водорода 

(ro = 4400 см- 1 ) в основном колебательном состоянии nри 4000 К. 

15-19. Оnределите равновесные концентрации орто- и nара-водорода 

nри температурах: 

а) 40 К, 
б) 120 К, 
в) 300 К. 
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Вращательная постоянная В = 60.9 см-1 • В молекуле орто-водорода 
вырожденность основного ядерного состояния gяд = 3, и заняты только 
вращательные уровни с нечетным квантовым числом, а в молекуле па

ра-водорода основное ядерное состояние невырождено, и заняты только 

четные вращательные состояния. 

15-20. Найдите уровень вращательной энергии молекулы N 2 (В -
= 2.00 см- 1 ), который имеет самую высокую заселенность при: 

а) Т= 298 К, 
б) Т= 1000 К. 

15-21. При какой температуре вращательный уровень с J = 1 О в основном 
электронном и колебательном состоянии молекулы 0 2 (В = 1.45 см- 1 ) 
имеет наибольшую заселенность среди всех вращательных уровней? 

15-22. Рассмотрим заселенность J-го вращательного уровня двухатом
ной молекулы как функцию температуры. При какой температуре эта 

заселенность максимальна? (Вращательная постоянная В). 

15-23. Используя распределение Больцмана по вращательным уровням, 
рассчитайте среднее значение вращательной энергии линейной молеку

лы при температуре Т. 

15-24. Используя распределение Больцмана по колебательным уровням, 
рассчитайте среднее значение колебательной энергии гармонического 

осциллятора с частотой ro при температуре Т. Упростите полученное 

выражение при высоких и низких температурах. 

15-25. Имеются две термодинамические системы: одна состоит из час
тиц, которые могут находиться на четырех уровнях с энергиями О, 2в, 

2t, 4t, другая - из двухуровневых частиц с энергиями О и 2в. При неко

торой температуре Т внутренняя энергия и энтропия второй системы 

равны Е2 и cr2, соответственно. 

а) Найдите внутреннюю энергию и энтропию первой системы при 

температуре Т. 

б) Напишите выражения для молекулярных сумм по состояниям в 

первой и второй системах. Найдите среднюю энергию первой системы 

при очень высокой температуре. 

15-26. Рассчитайте коифигурационный интеграл для идеального газа. 

15-27. Зависит ли конфигурационный интеграл от температуры? Ответ 
обоснуйте и приведите соответствующие примеры. 

15-28. В модели решеточного газа с притяжением предполагается, что 
каждая пара частиц взаимодействует друг с другом с одинаковым по

тенциалом, равным -2a/V. Остальные условия- такие же, как в примере 

15-6. Рассчитайте конфигурационный интеграл для решеточного газа с 
притяжением. 
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15-29. Справедливо ли расnределение Максвелла по скоростям для ре
ального газа? Ответ объясните, используя свойства канонической 

функции распределения (14.17). 

15-30. Докажите, что в системе с конечным числом энергетических 
уровней изохорная теплоемкость как функция температуры имеет мак

симум, а внутренняя энергия nри высокой температуре стремится к оп

ределенному пределу. 

15-31. Одномерные гармонические колебания частицы единичной 

р2 0)2Х2 
массы оnисываются гамильтонианом: Н(х, р) =Т+ 

2 
, где ro -

частота колебаний. Рассчитайте классическую сумму по состояниям 

одномерного гармонического осциллятора и сравните ее с высокотем

пературным пределом квантовой суммы по состояниям (15.44). 

§ 16. Статистический расчет 
v 

термодинамических своиств 

идеальных и реальных систем 

В данном разделе мы применим общие соотношения статистиче

ской термодинамики и полученные в § 15 статистические суммы для 
вывода уравнений состояния и расчета термодинамических свойств не

которых расnространенных систем. 

Термодинамические функции идеального газа 

Идеальный газ- удобная модель, которая позволяет наглядно nока

зать, как статистическая теория устанавливает связь между внутренним 

строением вещества (молекулярными nостоянными) и макроскоnиче

скими nараметрами (термодинамическими функциями). 

Для расчета термодинамических функций идеального газа надо 

найти логарифм полной суммы по состояниям. Воспользовавшись со

отношением (15.30) между полной и молекулярной суммами no состоя
ниям и разложением (15.33) молекулярной суммы на сомножители, со
ответствующие отдельным видам движения, можно записать: 

lnZ =NinQ-NlnN +N= 

= (NinQnocт -NinN +N) +NlnQвpaщ + NlnQкoл +NinQэn + lnQ11д = 

::::Nin(Qnocт ·e/N}+NinQвpaщ +NinQкoл +NinQ311 +NinQяд 

(ln(N!)- N lnN- N при больших N). Здесь логарифм сомножителя 1/N!, 
который учитывает неразличимость частиц, объединен с логарифмом 
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поступательной суммы по состояниям, т.к. именно поступательное 

движение обеспечивает эту неразличимость; в кристаллах, где нет по

ступательного движения, все частицы, фиксированные в узлах кристал

лической решетки, различимы. 

Разложение (16.1) позволяет представить любую термодинамиче
скую функцию идеального газа в виде суммы вкладов, каждый из кото

рых соответствует отдельному виду движения: поступательному, вра

щательному и т.д. Например, из (16.1) и (15.19) следует представление 
мольной внутренней энергии: 

где 

И = RT2 (д lп Qrюст J = '}_ RT 
nост дТ 2 ' 

v 

- 2 ( д ln Q вращ ) 
Ивращ- RT 

дТ v 

и т.д. Мы учли, что kNд = R и использовали выражение (15.34) для по
ступательной суммы по состояниям. 

Аналогичные выражения можно записать и для других мольных 

термодинамических функций - энергии Гельмгольца и энтропии, если 

воспользоваться общими формулами (15.22) и (15.23): 

F- Uo = Fnocт + Fвращ + Fкo:l + Fзл + Fяд• 

и т.д. 

S = R ln(Qnocтe) + RT(дln Qnocт J = R ln (Qпост) + ~ R, 
nост N дТ N 2 

А V А 

Sвращ = RlnQвpaщ + RT ( дlnQвращ) дТ v 

и т.д. 

Общая процедура расчета вклада какого-либо движения в мольную 

термодинамическую функцию идеального газа выглядит следующим 

образом: надо взять формулу, связывающую эту функцию и общую 

сумму по состояниям Z, и заменить в этой формуле k на R, а Z - на Q 
(или на Q·eiNд в случае поступательного вклада). 

В качестве примера найдем мольную энтропию идеального одно

атомного газа, в которую вклад вносят только поступательное и элек-
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тронное движение. В формулу ( 16. 7) подставим поступательную сумму 
по состояниям (15.34) и электронную сумму по состояниям QJл == go: 

S = Sпост + Sэл = Rln(Qпocт J +~R + Ring0 = 
NA 2 

3 5 
= Ring0 +-RJnM +-RinT- Rlnp+const, 

2 2 

гдеМ-молярная масса газа, const = -9.57 Дж·молъ·'.к- 1 , если М выра
жено в г· моль -l, Т- в К, ар - в бар. 

Эта формула, которую называют формулой Закура-Тетроде, при

менима только в отсутствие электронного возбуждения, т.е. при не 

слишком высоких температурах. 

Статистическая термодинамика позволяет получить правильную за

висимость энтропии идеального газа от объема и числа частиц: 

S(V,N) = N ( k ln ~ + const). 

Такая зависимость получается благодаря тому, что выражение 

(15.30) для полной суммы по состояниям идеального газа содержит 
множитель l/N!, учитывающий неразличимость частиц. Наличие N в 
знаменателе под знаком логарифма позволяет объяснить следующий 

термодинамический софизм. Рассмотрим идеальный газ, находящийся в 

объеме V, и разделим этот объем перегородкой на две равные части. 
Очевидно, энтропия газа не изменится и будет равна сумме энтропий 

каждой из частей: 

S(V,N)= N( kln ~ + const} 

2S -- =2- kln--+const (
V N) N( V 12 ) 
2' 2 2 N 12 ' 

Если бы в (16.9) под знаком логарифма не было величины N, полу
чилось бы, что энтропия газа больше, чем сумма энтропий двух его час

тей, то есть при разделении газа на части его энтропия уменьшается, 

что неверно. 
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Теорема о распределении по степеням свободы 

В § 15 мы показали, что во многих случаях сумма по состояниям 
для отдельного набора уровней энергии представляет собой степенную 

функцию температуры. Вклад такой суммы по состояниям во внутрен

нюю энергию и изохорную теплоемкость рассчитывается очень просто. 

Теоре.ма. Пусть молекулярная сумма по состояниям для некоторого 

вида движения имеет вид: 

Q = const. та 
1 ' 

тогда это движение дает следующий вклад в мольные внутреннюю энер

гию и изохорную теплоемкость: 

Ui =aRT, 

Cv =aR. 
1 

Доказательство. 

И = RT 2 (д ln Qi ) = aRT 2 (д ln Т J = aRT 2 .! = aRT , 
1 

дТ ~· дТ v Т 

(au) Cv. = --' =aR. 
1 дТ v 

Данный результат называют теоремой о распределении по стеnеням 

свободы, так как она описывает вклад различных степеней свободы мо

лекулы в термодинамические функции. 

Эту теорему можно использовать для трех видов движения: 

1) постуnательное: Qпост- Т312 ; И пост== 3/2 RT, С V(пост) = 3/2 R; 
2) вращательное: 

1 
а) Qвращ- Т для линейных молекул, Ивращ = RT, Сv(вращ) = R; 
б) Qвращ - Т 312 для нелинейных молекул; Ивращ = 3/2 RТ, 

С V(вращ) = 3/2 R; 
3) колебательное: для каждого колебания Qкол - Т 1, если Т>> Тко:1; 

Икол = RT, С~"(кол) = R. 
Если при некоторой температуре сумма по состояниям для какого

либо вида движения близка к 1, то вклад этого вида движения в любые 
термодинамические функции мал и оно называется заморожеm1.ьzм при 

данной температуре. 

Расчет констант равновесия для идеальных газов 

Условием химического равновесия в смеси идеальных газов являет

ся равенство сумм химических потенциалов реагентов и продуктов с 

учетом стехиометрических коэффициентов. Для того, чтобы выразить 
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константу равновесия реакции с участием идеальных газов через суммы 

по состояниям, необходимо получить выражение для химического nо

тенциала. 

Полная сумма по состояниям смеси, содержащей N, молекул каждо
го сорта, связана с молекулярными суммами по состояниям Q1 следую

щим образом: 

Энергию Гельмгольца смеси можно найти по соотношению ( 15.22): 

а химический потенциал i-го компонента равен производной энергии 

Гельмгольца по количеству компонента n1: 

где U,0 - нулевая энергия i-го компонента,сi = N; 1 (Nл V) - его молярная 

концентрация. 

Для химической реакции в газовой фазе 

LV1 A 1 ~ Z:v 1A 1 
i j 

условие равновесия записывается следующим образом: 

LVrJ.li = LV;J.lj · 
j 

Подставляя сюда выражение для химических nотенциалов реаген

тов и продуктов, находим концентрационную константу равновесия: 

где !1U~ -разность нулевых энергий продуктов и реагентов, т.е. тепло

вой эффект реакции при абсолютном нуле. Уравнение ( 16.17) - базовое 

в статистической теории химического равновесия. Другие константы 
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равновесия можно выразить через константу Кс, используя уравнение 

состояния идеального газа, например: 

К =К (RTJAv 
р ' о 

р 

Уравнения состояния 

идеальных и реальных газов 

Статистическая термодинамика позволяет выводить уравнения со

стояния веществ, используя связь между суммой по состояниям и тер

модинамическими функциями. Термическое уравнение состояния, ко

торое описывает зависимость давления от объема и температуры, 

выводится на основе уравнения (15.24); при этом существенной оказы
вается только зависимость суммы по состояниям от объема. 

У идеальных газов от объема зависит только поступательная сумма 

по состояниям. Из формул (15.30), (15.34) следует: 

Zид( V) = const· vN, 

=kT (дlnZидJ = NkT. 
Рид дV V 

. т 

Это- уравнение состояния идеального газа (см. также пример 15-2). 
У реальных газов от объема зависит только конфигурационный ин

теграл, который для разреженных газов выражается через потенциал 

взаимодействия молекул газа (см. (15.59), (15.60)). Не проводя конкрет
ный расчет статистической суммы, можно показать, что если все реаль

ные газы описываются парным потенциалом одного и того же вида 

с двумя параметрами, то они подчиняются одному и тому же уравне

нию состояния в приведеиных nеременных. 

Предnоложим, что парный nотенциал имеет вид 
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(16.18) 

(16.19.а) 

(16.19.6) 

u(r)=и0f(r/cr), (16.20) 

где f- универсальная для всех газов функция, а параметры u0 и cr оnи
сывают конкретный газ: Uo- амплитуда потенциала, cr- радиус его дей
ствия. Введем nриведеиные (безразмерные) переменные: 

q kT 
q* =-, Т*=- (16.21) 

cr U0 

и вычислим в этих персменных конфигурационный интеграл с учетом 

париого приближения (15.52) 

[ 

L:и(riJ)] [ Lf(ru*)] 
ZконФ = Jexp - i>.f kT dзN q = crзN Jexp - i>i Т* dзN q *. (16.22) 
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(16.23) 

(16.24) 

(16.25) 

(16.26) 

(16.27) 
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Последний интеграл в этой формуле (обозначим его Z*) - это без

размерный приведенный конфигурационный интеграл; он одинаков для 

всех газов. Если ввести приведеиные давление и объем 

V*=~ 
з ' cr 

дсrз 
p*=-

Uo 

то nриведеиное давление выражается через другие nриведеиные пере

менные универсальным образом: 

* = Т * ( д ln z *) = * (V* Т*) Р av * р Р ' ' 

то есть все газы описываются одним и тем же уравнением состояния в 

приведеиных переменных. Эrот результат называют законом соответ

ственных состояний (см. § 1 ). Он справедлив при выполнении двух ус
ловий: 

а) парный потенциал {16.20) должен быть универсальным для всех ре
альных газов; 

б) универсальный nотенциал должен содержать ровно два параметра. 

Из всех известных уравнений состояния реальных газов методами 

статистической термодинамики можно вывести только вириальное урав

нение. Для слабо разреженных газов оно следует из ( 1 5.59). Дифферен
цируя логарифм конфигурационного интеграла по объему, находим: 

p=kT (дlпZконФ) =-Nk_T _kTfJN
2 

= NkT(1_pN)· 
дV т V 2V 2 V 2V 

Сравнивая это уравнение с вириальным уравнением состояния ре

ального газа ( l.8.a), находим статистическое выражение для второго 
вириальноrо коэффициента реального газа: 

Эrа формула связывает макроскопическую физико-химическую ве

личину - второй вириальный коэффициент - с микроскопическими па

раметрами, точнее, с nараметрами межмолекулярного потенциала. Из

меряя зависимость В2 от температуры и задав функциональную форму 
межмолекулярного nотенциала, можно определить nараметры nотен

циала. 

Для вывода уравнения состояния сжатого реального газа использу

ем соответствующий конфигурационный интеграл (15.61 ). Дифферен
цируя это выражение по объему, находим вириальное разложение: 

Р = kT (дlnZконФ J = NkT(l- f3N _ ~ kf3к ( N)kJ. 
дV т V 2V к,., 2 k + 1 V 
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Из этого уравнения следует общее выражение для всех вириальных 

коэффициентов через груnnовые интегралы: 

k~k k 
Bкtt =--N . (16.28) 

k + 1 

Частным случаем этой общей формулы является формула ( 16.26) 
для второго вириального коэффициент~ полученная в nриближении 

сильно разреженного газа. 

Таким образом, статистическая термодинамика позволяет дать тео

ретическое обоснование вириальному разложению и nрояснить физиче

ский смысл вириальных коэффициентов: k-й вириальный коэффициент 

оnисывает вклад в давление, который создают межмолекулярные взаи

модействия в группах из k молекул. 

Статистическая термодинамика адсорбции 

Статистическая термодинамика позволяет находить уравнение со

стояния вещества не только в объеме, но и на nоверхности. Рассмотрим 

адсорбцию идеального газа. Пусть на однородной поверхности нахо

дится N адсорбционных центров, из которых N1 заняты молекулами га

за. Обозначим внутреннюю сумму по состояниям молекулы газа Qвн· 

Число распределений молекул газа по адсорбционным центрам равно 

N! 

Общая сумма по состояниям газа на nоверхности равна nроизведе

нию всех внутренних сумм по состояниям на число расnределений (как 

в модели решеточного газа, но с той разницей, что частицы, фиксиро

ванные на nоверхности, различимы; см. пример 15-6): 

где 

z - N! QNI 
nов - N 1 ! ( N - N 1 } ! в н • 

Найдем химический nотенциал вещества на nоверхности: 

Fnoв = -kT ln Z пов = 

=-kT[NlnN -N, lnN, -(N -N,)In(N -N1)+N1 JnQвн]· 

Jl
1108 

= N А (дFnов) = RT[InN1 + 1-ln(N- N1) -1-lnQвн] = 
дN, l'.T 

= RT[In N, -lnQвн] = RT[ln~-lnQвн]• 
N-N1 1-0 

Е>= N, 
N 

-стеnень заnолнения nоверхности молекулами газа. 

(16.29) 

(16.30) 

(16.31.а) 

(16.31.6) 

(16.32) 
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(16.33) 

(16.34.а) 

(16.34.6) 

(16.35) 

(16.36) 

(16.37) 

(16.38) 
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Пусть в газовой фазе находится N2 молекул. Статистическая сумма 

газа: 

Найдем химический потенциал вещества в газовой фазе: 

Fr = -kTinZ = -kT[N2 1nQnocт + N2 1n Qвн- (N2 1n N2 - NJ]. 

При равновесии потенциалы вещества в газовой фазе и на поверх

ности равны: 

llr = flпов' 
откуда 

е N 2 --=--

Поступательная сумма прямо пропорциональна объему и, следова

тельно, обратно пропорциональна давлению, поэтому: 

N2 
--=KLp, 
Qпост 

где мы обозначили коэффициент пропорциональности KL· 
Из ( 16.36) и (16.37) следует зависимость степени заполнения по

верхности от давления вещества в газовой фазе: 

Это - изотерма адсорбции Ленгмюра (1 0.11 ). Из вывода видно, что 
внутренние степени свободы газа не влияют на уравнение адсорбции. 

1 ПРИМЕРЫ 1 

Пример 16-1. Поступательный вклад в энтропию углекислого газа 
при некоторых условиях равен 148.5 Дж·моль-•.к- 1 • Рассчитайте посту
пательный вклад в энтропию кислорода при этих же условиях. 

Решение. Поступательный вклад в энтропию описывается формулой 

( 16. 7). Достаточно найти зависимость этого вклада только от молярной 
массы газа, т.к. темпераrура и объем для двух газов, по условию, оди-
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наковы. Поступательная сумма по состояниям Qnocт- МЗf2 (это следует 
из (15.34)), поэтому 

( 3/2) 3 Snocr =Rln М + f(T,V)=-RlnM + f(T,V), 
2 

гдеj{Т,V)- функция, которая не зависит от молярной массы. 

Отсюда следует: 

3 ( М(02 ) J Snocт(O") = Sпocr(C02) +-Rln = 
- 2 М(С0 2 ) 

= 148.5 + 1.5. 8.31·1n(32/44) 144.5 Дж. моль-\. к-l 

Ответ. 144.5 Дж·моль- 1 ·К- 1 • 

Пример 16-2. Рассчитайте мольные энтропию, внутреннюю энер
гию, энтальпию, энергии Гельмгольца и Гиббса газообразного азота при 

Т= 298 К и давлении 1 атм. Вращательная постоянная В= 2.00 см-\ ко
лебательная частота ro = 2360 см -1

• Электронной и ядерной составляю
щими пренебречь. 

Решение. Колебательным вкладом здесь можно пренебречь, т.к. 

температура Т = 298 К намного меньше эффективной колебательной 
температуры Ткол = hcro 1 k = 3400 К. 

Рассчитаем поступательную и вращательную суммы по состояниям: 

(

2. 3.14 { 0.028/(6.02 ·10
23

) J ·1.38 ·10-
23

• 298)
312 

8.31· 298 30 
Q = . = 3 50·10 

ПОСТ (6.63 ·10-)4
)

2 101300 • 

Q =_!!_= 1.38·10-
23 

·298 =51 7 
вращ 10 • • ahcB 2 · 6.63 ·1 · 3 · 1 О · 2.00 

Внутреннюю энергию можно найти по теореме о распределении по 

степеням свободы: 

U-Uo= Иност+ Ивvaщ=312RT+RT=512RT=6191 Дж·моль-1 , 

мольную энтальпию- по определению Н= И+ pV: 

Н- U0 =И- U0 + pV= И- U0 + RT= 7/2 RT= 8667 Дж·моль- 1 • 

Мольную энтропию находим по формулам (16.7): 

S =S~ +S,_ =[ Rln( Q;":• )+ ~ R] + [ RlnQ."... + R]= 

= 8.3 1 . [ ln ( 
3 

·
50 

· 
1 0 30 

• 
2 

· 
72 

) + l .5 + 1 n( 51 . 7) + l] = 191 .3 Дж · м о ль -l • К -1 
, 

6.02·10 23 

249 
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а энергии Гельмгольца и Гиббса - по определениям F = И - TS и 
G=F+pV: 

F- U0 = И- Ио- TS=6191-298·191.3 =-50820 Дж·моль- 1 , 

G- Ио = F Ио + RT=-50820 + 8.31·298 =-48340 Дж·моль-1 • 

Пример 16-3. Оцените мольную теплоемкость С v газообразного 
метана при комнатной температуре. (Эксnериментальное значение: 

27.2 Дж·моль- 1 ·К- 1 
.) 

Решение. Колебательным вкладом в теплоемкость пренебреrаем, 

т.к. при комнатной температуре Т~ 298 К все колебания заморожены. 
Вклад вращательного и поступательного движений находим по теореме 

о распределении по степеням свободы: 

Q тз/2 с~ ~R 
пост,...., ' v пост 2 ' 

Qвращ- Т312 (нелинейная молекула), Cv = ~ R, 
вращ 2 

Cv= 312 R + 3/2 R= 3R = 25 Дж·моль- 1 ·К- 1 • 

Ответ. 25 Дж·моль- 1 ·К-1 • 

Пример 16-4. Рассчитайте константу равновесия Кр для реакции 
диссоциации иода: 12 ~ 21 при 500 К. Молекулярные постоянные 

12: ro = 214.5 см- 1 , В= 0.037 см .. 1, g0 = 1. Основное электронное состоя
ние атома иода четырехкратно вырождено. Энергия диссоциации 

Do = 148.8 кДж·моль-1 • Возбужденными электронными состояниями 
пренебречь. 

Решение. Рассчитаем молекулярные суммы по состояниям участни

ков реакции: 

21t· 
0

·
254 

·1.38·10-23 ·500 
6.02 ·10 23 

3/2 

Qкo:r(ll)= ( hcroJ= ( 6.63·J0\4 ·3·1010 ·2}4.5J=
2

.}
7

, 
1 - ехр - kT 1 - ехр -

1.38 ·1 о . 500 

Q 1 = _!!___ = 1.38 ·10-
23

• 500 = 4690 
вращ ( 2

) crl1cB 2 · 6.63 ·1 о-34 
• 3 ·1 010 

• 0.037 ' 
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21t. 0·127 . 1.38. 1 о -ZЗ • 500 
6.02 ·10 23 

Q:тО) = go = 4, 

3/2 

Q(f) === 4.99 · J09 
• 4 = 2.00 · 1010 МОЛЬ·М-З 

NAV 

(множитель hc необходим для перевода см- 1 в Дж). 
Используя формулу ( 16.17}, рассчитаем констанrу равновесия Кс. 

Теплота реакции при абсолютном нуле равна энергии диссоциации: 

251 

( )

2 
Q(l) 

К = c(I)2 = !i;V ех (- Do )= (2.00·1010)2 ех (- 148800 )=7.96·10-'о моль·м-з. 
с c(l 2 ) (Q(I

2
)) Р RT 1.43·1014 Р 8.314·500 

NAV 

В реакции диссоциации 12 = 21 число частиц увеличивается на одну, 
L\v = 1. Используя связь между давлением и концентрацией идеального 
газа, находим констанrу равновесия Кр: 

кр =к с. RT = 7.96 .Jо-ю. 8.314 ~ 500 = 3.ЗI·Io-ll. 
р0 10 

о т в е т . 3 .3 1· 1 o-ll. 

Пример 16-S. Выведите термическое и калорическое уравнения со
стояния и найдите второй вириальный коэффициент для решеточного 

газа (используйте пример 15-6). 
Решение. Используем найденный в примере 15-6 конфигурацион

ный интеграл: 

1 
Z = n. bN. 
конф (n- N)!N! 

Для расчета давления надо продифференцировать логарифм конфи

гурационного интеграла по объему. Используем приближения: 

1) N >> 1, т.к. число частиц в газе велико; 
2) n >> N, т.к. общий объем газа nb намного больше общего собст

венного объема частиц Nb. 
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Восnользовавшись формулой Стирлинга, nолучим следующее вы

ражение: 

ln Zконф = Nlnb + n1nn- (n- N)ln(n- N)- NlnN. 

Термическое уравнение состояния nолучаем из (15.24) с учетом то
го, что V= nb; 

Р = kT (дlnZконф) = kT ln n = _ kT ln(I- Nb). 
Ь дп 

7
. Ь n-N Ь V 

Далее~ можно nредставить это уравнение в вириальном виде, вос

nользовавшись разложением логарифма по малому nараметру (NЬIV): 

откуда следует, что i-й вириальный коэффициент равен: 

(Nьу-' 
В, = ..:..._.....:.-

l 

В частности, второй вириальный коэффициент равен nоловине об

щего собственного объема молекул: 

Из термического уравнения состояния следует, что ( др/дV)г :;t: О 

nри любых объемах. Это означает, что решеточный газ без взаимодей

ствия ни nри каких условиях не nроявляет критического nоведения и 

наличие собственного объема, которое можно рассматривать как суще

ствование бесконечного отталкивания на малых расстояниях, само no 

себе не может nриводить к конденсации газа. 

Для расчета калорического уравнения состояния надо знать зависи

мость общей суммы по состояниям реального газа (15.49) 

z = (QIIOCТ 1 V)N z 
N! конф 

от темnературы. Конфигурационный интеграл в данной модели зависит 

только от объема, а не от темnературы, nоэтому калорическое уравнение 

состояния оnределяется только nостуnательной суммой по состояниям: 

[ 

( )
N J N дln тз/2 И -Ио =kT2(дlnQnocт) =kT2 =~NkT. 

дТ ~· дТ 2 
~· 

Это уравнение совnадает с калорическим уравнением состояния 

идеального газа. 
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Пример 16-6. Рассчитайте второй вириальный коэффициент газа, в 
котором взаимодействие молекул описывается потенциалом Сазерленда 

с т = 6 (табл. 15.2). Найдите связь между параметрами уравнения Ван
дер-Ваальса и параметрами потенциала. 

Решение. Разобьем область интегрирования в (16.26) на два интер
вала: от О до r0 и от r0 до оо. В первом интервале u(r) = оо, поэтому 

'J r 2 
[•- ехр(- u(r))] dr =} r 2 dr = r/ . 

0 kT 0 3 

Для расчета интеграла по оставшейся области предположим, что 

температура достаточно велика, а потенциал притяжения мал, так что 

exp[-u(r)/kT] -l-u(r)jkT при всех r. Подставляя u(r) = -c!r6
, получим: 

с 

3r
0

3kT · 

Окончательно, второй вириальный коэффициент для газа Сазерлен

да при высоких температурах равен: 

Для газа, подчиняющеrося уравнению Ван-дер-Ваальса, второй ви

риальный коэффициент выражается через параметры этого уравнения: 

В2 = Ь- ai(R1). Сопоставляя два выражения для В2, можно связать па

раметры уравнения состояния а и Ь с параметрами потенциала Сазер

ленда: 

27tN 2с r 3 

а= л , Ь = 27tN А -
0
- = 4v 

3r 3 3 
о 

где v=.in(r0 j2)3 Nл -собственный объем молекул (радиус молекул 
3 

равен половине радиуса действия потенциала: ro/2). 
Таким образом, измеряя зависящую и независящую от температуры 

составляющие второго вириального коэффициента, можно оценить ра

диус и объем молекул, а также силу их взаимного притяжения (через 

параметры потенциала). 

L_]_АДАЧИl 

16-1. Рассчитайте поступательный вклад в энтропию молекулярного 
хлора 35CI2 при температуре 20 ос и давлении 1 атм. 

253 
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16-2. Рассчитайте поступательный вю1ад в энтропию газообразного ки* 
елорода при температуре -1 О 0С и давлении 1.1 атм. 

16-3. Рассчитайте вращательный вклад в энтропию оксида углерода (11) 
при температуре 200 °С. Вращательная постоянная СО: В= 1.93 см-1 • 

16-4. Рассчитайте вращательный вклад в энтропию бромаводорода при 
температуре 100 °С. Вращательная постоянная В= 8.47 см- 1 • 

16-5. Поступательный вклад в энтропию водорода при некоторых усло
виях равен 108.0 Дж·моль-1 ·К- 1 , а в энтропию неизвестного газа при 
этих же условиях 147.1 Дж·моль-1 ·К- 1 • Определитенеизвестный газ. 

16-6. Вращательный вклад в энтропию СО при некоторой температуре 
равен 51.5 Дж·моль -J ·К- 1 • Чему равен вращательный вклад в энтропию 
0 2 при этой температуре? Вращательные постоянные: СО- 1.93 см-· 1 , 
02 - 1 .45 см -l. 

16-7. Вращательный вклад в энтропию СО при температуре 500 К равен 
51.5 Дж·моль- 1 -к-1 • Чему равен этот вклад при комнатной температуре 
(293 К)? 

16-8. Вращательный вклад в энтропию некоторого газа (молекула- ли

нейная) при комнатной температуре (293 К) равен 33.7 Дж·моль- 1 ·К- 1 • 
Чему равен этот вклад при температуре 450 К? 

16-9. Рассчитайте колебательный вклад в энтропию и изохорную тепло
емкость газообразного фтора (ro = 917 см- 1 ) при температурах 298 и 
1273 к. 

16-10. Рассчитайте молекулярную вращательную сумму по состояниям 
и вращательные вклады в мольные энтропию и изохорную теплоем

кость для молекулярного фтора при 298 и 1273 К. Вращательная посто
янная F2: В= 0.89 см- 1 • 

16-11. Составьте программу расчета вращательной суммы по состояни
ям и вращательного вклада в термодинамические функции для линей

ной молекулы при произвольных температурах. Используя численный 

расчет, постройте график зависимости вращательного вклада в изохор

ную теплоемкость HCI (В= 10.59 см- 1 ) от температуры и покажите, что 
эта функция имеет максимум. 

16-12. Рассчитайте поступательную сумму по состояниям и поступа
тельные вклады в мольные энтропию и изохорную теплоемкость для 

молекулярного фтора при 298 и 1273 К (давление 1 атм). 

16-13. Рассчитайте мольные энтропию, внутреннюю энергию, энталь
пию, энергии Гельмгольца и Гиббса газообразного аргона при Т= 298 К 
и давлении J атм. 
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16-14. Рассчитайте мольную энтропию H35CJ nри давлении 1 О атм и 
температуре 500 К, если rнс1 = 0.127 нм, ro = 2989 см -t. 

16-15. Рассчитайте мольные энтропию, внутреннюю энергию, энталь
пию, энергии Гельмгольца и Гиббса газообразного молекулярного ио

да при Т = 500 К и давлении 5 атм. Вращательная постоянная 

В= 0.0374 см- 1 , частота колебаний ro = 214 см-'. 

16-16. Оцените мольные теплоемкости Ср газообразных СО и этилена 
при комнатной темпера'l)'ре. 

16-17. Оцените мольные теплоемкости Cv газообразных НС1 и N02 при 

комнатной температуре. 

16-18. Сравните мольные теплоемкости газообразных воды и углекис
лого газа при 300 К в предположении, что вкладами электронных и ко
лебательных движений можно пренебречь. 

16-19. Не проводя вычислений, сравните теnлоемкости Cv оксида азота 
N20 и оксида углерода СО2 при 298 К с использованием следующих 
молекулярных постоянных: 

основное частоты колебаний (см ·1) вращ. пост. 
молекула 

состояние Vt v:l Vз 

COz X'I:+ 
g 1334 667(2) 2350 

NzO х 1 I:+ 
g 1277 588(2) 2223 

16-20. Основной вклад в изохорную теплоемкость кристаллических ве
ществ вносят колебания кристаллической решетки. Считая, что кри

сталлическое вещество представляет собой совокупность 3N л гармони

ческих осцилляторов с одинаковой частотой ro, рассчитайте его 

мольную изохорную теплоемкость и энтропию при высоких температу

рах (Т >> Ткол)· 

16-21. Рассчитайте электронный вклад в мольную изохорную теплоем
кость газообразного NO при Т = 300 К. Разность энергий основного и 
первого возбужденного электронных состояний равна 120 см- 1 , стати
стические веса электронных состояний: g0 = 2, g 1 = 4. 

16-22. У какого из газов- кислорода или водорода- больше энтропия 

при одинаковых условиях? Объясните, почему. 

16-23. Рассчитайте констаН'l)' равновесия Кр для реакции диссоциации: 
AICI = Al + Cl при 2000 К. Молекулярные постоянные AICI: ro = 479 см-1 , 
В = 0.24 см-!, g0 = l. Основные электронные состояния атомов алюминия и 
хлора двукратно вырождены. Энергия диссоциации D0 = 119 ккал·моль-1 • 
Возбужденными электронными состояниями пренебречь. 

В (см-1 ) 

0.390 

0.419 
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16-24. Рассчитайте константу равновесия К" для реакции N2 + 0 2 = 2NO 
при температуре 600 К. Молекулярные постоянные: 

m, см-• В, см-1 go 

N2 2358.0 2.00 1 

NO 1904.4 1,705 4 

02 1579.8 1.447 3 

Теплота реакции при абсолютном нуле: 8.U0° = 180.3 кДж·моль-1 • 
Возбужденными электронными состояниями пренебречь. 

16-25. Рассчитайте константу равновесия к" для реакции 

Н2 + Cl = HCI + Н 

при Т= 500 К. Молекулярные постоянные: 

m, см-1 В, см-1 go 

н2 4405 60.86 1 

HCI 2991 10.59 1 

Основное состояние атома водорода вырождена двукратно, атома 

хлора - четырехкратно. Теплота реакции при абсолютном нуле: 

!J.U0° = -184.3 кДж·моль-1 • Возбужденными электронными состояниями 
пренебречь. 

16-26. Рассчитайте константу равновесия К" для реакции 

Н2 (газ)+ lz (газ):::: 2HI (газ) 

при Т= 700 К. Моменты инерции молекул Н2 , 12 , Hl равны соответст
венно 0.459·1 0-47

, 749·1 0-47
, 4.31·1 0-47 кг·м2, а колебательные волновые 

числа- 4405, 214, 2309 см- 1 • Теплота реакции при абсолютном нуле: 
11U0 ° = -8.2 кДж· моль -l. Возбужденными электронными состояниями 
пренебречь. 

~ 

16-27. Покажите, что константа равновесия к" для реакций изотопного 
обмена типа 

HCI + DBr = DCI + HBr 

стремится к 1 при достаточно высоких температурах. 

16-28. Предполагая, что водород и гелий описываются уравнением Ван
дер-Ваальса, найдите параметры потенциала Сазерленда (при т= 6) для 
этих газов. Считайте, что в области притяжения lи(r)l << kT. Параметры 
уравнения Ван-дер-Ваальса- см. в Приложени и. 

16-29. Используя решение задачи 15-28, выведите термическое уравне
ние состояния и найдите второй вириальный коэффициент для реше

точного газа с взаимодействием. 
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16-30. Вычислите второй вириальный коэффициент и найдите уравне
ние состояния газа с межмолекулярным взаимодействием в виде пря

моугольной потенциальной ямы: 

{

oo,O:$r<cr 

u(r)= -Е, cr:$r:$acr. 

О, r > acr 

16-31. Пользуясь выражением (16.26), докажите, что если межмолеку
лярный потенциал неотрицателен, то второй вириальный коэффициент 

В2(1) с ростом температу.ры монотонно убывает. 

16-32. Пользуясь выражением ( 16.26), докажите, что второй вириаль
ный коэффициент В2(7) как функция темпераrуры может иметь не бо
лее одного экстремума. 

16-33. Используя статистический подход, получите уравнение изотермы 
адсорбции смеси двух идеальных газов на однородной поверхности (см. 

(10.12)). 

16-34. С помощью статистической термодинамики выведите уравнение 
изотермы адсорбции реального, сильно разреженного газа. Воспользуй

тесь конфигурационным интегралом ( J 5.59). 
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Глава 

Химическая 

кинетика 

§ 17. Основные понятия 
химической кинетики 

С помощью химической термодинамики можно оnределить наnрав

ление любой химической реакции при заданных условиях. Термодина

мика, однако, ничего не может сказать о том, осуществима ли данная 

реакция и за какое время она закончится. Наnример, смесь газообраз

ных водорода и кислорода термодинамически неустойчива и должна 

самопроизвольно превращаться в воду, однако без внешнего воздейст

вия и в отсутствие катализатора водород с кислородом практически не 

будут реагировать даже в течение миллионов лет. Время в химию вво

дит хи.wическая 1шuетика. 

Химическая кинетика- раздел физической химии, изучающий ско~ 

рости химических реакций. Основные задачи химической кинетики: 

1) расчет скоростей реакций и определение кинетических кривых, 

т.е. зависимости ковцентраций реагирующих веществ от времени 

(прямая задача); 

2) определение механизмов реакций по кинетическим кривым (обрат

ная задача). 

Осн.овиые различия .между хиwической термодинамикой и кине

тикой: 

1. В химической термодинамике нет времени, она предсказывает 
только конечный результат процесса. Химическая кинетика изучает 

только изменяющиеся (динамические) системы. 

2. Равновесные свойства определяется состоянием как ·исходных 
веществ, так и nродуктов реакции. Для термодинамики важны левая и 

правая части химического ураввения. Скорость реакции определяется 

только состоянием исходных веществ. Для кинетики важна только ле~ 

вая часть уравнения реакции. 
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3. Термодинамические свойства определяются термодинамической 
активностью веществ, кинетические свойства- их концентрацией. 

Скорость химической реакции в газовой фазе или в растворе опре

деляется изменением числа молекул (или числа молей n) вещества в 
единицу времени в единице объема: 

1 dn 
r=±--

V dt 

(r от англ. rate- скорость). Знак плюс используют, если скорость опре

деляют по продукту, аминус-по исходному веществу. Если реакция 

протекает при постоянном объеме, то скорость выражают через моляр

ную концентрацию: с = n 1 V, которая имеет размерность моль· л ·1
• Если 

в реакции участвует несколько веществ, то скорость можно выражать 

через концентрацию любого из них, так как концентрации остальных 

веществ связаны с ней стехиометрическими соотношениями 1• Так, для 
реакции 

скорость в момент времени t определяют следующим образом: 

1 dc А t dc А 
r=----' =---·-' 

v 1 dt v j dt 

при любых i и j. Во многих учебных изданиях молярную концентра
цию обозначают квадратными скобками и определение скорости име

ет вид: 

l d[ А 
1 

] 1 d[ А ] 
r =-- =-----'--

v, dt v dt 
.! 

Среднюю скорость за время 11t определяют через конечные разности: 

- 1 11с А i 1 !J.c А J 
r =----=---· 

vj 11t v
1 

11t 

Для реакций, протекающих в газовой фазе, скорость можно опре

делять также через парциальные давления веществ. Скорость реакции 
-1 -1 -3 -1 п -1 

выражают в различных единицах: моль·л ·с , моль·см ·с , а·с 

и др. 

Многие практически важные химические реакции nротекают в 

промышленных реакторах, работающих в режиме потока газа. В этом 

1 Необходимо иметь в виду, что в сложных реакциях с образованием устой
чивых побочных продуктов скорость реакции, определенная по реагенту, мо

жет не совпадать со скоростью, определенной по продукту. 
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(17.4) 

(17.5) 

(17.6) 

(17.7) 

(17.8) 
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случае объем газов не является постоянным и скорость реакции опреде

ляется наиболее общим выражением ( 17.1 ). Рассмотрим некоторые осо
бенности реакций в потоке на nримере реакции разложения: А ~ ... 
Обозначим линейную координату /, а линейную скорость потока И, то
гда из закона сохранения вещества А следует соотношение: 

r=- дел _ _Q_(c И) 
дt д/ А ' 

которое называют уравнением непрерывности. В условиях стационар

ности, когда в любом элементе объема концентрация не зависит от вре

мени: 

дсл=О, 
дt 

концентрация вещества и скорость зависят только от координаты /, а 
выражение для скорости реакции имеет вид: 

Если концентрацию и скорость потока выразить через объем: 

v 
И=-, 

р 

где р- nлощадь сечения реактора, и подставить (17.7) в (17.6), получим 
окончательное выражение для скорости реакции в потоке в условиях 

стационарного режима: 

1 дпл 
r=----. 

р дl 

Это выражение по форме похоже на определение ( 17.1) с той раз
ницей, что вместо объема системы в знаменателе стоит площадь сече

ния, а производная по времени заменена на производную по коорди

нате. 

Большинство химических реакций состоит из нескольких стадий, 

называемых элементарными реакциями. Под элементарной реакцией 

обычно понимают единичный акт образования или разрыва химической 

связи, протекающий через образование переходиого комn.[lекса. Пере

ходный, wtи активированный комплекс - конфигурация ядер, соответст

вующая переходу от реагентов к продуктам. Обычно nереходиому ком

плексу отвечает область вблизи максимума на энергетической кривой 

химической реакции (рис. 17.1). 
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Переходный комплекс 

Реагенты 

Продукты 

Координата реакции 

Энергетическая кривая реакции щелочного гидролиза метилбромида 

Число частиц, участвующих в элементарной реакции, называют мо

лекулярностью реакции. Элементарные реакции бывают только трех 

типов. 

1. Мономолекуляриые реакции - элементарные реакции распада и 

изомеризации, в которых участвует только одна молекула: 

______.. X+YZ 

XYZ ... [Х---- у---- Z] ... XY+Z 
реагент 

персходное ------..... 
состояние 

X+Y+Z 
продукты 

Разрыв связей в исходной молекуле происходит под действием све

та или при нагревании, например: 

hv CH 3Br---+>CH 3 + Br. 

2. В бимолекуляриых реакциях происходит столкновение двух частиц: 

X+YZ 

реаГСIIТЫ 

[Х---- У---- Z] 

переходвое 

СОСТОЯIIИС 

----. ..... XY+Z, 

продукты 

при этом одни связи разрываются, а другие образуются, например: 

Н + Cl2 ~ HCI + Cl. 

Бимолекулярные реакции - самый распространенный тип элемен

тарных реакций. 
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(17.9.а) 

(17.9.6) 
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3. В тримолекулярных реакциях одновременно сталкиваются три 
молекулы, например: 

Сло:жная реакция состоит из нескольких элементарных реакций. 

Совокупность элементарных реакций называют механиз:wо.м сложной 

реакции. Скорость сложной реакции определяется скоростью самой 

медленной ее стадии. По уравнению химической реакции нельзя опре

делить, является реакция элементарной или сложной. 

Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, их 

концентрации, температуры и наличия катализатора. Зависимость ско

рости реакции от концентрации описывается основным постулатом хи

мической кинетики закоио.w действующих .\юсе: 

О Скорость химической реакции в ка:нсдый момент времеии про

порциоиальна текущим конце11mрациям реагирующих веществ, 

возведеtшыч в некоторые степеии: 

где k - констапта скорости, зависящая только от температуры; 

x 1, .•• Xn - некоторые числа, которые называют порядко:и реакции по ве

ществаw A 1, ••• An соответственно. 

Для элементарвых реакций константа скорости зависит только от 

температуры, а порядок по веществу совпадает со стехиометрическим 

коэффициентом. Для сложных реакций экспериментально измеряемая 

константа скорости является комбинацией констант скорости отдель

ных стадий и, кроме того, может зависеть не только от температуры, 

110 и от концентрации. Порядок сложной реакции по веществу, в об

щем случае, никак не связан с коэффициентами а и Ь в уравнении ре

акции 1• Сум м у показателей степеней х + у называют общu.\t порядко.м 
реакции. Порядок реакции может быть положительным или отрица

тельным, целым или дробным. Размерность константы скорости зави

сит от порядка реакции. Уравнения вида ( 17.9) называют кинетиче
скими ypaвueиWLwu. Раздел кинетики, в котором скорости реакций 

определяют на основании закона действующих масс, называют фор-
~ -

,wальиои кииетикои. 

1 Порядок по веществу может совпадать со стехиометрическим коэффици
ентов даже для сложной реакции. Например, реакция образования иодоводоро

да н~ + 12 ~ 2HI имеет второй порядок: r = k[H2][12]. На этом основании данную 
реакцию долгое время считали элементарной, однаt<о детальные исследования 

показа.11И, что она имеет сложный характер. 
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1 ПРИМЕРЫ 1 

Пример 17-1. Скорость образования NO в реакции 

2NOBr(г) ~ 2NO<r) + Br2(r) 

равна 1.6·10-4 моль·л " 1 ·с- 1 • Чему равна скорость реакции и скорость рас
ходования NOBr? 

Решение. По определению, скорость реакции равна: 

1 JcNOB ) JcNO 1 4 5 -\ -1 
r=-- r =---=-·1.6·10- =8.0·10. МОЛЬ·Л ·С. 

2 dt 2 dt 2 

Из этого же определения следует, что скорость расходования NOBr 
равна скорости образования NO с обратным знаком: 

dcNOflr - JcNO =-1.6·10_,4 МОЛЬ·Л-\·с""l. 
dt dt 

Пример 17-2. В реакции второго порядка А + В ~ D начальные 
концентрации веществ А и В равны, соответственно, 2.0 моль·л- 1 

и 3.0 моль·л- 1 • Скорость реакции равна 1.2·10-3 моль·л- 1 ·с- 1 при 
[А]= 1.5 моль·л 1

• Рассчитайте константу скорости и скорость реакции 
ПрИ (В] = 1.5 МОЛЬ·Л 1

. 

Решение. По закону действующих масс, в любой момент времени 

скорость реакции равна: 

r = k ·[А]· [В]. 

К моменту времени, когда [А] = 1.5 моль·л \ прореагировало по 
0.5 моль·л- 1 веществ А и В, поэтому [В] = 3 - 0.5 = 2.5 моль· л -t. Кон
станта скорости равна: 

k rj([A] ·[В])= 1.2 ·10-3 /(1.5 · 2.5) = 3.2 ·10-4 л·моль· 1 ·с- 1 • 

К моменту времени, когда [В] = 1.5 моль·л- 1 , прореагировало по 
1.5 моль·л"- 1 веществ А и В, поэтому [А]= 2- 1.5 = 0.5 моль·л- 1 • Ско
рость реакции равна: 

r = k ·[А]· [Bl = 3.2 ·10" 4 
• 0.5 ·1.5 = 2.4 ·10-4 МОЛЬ·л-'·с-1 • 

Пример 17-3. Реакция разложения азотной кислоты описывается 
следующими кинетическими уравнениями: 

d[HNO ] 
---= -k1[HN0 3 ] + k 2[HO][N0 2 ]- k3[HO][HN0 3 ], 

dt 

d[HO] 
dt = k 1 [IIN0 3 ]- k2 [HO][N0 2 ]- k,[HO][HN0 3 ], 

d[NO] 
_ ___;;__ = k 

3 
[HO][HN0

3
]. 

dt 
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Опишите механизм этой реакции, составив уравнения элементар~ 

ных стадий. 

Решение. Судя по числу констант скорости, механизм включает три 

элементарные стадии. В первой реакции происходит разложение HN03 

на НО и N02, во второй, которая обратна первой, НNО3 образуется из 
НО и N02, в третьей НNО3 реагирует с НО с образованием N03. Пол

ный механизм: 

kt 
НNО3 ~ НО + N02 ~ 

k2 
kз 

НNОз +НО ___..... NОз + Н20 

L2_АДАЧИl 

17-1. Напишите выражения для скорости реакции разложения метана 
CH4(r)-+ С(тв) + 2H2{r) через парциальные давления метана и водорода. 

17-2. Как изменится скорость реакции синтеза аммиака 

если уравнение реакции записать в виде N2 + ЗН2 -+ 2NH3? 

17-3. Чему равен общий порядок элементарных реакций: 
а) Cl + Н2-+ HCI + Н; 
б) 2NO + Cl2 -+ 2NOCI? 

17-4. Какие из перечисленных величин могут принимать: 
а) отрицательные; 

б) дробные значения: 

скорость реакции, порядок реакции, молекуляриость реакции, констан~ 

та скорости, стехиометрический коэффициент? 

17-5. Напишите выражения для закона действующих масс в случае эле
ментарных реакций первого, второго и третьего порядков. 

17-6. Как выражается скорость элементарной реакции 

C2HsBr +он--+ C2HsOH + Br-

через концентрации этанола и щелочи? 

17-7. Может ли скорость сложной реакции зависеть от концентрации 
продуктов реакции? 

17-8. Во сколько раз увеличится скорость прямой и обратной элемен
тарных реакций А f=! 20 в газовой фазе при увеличении давления в 
3 раза? 
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17-9. В некоторый момент времени скорость сгорания циклогексана в 
избытке кислорода равна 0.350 моль·л- 1 ·с-r. Чему равны скорость обра
зования СО2 и скорость расходования кислорода в этот момент? 

17-10. Окисление сульфата железа (11) перманганатом калия описывает
ся ионным уравнением: 

5Fe2+ + Mn04- + 8Н+ = 5Fe3+ + Mn2+ + 4Н20. 

В некоторый момент времени скорость образования иона Mn2
+ со

ставила 0.213 моль·л-1 ·с- 1 • Чему равны скорость образования Fe3
+ и ско

рость расходования Н+ в этот момент? 

17-11. Определите размерность константы скорости для реакций перво
-1 

го, второго и третьего порядка, если концентрация выражена в моль· л . 

17-12. Определите общий порядок сложной реакции, если константа 
\12 -1/2 -1 

скорости имеет размерность л ·моль ·с . 

17-13. Реакция термического распада метана в присутствии водорода 
СН4 ----;. С+ 2Н2 описывается кинетическим уравнением: 

_ d[CH 4 ] =k [СН 4 ] 2 

dt [Н 2 ] 3 

Определите порядок реакции по метану и по водороду, а также об

щий порядок реакции. 

17-14. Константа скорости газовой реакции второго порядка при 25 ос 
равна 1.0·1 о-3 л·моль - 1 ·с -t. Чему равна эта константа, если кинетическое 
уравнение выражено через давление в барах? 

17-15. Для газофазной реакции п-го порядка пА----;. В выразите скорость 
образования В через суммарное давление. 

17-16. Константы скорости прямой и обратной реакции равны 2.2 и 
3.8 л·моль-1 ·с- 1 • По какому из перечисленных ниже механизмов могут 
протекать эти реакции: 

а) А+ В t=! D; 
б) А+ В 2D; 
в) А t=t В+ D; 
г) 2А В? 

17-17. Реакция разложения 2HI----;. Н2 + 12 имеет второй порядок с кон

стантой скорости k= 5.95·10-() л·моль-1 ·с- 1 • Вычислите скорость реакции 
при давлении иодовододорода 1 бар и температуре 600 К. 

17-18. Скорость реакции второго порядка А + В ----;. D равна 

2.7·10-7 моль·л- 1 ·с- 1 при концентрациях веществ А и В, соответствен
но, 3.0·10-3 моль·л-1 и 2.0 моль·л- 1 • Рассчитайте константу скорости. 

285 
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17-19. В реакции второго порядка А+ В---+ 20 начальные концентрации 
веществ А и В равны по 1.5 моль·л- 1 • Скорость реакции равна 
2.0·10-4 моль·л 1 -с- 1 при [А] = 1.0 моль·л- 1 • Рассчитайте константу ско
рости и скорость реакции при [В]= 0.2 моль·л- 1 • 

17-20. В реакции второго порядка А+ В---+ 20 начальные концентрации 
веществ А и В равны, соответственно, 0.5 и 2.5 моль·л 1

• Во сколько раз 
скорость реакции при [А]= О. 1 моль·л- 1 меньше начальной скорости? 

17-21. Скорость газофазной реакции описывается уравнением 

r = k·[A]2·[B]. 

При каком соотношении между концентрациями А и В начальная 

скорость реакции будет максималыш при фиксированном суммарном 

давлении? 

17-22. Разложение Н202 в спиртовом растворе - реакция первого по

рядка. Начальная скорость реакции ври температуре 40 ос и концен
трации Н2О2 0.156 М равна 1.14·10-5 моль·л- 1 ·с- 1 • Рассчитайте кон
станту скорости. 

17-23. Скорость реакции между бутеном-2 и бромоводародом равна 

4.0·10- 11 моль·л-1 ·с· 1 при температуре 100 °С, давлении бромаводорода 
0.25 бар и давлении бутена 0.15 бар. Рассчитайте константу скорости 
при этой температуре. 

17-24. Константа скорости реакции второго порядка между этиленом и 
водородом равна 0.391 см3·моль- 1 ·с- 1 при температуре 400 °С. Рассчи
тайте скорость реакции при этой температуре, давлении водорода 

15 бар и давлении этилена 5 бар. 

17-25. При изучении инверсии (гидролиза) сахарозы были получены 
следующие данные: 

Время, мин о 30 
[С12Н,2011], М 0.500 0.451 

Рассчитайте: 

а) начальную скорость реакции; 

б) среднюю скорость за 90 мин; 
в) среднюю скорость за 180 мин. 

90 130 
0.363 0.315 

17-26. При анализе термического разложения хлорэтана 

C2f·lsCI ---+ С2Н4 + НС1 

при 746 К были получены следующие данные: 

Время, мин о 1 2 3 4 8 
[C2HsCI], М 0.100 0.0975 0.0951 0.0928 0.0905 0.0819 

180 
0.267 

16 
0.0670 
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Рассчитайте: 

а) начальную скорость реакции; 

б) мгновенную скорость через 3 мин; 
в) среднюю скорость за 16 мин. 

17-27. Реакция образования фосгена COCI2 из СО и Cl2 описывается ки
нетическим уравнением: 

d[COCI 2 ] ::= k [СО][С\ 2 ]
312 

dt k '+ k "[Cl 2 ] 

Определите общий порядок реакции при: 

а) высоких, 

б) низких концентрациях хлора. 

17-28. Реакция разложения бромметана 

2СНзВr ~ С2Н6 + Br2 

описывается кинетическим уравнением: 

d[C Н ] 2 6 = k[CH Br] + k '[СН Br] 312
• 

dt 3 3 

Определите порядок реакции при: 

а) высоких, 

б) низких концентрациях бромзтана. 

17-29. Для тримолекулярной реакции 2NO + 0 2 -+ 2N02 предложен 
следующий механизм: 

2NO (N0)2, (kt, k_t) 

(N0)2 + О2 -+ 2N02. (k2) 

Напишите кинетические уравнения, описывающие зависимость 

концентраций всех участвующих в реакции частиц от времени. 

17-30. Реакция термического разложения озона описывается следую
щими кинетическими уравнениями: 

dt 
k 1 [о 3 ] - k -1 [о] [о 2 ] + 2k 2 [о] [о 3 ] ' 

Опишите механизм этой реакции, составив уравнения элементар

ньrх стадий. 
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§ 18. Кинетика реакций целого порядка 

В данном параграфе на основе закона действующих масс мы соста· 

вим и решим кинетические уравнения для необратимых реакций целого 

порядка. Начнем с реакций в закрытых системах, протекающих при по

стоянном объеме. 

Реакции О-го порядка. Скорость этих реакций не зависит от концен· 

трации: 

[А]::::: [А]0 - kt 

где [А]- концентрация исходного вещества. 

Большинство известных реакций нулевого порядка представляют со

бой гетерогенные процессы, например разложение на платиновой прово· 

локе оксида азота (1) (2N20 ~ 2N2 + 0 2) или аммиака (2NНз ~ N2 +3Hz). 
Реакции 1-го порядка. В реакциях типа А ~ В скорость прямо про· 

порциональна концентрации: 

- d[A] = k. [А). 
dt 

При решении кинетических уравнений часто используют следую· 

щие обозначения: начальная концентрация [А]о = а, текущая концен· 

трация [А]= а- x(t), где x(t)- концентрация прореагировавшего веще· 

ства А. В этих обозначениях кинетическое уравнение для реакции 

первого порядка и его решение имеют вид: 

dx 
dt = k · (а - х ), x(t) =а· [1- exp(-kt)]. 

Решение кинетического уравнения записывают и в другом виде, 

удобном для анализа порядка реакции: 

1 а 1 [А] 0 k =-ln--=-ln--. 
t а-х t [А] 

Время, за которое распадается половина вещества А, называют ne· 
риодом полураспада t 112• Он определяется уравнением x(t 112) = а/2 и 

равен 

• 
• 

ln 2 
tJ/2 =--. 

k 

Известно довольно много реакций первого порядка: 

разложение оксида азота (V) в газовой фазе N20 5 ~ 2N02 + _!_ О2, 
2 

инверсия тростникового сахара C12H2z01I + HzO ~ 2CoHt206, 
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• мутаротация глюкозы, 

• гидрирование этилена на никелевом катализаторе С2Н4 + Н2 4- С2Н6, 

• радиоактивный распад. 

Реакции 2-го порядка. В реакциях типа А + В 4- D + ... скорость 
nрямо пропорциональна произведению концентраций: 

_ d[A] = _ d[B] = k. [А]. [В]. 
dt dt 

Начальные концентрации веществ: [А]о =а, [В]о = Ь; текущие кон
центрации: [А] =а- x(t), [В]= Ь- x(t). 

При решении этого уравнения различают два случая. 

1. Одинаковые начальные концентрации веществ А и В: а= Ь. Ки
нетическое уравнение имеет вид: 

dx k 2 -= ·(а-х) . 
dt 

Решение этого уравнения записывают в различных формах: 

( ) 
а 2 kt 

х t = ' 
1 + akt 

1 1 1 1 
kt=----=----. 

а-х а [А] [А] 0 

Период полураспада веществ А и В одинаков и равен: 

1 
't\{2=-. 

ka 

К реакциям данного типа относятся: 

• газофазное разложение иодоводорода 2HI ~ Н2 + l2, 
• разложение оксида азота 2N02 4- 2NO + О2, 
• разложение гипохлорит-иона в растворе: 2С10- 4- 2СГ + 0 2, 

• димеризация циклопентадиена как в жидкой, так и в газовой фазе. 

2. Начальные концентрации веществ А и В различны: а :1:: Ь. Кине

тическое уравнение имеет вид: 

dx 
-=k ·(а-х)·(Ь-х). 
dt 

Решение этого уравнения можно записать следующим образом: 

k 1 1 [(а-х)·Ь] 1 1 [[А]·[В]0 ] 
t= а-Ь n а·(Ь-х) =[А] 0 -[В]0 n [А] 0 ·[В] . 

Периоды полурасnада веществ А и В различны: 't 112 (А) =F- 't 112 (В). 
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Этот случай реализуется в следующих реакциях; 

• газофазное образование иодоводорода Н2 + l2----+ 2HI, 
• радикальные реакции, например Н+ Br2 ...-+ HBr + Br, 
• реакции Меншуткима R3N + R'X ...-+ R3R'N+x--. 

Реакции п-го порядка пА ...-+ D + ... С учетом стехиометрическоrо 
коэффициента, кинетическое уравнение имеет вид: 

r = _ _.!_ d[A] = _.!_ dx = k. (а- x)n, 
п dt n dt 

а его решение выглядит следующим образом: 

kt= --1 ( 1 1 ) 
п( п - 1) (а - х У 1 а" 1 

• 

Период полураспада вещества А обратно пропорционален (п- 1 )-й 
степени начальной концентрации: 

211-1 -l 
t =-------

11 2 k . n . ( п - 1) . а n-1 • 

В реакцWlХ первого порядка в открытой системе решение кинети

ческого уравнения ( 17.8) зависит от числа продуктов реакции. Пусть в 
реакции А ...-+ В + ... из одной молекулы А образуется ( 1 + L\v) молекул 
продуктов, а степень превращения А составляет х, тогда количество А и 

общее количество газов равны, соответственно: 

n л = п0 (1- х), 

пл + Iп, =n0 (1 x)+п0x(l+L\v)=n0 (1+xL\v). 
j 

Концентрацию исходного вещества выразим tiepeз парциальное 

давление, которое найдем по закону Даль тона: 

Рл Р О-х) 
с л = RT = RT . (1 + xL\v) 

Подставляя (18.l5.a) и (18.16) в общее кинетическое уравнение 

(17.8), получаем для реакции первого порядка дифференциальное урав
нение, описывающее зависимость степени превращения х от координа

ты 1 вдоль потока в реакторе: 

k_f!_· (1- х) =_.!_ дх 
RT (l + xL\ v) р д/ ' 

где k- константа скорости, р- площадь сечения реактора. 

Это уравнение можно проинтегрировать методом разделения перс

менных nри условии постоянства общего давления в реакторе (см. зада

чи 18~32, 18-33). 
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Аналогичным образом на основе уравнения (17.8) и законов иде
ального газа составляются и решаются кинетические уравнения для ре

акций других nорядков в открытых системах. 

l._!!РИМЕРЫ 1 

Пример 18-1. Период nолурасnада радиоактивного изотоnа 14С -
5730 лет. При археологических раскоnках было найдено дерево, со-

14 
держание С в котором составляет 72% от нормального. Каков воз-
раст дерева? 

Решепие. Радиоактивный расnад - реакция nервого nорядка. Кон

станта скорости равна: 

k = ln2. 
't 1/2 

Время жизни дерева находим из решения кинетического уравнения 

с учетом того, что [А]= 0.72·[А]0 : 

l [А] 0 't 1 [А] 0 5730·1n(l/0.72) 
t = -ln-- = ln-- = =2720 лет. 

k [А] ln 2 [А] ln 2 

Пример 18-2. Установлено, что реакция второго nорядка (один реа
гент) завершается на 75% за 92 мин nри исходной концентрации реа
гента 0.24 М. Какое время nотребуется, чтобы nри тех же условиях 
концентрация реагента достигла 0.16 М? 

Решеиие. Запишем два раза решение (18.13) кинетического уравне
ния для реакции второго nорядка с одним реагентом: 

kt 1 = _!_ ( 
1 

- _!_)' 
2 а- х1 а 

где, no условию, а = 0.24 М, 11 = 92 мин, х 1 = О. 75·0.24 = 0.18 М, 
х2 = 0.24- О. 16 = 0.08 М. Поделим одно уравнение на другое: 
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tl ·( 
1 

_ _!_)/(---
1 

_ _!_)=92·(-
1 
--

1
--)/(-

1 
--

1 )= 15.3 мин. 
а-х2 а а-х1 а 0.16 0.24 0.06 0.24 

Пример 18-3. Реакция второго порядка А + В ~ С + О nроводится 
1 

в растворе с начальными концентрациями [А]о 0.060 моль·л и 

[В]0 = 0.080 моль·л·'. Через 60 мин концентрация вещества А умень
шилась до 0.025 моль·л- 1 • Рассчитайте константу скорости и периоды 
nолуnревращения (образования или распада) веществ А, В, С и О. 
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Решение. Исnользуем решение кинетического уравнения для реак

ции второго порядка с разными начальными концентрациями: 

kt= 1 In[[A]·[B]0 ]· 

[А]0 - [8] 0 [А]0 ·[В] 

Через t = 60 мин прореагирует no 0.060- 0.025 = 0.035 моль·л- 1 ве-
ществ А и В. Текущие концентрации: 

[А)= 0.025 МОЛЬ·Л .. 1, 

(В]= 0.080-0.035 = 0.045 МОЛЬ·Л- 1 • 
Подставляя эти значения, находим константу скорости: 

k 1 1 [0.025. 0.080] о 25 -1 -1 = n = . Л·МОЛЬ ·МИН • 
60 . (0.060- 0.080) 0.060. 0.045 

В реакции вещество А находится в недостатке, nоэтому nериод его 

nолурасnада равен nериоду nолуобразования веществ С и D и соответ
ствует nревращению 0.030 моль·л-1 веществ А и В. 

t (А)= t (С)= t (D) = 1 ln[ 0.030. 0.080 ] = 44 6 мин 
112 112 112 0.25 . (0.060- 0.080) 0.060 . (0.080- 0.030) . . 

Период полурасnада В соответствует nревращению 0.040 моль·л- 1 

веществ А и В: 

't - n - . мин. в) - ] J [ (0.060- 0.040). 0.080] - 8] 1 
112 

( 0.25. (0.060- 0.080) 0.060. (0.080- 0.040) 

Пример 18-4. Для элементарной реакции пА --+ В обозначим nери
од nолураспада А через t 112, а время расnада А на 75%- через 'tзt4 • До

кажите, что отношение t 314 1 t 112 не зависит от начальной концентрации, 

а оnределяется только nорядком реакции n. 
Решение. Заnишем два раза решение кинетического уравнения 

(18.13) для реакции п-го nорядка с одним реагентом: 

kt - l l -_1_) 
112 

- n(n -1) (а- а 1 2)"-1 an-l ' 

kt = --1 l l ) 
314 п(п -1) (а- а· 3/ 4)"-' an-l 

и поделим одно выражение на другое. Постоянные величины k и а из 
обоих выражений сократятся, и мы nолучим: 
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Этот результат можно обобщить, доказав, что отношение времен, за 

которые степень превращения составит а и ~' зависит только от поряд

ка реакции: 

-----1 
(1- а)11-1 

ta/tв = 1 
-----1 
(1 - ~у-1 

~АДАЧИl 

18-1. Пользуясь решением кинетического уравнения, докажите, что для 
реакций первого порядка время tx, за которое степень превращения ис

ходного вещества достигает х, не зависит от начальной концентрации. 

18-2. Реакция первого порядка протекает на 30% за 7 мин. Через какое 
время реакция завершится на 99%? 

18-3. Период nолураспада радиоактивного изотопа 137Cs, который попал 
в атмосферу в результате Чернобыльекой аварии, - 29.7 лет. Через ка
кое время количество этого изотоnа составит менее 1% от исходного? 

18-4. Изотоп иод-131, который применяют для лечения некоторых опу
холей, имеет период полураспада 8.1 сут. Какое время должно пройти, 
чтобы количество радиоактивного иода в организме больного умень

шилось в l 00 раз? 

18-5. Хлорид натрия-24 используют для изучения натриевого баланса 
живых организмов. Образец содержит 0.050 мг натрия-24. Через 24.9 ч 
содержание натрия-24 уменьшилось до 0.016 мг. Рассtштайте nериод 
полураспада натрия-24. 

18-6. Период полураспада радиоактивного изотопа 90Sr, который nопа
дает в атмосферу при ядерных исnытаниях, - 28.1 лет. Предположим, 

что организм новорожденного ребенка поглотил 1.00 мг этого изотопа. 
Сколько стронция останется в организме через а) 18 лет, б) 70 лет, если 
считать, что он не выводится из организма? 

18-7. Константа скорости для реакции первого порядка 

S02Cl2 = S02 + Cl2 

равна 2.2·1 о-5 с -J при 320 °С. Какой процент S02Cl2 разложится nри вы
держивании его в течение 2 ч при этой температуре? 

18-8. Константа скорости реакции первого порядка 

2N205(r) ~ 4N02(r) + 02(1·) 

при 25 ос равна 3.38·1 о-5 c-·t. Чему равен период лолурасnада N20s? 
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Чему будет равно давление в системе через: 

а) 1 мин, 
б) 1 О мин, если начальное давление было равно 500 Торр. 

18-9. Гидролиз некоторого гормона - реакция первого порядка с кон

стантой скорости 0.125 лет- 1 • Чему станет равна концентрация 0.01 00 М 
раствора гормона через 1 месяц? Рассчитайте период полураспада гор
мона. 

18-10. Разложение иодоводорода 

HI(r) = 1/2 H2(r) + 1/2 l2(r) 

на золотой поверхности - реакция нулевого порядка. За 1.00 с кОiщен
трация иодоводорода уменьшилась с 0.335 М до 0.285 М. Рассчитайте 
константу скорости и период полураспада при начальной концентрации 

иодоводорода 0.400 М. 

18-11. Реакцию первого порядка проводят с различными количествами 
исходного вещества. Пересекутся ли в одной точке на оси абсцисс ка

сательные к начальным участкам кинетических кривых? Ответ пояс

ните. 

18-12. Реакция первого порядка А ~ 28 протекает в газовой фазе. На
чальное давление равно р0 (В отсутствует). Найдите зависимость обще
го давления от времени. Через какое время давление увеличится в 1.5 
раза по сравнению с первоначальным? Какова степень протекания ре

акции к этому времени? 

18-13. Реакция второго порядка 2А ~ В протекает в газовой фазе. На
чальное давление равно р0 (В отсутствует). Найдите зависимость обще
го давления от времени. Через какое время давление уменьшится в 1.5 
раза по сравнению с первоначальным? Какова степень протекания ре

акции к этому времени? 

18-14. Вещество А смешали с веществами В и С в равных концентраци
ях 1 моль· л-•. Через 1000 с осталось 50% вещества А. Сколько вещества 
А останется через 2000 с, если реакция имеет: 

а) нулевой, 

б) первый, 

в) второй, 

г) третий общий порядок? 

18-15. Газовая реакция 2А ~ В имеет второй порядок по А и протекает 
при постоянных объеме и температуре с периодом полураспада 1 час. 
Если начальное давление А равно 1 бар, то каковы парциальные давле
ния А и В и общее давление через 1 час, 2 часа, 3 часа, после окончания 
реакции? 
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18-16. В реакции А + В =С при равных начальных концентрациях А и 
В через 1 час прореагировало 75% вещества А. Сколько% вещества А 
останется через 2 часа, если реакция имеет: 

а) первый порядок по А и нулевой порядок по В; 

б) nервый nорядок no А и nервый nорядок по В; 
в) нулевой nорядок no А и нулевой порядок по В? 

18-17. Какая из реакций -первого, второго или третьего порядка- за

кончится быстрее, если начальные концентрации веществ равны 

J моль·л 1 и все константы скорости, выраженные через моль·л 1 и с, 
равны 1? 

18-18. Реакция 

СНзСН2NО2 +он- -7 Н2О + СНзСНNО2-

имеет второй порядок и константу скорости k = 39.1 л·моль··1 ·мин· 1 при 
О 0С. Был nриготовлен раствор, содержащий 0.004 М нитроэтана и 

0.005 М NaOH. Через какое время прореагирует 90% нитроэтана? 

18-19. Константа скорости рекомбинации ионов Н'" и ФГ (фенилглиок
синат) в молекулу НФГ при 298 К равнаk= 10 11

'
59 л·моль· 1 ·с· 1 • Рассчи

тайте время, в течение которого реакция прошла на 99.999%, если ис
ходные концентрации обоих ионов равны 0.00 l моль·л- 1 • 

18-20. Скорость окисления бутанола-1 хлорноватистой кислотой не за-
2 

висит от концентрации спирта и пропорциональна [HCIO] . За какое 
время реакция окисления nри 298 К пройдет на 90%, если исходный 
раствор содержал 0.1 моль· л ·l HCIO и 1 моль·л- 1 спирта? Константа 

k 24 -1 -1 
скорости реакции равна = л·моль ·мин . 

18-21. При определенной температуре 0.01 М раствор этилацетата омы
ляется 0.002 М раствором NaOH на 10% за 23 мин. Через сколько минут 

он будет омылен до такой же стеnени 0.005 М раствором КОН? Счи
тайте, что данная реакция имеет второй nорядок, а щелочи диссоцииро

ваны полностью. 

18-22. Щелочной гидролиз этилацетата - реакция второго порядка с 

константой скорости k = 0.084 л·моль - 1 ·с -J nри 25 °С. Взят 1 л 0.05 М 
раствора этилацетата. Какое время понадобится для образования 1.15 г 
этанолапри исходной концентрации щелочи: 

а) [ОН ] 0 = 0.05 М; 
б) [ОН-]0 = 0.1 М? 

18-23. Реакция второго порядка А + В -7 Р проводится в растворе с на

чальными концентрациями [А]о 0.050 моль·л- 1 и [В]о = 0.080 моль·л- 1 • 
1 

Через 1 ч концентрация вещества А уменьшилась до 0.020 моль·л . 
Рассчитайте константу скорости и nериоды nолурасnада обоих веществ. 
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18-24. Реакция второго порядка А + D -+ В + С проводится в растворе с· 
начальными концентрациями [А]о = 0.080 моль·л- 1 и [D]o = 0.070 моль·л-1 • 
Через 90 мин концентрация вещества D уменьшилась до 0.020 моль·л-1 • 
Рассчитайте константу скорости и периоды полупревращения ( образова
ния или распада) веществ А, D, В и С. 

18-25. Кинетику кислотного гидролиза симм-ди(2-карбоксифенокси} 
диметипового эфира изучали спектрофотометрически по вьщелению 

метилсалицилата и получили следующие данные: 

Время, сут о 0.8 2.9 4.6 6.7 8.6 11.7 
Опт. ПЛОТНОСТЬ 0.129 0.141 0.162 0.181 0.200 0.213 0.229 

Определите константу скорости первого nорядка для реакции гид

ролиза. 

18-26. Реакция этерификации лауриновой кислоты лауриловым сnиртом 
имеет общий третий порядок. При начальных концентрациях кислоты и 

спирта по 0.200 М были получены следующие данные: 

Время, мин о 30 60 120 180 240 300 360 
Степень протекания о 5.48 9.82 18.1 23.8 27.1 32.4 35.2 
реакции,% 

Определите константу скорости реакции. 

18-27. В замкнутый сосуд ввели 100 г ацетона и нагрели до 510 °С. При 
этой температуре ацетон распадается по реакции первого порядка: 

За 12.5 мин поrлотилось 83.6 кДж теплоты. Рассчитайте nериод по
лураспада и константу скорости разложения ацетона. Сколько теплоты 

поглотится за 50 мин? Энтальnии образования веществ nри температуре 
реакции: 

Вещество ~f н~83 ' кДж· моль -l 

СНзСОСНз -235.6 

с2н4 40.7 
со -110.8 

18-28. Автокаталитическая реакция описывается уравнением: А+ Р-+ 2Р 
с начальными концентрациями а и р, соответственно (р > 0). Не решая 
кинетического уравнения, постройте графики зависимостей концентра

ции продукта и скорости реакции от времени. Рассмотрите два случая: 

1) а> р, 
2) а <р. 

18-29. Скорость автокаталитической реакции А + Р ~ 2Р описывается 
кинетическим уравнением r = k·[A}[P]. Решите это кинетическое урав-
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нение и найдите зависимость степени превращения от времени. На

чальные концентрации: [А]о =а, [Р]о = р. При какой степени превраще
ния скорость реакции будет максимальна? 

18-30. Автокаталитическая реакция 2А + Р ~ 2Р описывается кинети
ческим уравнением: d[P]Idt = k[A]2[P]. Решите это уравнение при на
чальных концентрациях [А]о = а и [Р]0 = р. Рассчитайте время, при ко
тором скорость реакции достигнет максимума. 

18-31. Автокаталитическая реакция А + 2Р ~ ЗР описывается кинети
ческим уравнением: d[PJ!dt = k[A][P] 2

• Решите это уравнение при на
чальных концентрациях [А]о = а и [Р]0 = р. Рассчитайте время, при ко
тором скорость реакции достигнет максимума. 

18-32. Решите уравнение ( 18.17) и найдите зависимость стеnени превра
щения от координаты для реакции изомеризации в открытой системе. 

18-33. Решите уравнение (18.17) в общем виде и найдите зависимость 
стеnени nревращения от координаты для реакции nервого порядка в от

крытой системе. Предложите сnособ линеаризации nолученного реше

ния и определения значений k и 6v методом линейной регрессии. 

§ 19. Методы определения 
порядка реакции 

Методы определения порядка подразделяют на интегральные и 

дифференциальные в зависимости от того, используют они интеграль

ньiе или дифференциальные кинетические уравнения (см. § 18) для об
работки экспериментальных данных о зависимости концентраций реа

гирующих веществ от времени. 

К интегрШlьным методам относятся метод подстановки, метод Ост

вальда-Нойеса и метод полуnревращения. 

Метод подстановки заключается в том, что экспериментальные 

данные последовательно nодставляют в интегральные кинетические 

уравнения для реакций целых порядков (от нулевого до третьего) и рас

считывают константу скорости. Если для выбранного nорядка рассчи

танные значения k приблизительно постоянны (с учетом разброса экс
периментальньiх данных), то изучаемая реакция имеет данный порядок. 

Если же рассчитанные значения константы скорости систематически 

возрастают или убывают, то расчет повторяют для другого порядка. Ес

ли ни одно из кинетических уравн~ний не дает удовлетворительного ре

зультата, т.е. порядок реакции не является целым, это означает, что ре

акция описывается более сложным кинетическим уравнением. Метод 

подстановки дает надежные результаты для больших значений степени 

превращения. 
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Графический вариант метода подстановки заключается в представ

лении экспериментальных данных в соответствующих координатах для 

целых порядков. 

Для О nорядка: [А]= [А]0 - kl; 

Для 1 nорядка: 

Для 2 порядка: 

Для 3 порядка: 

ln[A] = ln[A]0 - kt; 

1 1 
-=--+kl' 
[А] [А]0 ' 

1 1 
--=--+2kt. 
[А] 2 [А]~ 

Если в координатах, соответствующих одному из порядков, получа

ется линейная зависимость от времени, то изучаемая реакция имеет 

данный nорядок. Одновременно из тангенса угла наклона nрямой в 

этом случае можно получить значение константы скорости. 

В методе Оствальда- Нойеса используют зависимость от началь

ной концентрации периода превращения ta исходного вещества на оп

ределенную долю а. Из интегрального кинетического уравнения реак

ции п-го порядка (уравнение (18.13)) получаем: 

1 -1) a)n-J · 

Соответственно, отношение nериодов ta для двух начальных кон

центраций а1 и а2 равно 

откуда после логарифмирования получаем 

или 

ln (tcJ 2 =(n -l)ln~ 
(ta)J а2 

n=I + 

ln (ta )2 
{ta)l 

1 al 
n-

a2 

Применяют также графический вариант этого метода. После лога

рифмирования (J 9.1) получаем: 

1 . 
----] 
(1- а)"-1 

k · n · (n- 1) 
- (n -l)ln а. 
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В координатах ln "t'a - ln а этому уравнению соответствует прямая, 
из наклона которой можно определить порядок реакции, а из отрезка, 

отсекаемого прямой на оси ординат,- константу скорости. 

Частным случаем метода Оствальда - Нойеса является метод опре-

д ( -1 ). и деления порядка реакции по перио ~ полупревращения а = з 

2 
уравнения ( 19.4) тогда получаем 

а из уравнения ( 19 .5)- графический вариант метода: 

( 
2"-

1 
1 J ln"t' 1,2 =ln -(п-l)lna. 

k·n·(n-1) 

Методы Оствальда - Нойеса и метод полупревращения позволяют 

определять любые значения порядка реакции, включая дробные и отри

цательные. 

К дифференциальным методам относится метод Вант-Гоффа. За

nисав уравнение основного nостулата химической кинетики (уравнение 

(17.9)) в виде r = k[A]n, после логарифмирования получим 

ln r = ln k + n ln [А]. 

Соответственно, из двух значений скорости реакции при двух кон

центрациях можно определить порядок реакции: 

ln(r2 /r1) 

n = ------------
ln([A]2 /[А],) 

Применяют также графический вариант этого метода. Для этого 

строят зависимость ln r от ln[A]. Из тангенса угла наклона полученной 
прямой определяют порядок реакции, а из отсекаемого отрезка - кон

станту скорости. Различные значения r и [А] могут быть получены из 
одной кинетической кривой, однако более надежные результаты (с уче

том ошибок эксперимента) получают, используя значения начальных 

скоростей при разных начальных концентрациях реагентов. 

Если кинетическое уравнение реакции имеет вид 

r = k[A]a [В]~, 

то для оnределения порядка реакции по каждому из веществ исnользу

ют метод uзолироваиuя Оствальда, или метод понижения порядка ре

акции. Суть метода состоит в том, что зависимость скорости реакции от 

начальной концентрации одного из реагентов (например, А) изучают 
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при большом избытке второго реагента. В таком случае концентрация 

реагента В в течение реакции остается практически постоянной, и урав· 

нение ( 19.1 О) приобретает вид 

где k • = k[B] 13 • 

Порядок реакции а по веществу А находят одним из рассмотренных 

выше методов. Затем аналогичным образом определяют порядок реак· 

ции Р по веществу В. Можно также определять порядки реакции сразу 

по обоим реагентам. Для этого в уравнение 

ln r = ln k +а· fn[A] + р ·ln[B], 

полученное логарифмированием уравнения ( 19.1 0), подставляют значе· 
ния скорости при разных значениях концентраций обоих реагентов и 

определяют порядки реакцииаир с помощью комnьютерного регрес

сионного анализа. 

1 ПРИМЕРЫl 
Пример 19-1. Внекоторой реакции целого порядка пА~ В концен

трация исходного вещества 0.5 моль·л- 1 была достигнута за 4 мин при 
начальной концентрации 1 моль·л- 1 и за 5 мин при начальной концен
трации 2 моль·л- 1 • Установите порядок реакции. 

Решение. Из первого опыта следует, что период nолурасnада веще

ства при начальной концентрации 1 моль·л- 1 равен 4 мин. Во втором 
опыте при начальной концентрации 2 моль·л- 1 период полураспада ра
вен 1 МИН (ОТ 2 МОЛЬ·Л-I ДО 0.5 МОЛЬ·Л-I -за 5 МИН, ИЗ НИХ ОТ 1 МОЛЬ·Л-\ 
до 0.5 моль·л- 1 

- 4 мин, следовательно напревращение от 2 моль·л- 1 до 
1 моль·л-1 nотребовалась 1 мин). 

Таким образом, при увеличении начальной концентрации в 2 раза 
4 2n-1 

период полураспада уменьшился в = раза, следовательно порядок 

реакции n = 3. 

Пример 19-2. Кинетика реакции первого порядка, в которой проис
ходило образование кислоты, изучалась путем отбора проб реакцион

ной смеси и их титрования одним и тем же раствором щелочи. Объемы 

щелочи, которые пошли на титрование: 

Время, мин о 27 60 

Объем, мл о 18.1 26.0 29.7 

Докажите, что реакция имеет первый порядок. Рассчитайте период 

полураспада. 

Решение. Запишем решение кинетического уравнения для реакции 

первого порядка в виде: 



где а = хф = 29.7 мл. 

Время, мин 

k, мин 1 

Г л а в а 5. Химическая кинетика 

о 

1 а 
k =-ln--. 

1 а-х 

27 

0.0348 

60 

0.0347 

00 

В течение реакции величина k остается постоянной, что и доказыва
ет первый порядок. 

Период полураспада равен 

ln 2 
'tlf2 =--=19.9 мин. 

k 
Пример 19-3. Реакция омыления метилацетата при 298 К описыва

ется уравнением: 

СНзСООСН3 + NaOH = CH3COONa + СН30Н. 

Для этой реакции получены следующие кинетические данные: 

Время, мин 3 5 7 10 15 25 

CNaOH, ММОЛЬ·Л 
-1 7.40 6.34 5.50 4.64 3.63 2.54 

Исходные концентрации щелочи и эфира одинаковы и равны 

0.01 моль·л- 1 • Определите порядок реакции и константу скорости. 
Решение. Запишем кинетические данные в координатах 

ln r- ln СNаон, причем скорость реакции определим через конечные 
изменения концентраций и времени: 

L!c 
r = -- == .--:...--=-

М t2 -11 

(Концентрацию вещества иногда обозначают не квадратными скоб

ками, а буквой с). По этой приближенной формуле скорость лучше оп

ределять в середине временного интервала: t = (t1 + t2)12. Концентрацию 
в этот момент времени определим как полусумму значений на границах 

интервала: с= (ct + с2)/2. Сведем полученные данные в таблицу (учтем, 
ЧТО CNaOH = 10 ММОЛЬ·Л-l ПрИ t = 0): 

t, МИН IIO 4 
6 8.5 12.5 20 

-1 8. 6.87 5.92 5.07 4.13 3.08 CNaOH• ММОЛЬ·Л 

~с -t -1 
r = --, ММОЛЬ·Л ·МИН 

~~ 
0.867 0.530 0.420 0.287 0.202 0.109 

ln r -().143 -(),635 -().868 -1.248 -1.599 -2.216 
ln CNaOH 2.16 1.93 1.78 1.62 1.42 1.12 

График зависимости ln r- ln с представляет собой прямую, описы
ваемую уравнением у= -4.43 + 1.98х. Тангенс угла наклона прямой ра
вен 1 .98, поэтому реакция имеет второй порядок. 
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Этот же вывод можно подтвердить методом подстановки, nредста

вив экспериментальные данные в виде решения кинетического уравне

ния для реакции 2-го порядка с равными начальными концентрациями: 

1 [ 1 1 ] 
k =1 c(t)- с(О) · 

о 3 5 7 10 15 25 

Сr-;аон, ммоль·л 1 10 7.40 6.34 5.50 4.64 3.63 2.54 

k, Л·ММОЛЬ- 1 ·МИН 1 0.01] 7 0.0115 0.0117 0.0116 0.0117 0.0117 

Средняя константа скорости: 

k= 0.01 )65 Л·ММОЛЬ- 1 ·МИН-I = 11.65 Л·МОЛЬ-· 1 ·МИН- 1 • 

l_!АДАЧИl 
19-1. В искоторой реакции nри изменении начальной концентрации 

от 0.502 до 1.007 моль·л- 1 nериод полурасnада уменьшился с 51 до 26 с. 
Определите порядок реакции и константу скорости. 

19-2. В некоторой реакции целого порядка пА ~ В концентрация 
исходного вещества 1.5 моль·л 1 была дости1·нута за 5.0 мин при на
чальной концентрации 3.0 моль·л-1 и за 6.25 мин при начальной кон
центрации 6.0 моль·л- 1 • Установите nорядок реакции. 

19-3. Реакция имеет целочисленный порядок. Отношение времен 
превращения на кратную часть равно t 112 1 t 113 = 2. Оnределите nорядок 
реакции. 

19-4. В реакции А + В ~ АВ начальная скорость измерялась при 
различных начальных концентрациях. Полууены следующие данные: 

(Ajo, МОЛЬ·Л-I IBio, МОЛЬ·Л-I -1 -1 
Го, МОJIЬ•Л ·С 

] .о 1.0 0.025 

0.1 1.0 0.0025 

1.0 0.1 0.00025 

Напишите кинетическое уравнение реакции. 

19-5. В газофазной реакции А + В ~ D скорость измерялась nри 
разлиуных парциальных давлениях реагентов (темnература 300 К). По

лууены следующие данные: 

рд,, Торр Рв, Торр 
-1 -1 r, МОЛЬ•Л ·с 

4.0 15.0 2.59·10 7 

9.0 12.0 1.os-1 о-6 

13.0 9.0 1.64·10 -б 

Определите порядки реакции no веществам А и В. 
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19-6. Скорость реакции 

2HgCI2(p-p) + С2О/-(р-р) ~ 2СГ(р-р) + 2СО2(г> + Нg2СI2(тв) 

измеряли по скорости образования осадка Hg2CI2• Были получены сле

дующие данные: 

1HgCI2), МОЛЬ·Л-1 (C20/"J, моль·л-• -1 -1 r, МОЛЬ•Л •С 

0.020 0.020 6.24·10-8 

0.048 0.020 1.50·10-7 

0.020 0.033 1.70·1 о-7 

0.075 0.033 6.37·10-7 

Определите порядок реакции по каждому веществу. 

19-7. При изучении кинетики реакции иодирования ацетона в ки
слой среде 

были получены следующие данные: 

!СНзСОСН3J, моль·л-1 (Н+), МОЛЬ·Л-1 (12), МОЛЬ·Л-I -1 -1 
Г, МОЛЬ·Л ·С 

0.80 0.20 0.001 4.2·10-6 

1.60 0.20 0.001 8.2·10-6 

0.80 0.40 0.001 8.7·10-6 

0.80 0.20 0.0005 4.3·1 0-6 

Определите порядок реакции по каждому веществу. 

19-8. Фосфид бора получают реакцией между трибромидом бора и 
трибромидом фосфора в атмосфере водорода при высокой температуре 

(> 750 °С). В таблице показана зависимость скорости реакции r от кон
центраций реагентов: 

Температура, 0С (88r3), МОЛЬ·Л-t (P8r3), МОЛЬ·Л-1 (Н2), МОЛЬ·Л-1 

800 2.25·10~ 9.00· 10-6 0.070 

800 4.50·10-6 9.00·10-6 0.070 

800 9.oo-J о·-6 9.00·10-6 0.070 

800 2.25·10-6 2.25-10-6 0.070 

800 2.25·10-6 4.50·1 о·-6 0.070 

800 2.25·10-6 9.00-10 6 0.035 

880 2.25·10-~ 9.00·10--6 0.070 

Определите порядок реакции по каждому веществу и рассчитайте 

энергию активации реакции. 

19-9. Фенилдиазохлорид разлагается по уравнению: 

C6HsN2CI = C6HsC1 + N2. 
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-1 -1 r, МОЛЬ•Л •С 

4.60·10·-В 

9.20·1 o-s 
18.4·1 о 8 

1.15·10'8 

2.30·10-8 

4.60·10-8 

19.6·1 о-8 
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При температуре 323 К и начальной концентрации 10 г·л- 1 были по
лучены следующие результаты: 

t, мин б 9 12 14 18 22 24 2б 30 00 

.з 
VN 'см 19.3 2б.О 32.б 3б.О 41.3 45.0 4б.5 48.3 50.4 58.3 

2 

Оnределите порядок реакции и константу скорости. 

19-10. При изучении кинетики гидролиза сахарозы были nолучены 
следующие данные: 

t, мин о 30 90 130 180 

[C,2Hz201t], М 0.500 0.451 0.3б3 0.315 0.2б7 

Определите порядок реакции и константу скорости. 

19-11. При изучении гомогенно-каталитического разложения nере
киси водорода получены следующие данные: 

/·102
, с о 5.00 8.40 12.84 19.50 31.08 39.30 

[Н2О2], МОЛЬ·Л- 1 0.350 0.227 О.lбО 0.110 О.Обl 0.025 0.0114 

Определите порядок реакции и константу скорости. 

19-12. При изучении кинетики разложения бромистого нитрозила 
nолучены следующие данные: 

Время, с о б 12 18 

(NOBrJ, моль·л· 1 0.0286 0.0253 0.0229 0.0208 

Оnределите порядок реакции. 

19-13. Оксид азота (V) nри б7 ос разлагается no уравнению: 

2N205(r) = 4N02(1) + 02(r)· 

24 

0.0190 

Зависимость концентрации реагента от времени оnисывается еле- ! 
1 

дующими данными: i 

1, мин о 1 2 3 4 5 

[N20s], моль·л·-l 1.000 0.705 0.497 0.349 0.246 0.173 

J 
Оnределите порядок реакции, константу скорости и время nолурас- ! 

лада N20s. 

19-14. Кинетику реакции 2А ~ В, nротекающей в жидкой фазе, 
изучали спектрофотометрически и получили следующие данные: 

t, мин о 10 20 30 40 00 

[8), МОЛЬ·Л -l о 0.089 0.153 0.200 0.230 0.312 

Определите порядок реакции и константу скорости. 
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19-15. Радикал CIO быстро распадается в результате реакции: 

2CIO = Cl2 + О2. 

Были получены следующие кинетические данные: 

t·103
, с 0.12 0.62 0.96 1.60 3.20 4.00 

(Cl0]·106, МОЛЬ·Л-l 8.49 8.09 7.10 5.79 5.20 4.77 

5.75 

3.95 

Определите общий порядок и константу скорости данной реакции. 

19-16. Изучалась кинетика изомеризации цианата аммония в моче
вину: 

Цианат аммония массой 22.9 г растворили в воде и объем раствора 
довели до 1.00 л. При измерении содержания мочевины в растворе по
лучены следующие данные: 

о 20.0 50.0 65.0 150 
о 7.0 12.1 13.8 17.7 

Определите порядок реакции. Рассчитайте константу скорости и 

массу цианата аммония через 300 мин после начала реакции. 

19-17. При термическом разложении ди-трет-бутилпероксида 

(ДТБП) образуются ацетон и этан. Измерение скорости этой реакции 

при 154.7 ос дало следующие результаты: 

Время, мин о 2 3 5 6 8 9 l 1 
Давление ДТБП, Торр 169.3 162.4 159.3 153.4 150.4 144.6 141.7 136.1 

Определите порядок реакции. 

19-18. Определите порядок газофазной реакции А(г) ~ B(r) при 923 К, 
пользуясь зависимостью между временем полураспада и давлением: 

р, Торр. 50 100 200 400 

Т1/2, С 648 450 318 222 

19-19. Разложение диметипового эфира описывается уравнением: 

СНзОСНз = СН4 + СО + Н2 

При изучении кинетики этого процесса измеряли время, за которое 

начальное давление увеличивалось вдвое. Бьши получены следующие 

результаты: 

Начальное давление, Торр 1 28 1 58 150 171 261 321 394 422 

Время, с 1 1ШU\ 1 1500 900 824 670 625 590 508 

Определите порядок реакции. 
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19-20. При изучении кинетики термического разложения оксида 
азота (V) измеряли зависимость периода полураспада от начального 
давления. Были получены следующие результаты: 

Начальное давление, Торр 52.5 139 290 360 

'! I!Z, С 860 470 255 212 

Определите порядок реакции. 

19-21. Кинетика реакции целого порядка описывается уравнением: 

dx 
-=k(a х) 11 • 
dl 

Определите порядок реакции n и константу скорости k, если извест
но, что скорость реакции зависит от времени следующим образом: 

(dx)-2 

dt = 2.82/ + 4.33 . 1 0
3 

(концентрация выражена в Па, время- в секундах). 

§ 20. Влияние температуры 
на скорость химических реакций 

Скорость большинства реакций увеличивается с ростом температу

ры, т.к. nри этом возрастает энергия сталкивающихся частиц и повыша

ется вероятность того, что при столкновении произойдет химическое 

превращение. Для количественного описания температурных эффектов 

в химической кинетике используют два основных соотношения - пра

вило Вант-Гоффа и уравнение Аррениуса. 

Правшzо Вант-Гоффа заключается в том, что при нагревании на 

1 О 0С скорость большинства химических реакций увеличивается в 2 + 4 
раза. Математически это означает, что скорость реакции зависит от 

температуры степенным образом: 

r(T ) (72-TrJ 
__ 2_=у 10 ' 

r(T1) 

гдеу-температурный коэффициент скорости (у= 2 +- 4). 

Правило Вант-Гоффа довольно грубо описывает эксnерименталь

ные данные и применимо только в очень ограниченном интервале тем

ператур. 
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Гораздо более точным является уравнение Арреииуса 1 , описываю
щее температурную зависимость константы скорости: 

k(T) = А ехр [- ~~] , 

где R- универсальная газовая постоянная. 

Это уравнение содержит два параметра, характеризующих химиче

скую реакцию: А - предэкспоненциальный множитель, который не за

висит от температуры, а определяется только видом реакции; Ел - энер

гия активации, которую можно охарактеризовать как некоторую 

пороговую энергию, характеризующую высоту энергетического барье

ра на пути реакции (рис. 17.1). Энергия активации также не зависит от 
температуры. Для большинства реакций в растворе энергия активации 

составляет 50-100 кДж·моль-1, реакции между валентнонасыщенными 
молекулами в газовой фазе характеризуются энергиями активации 

100-200 кДж·моль 1 (см. табл. П-13 в Приложении). 
Экспоненциальный множитель в уравнении Аррениуса можно ин

терпретировать, как долю молекул, энергия которых превышает Ел при 

температуре Т. В самом деле, если рассмотреть больцмановскую функ

цию распределения по энергии: р(Е) = const·exp[-E/(R1)], то доля моле
кул с Е~ Ел дается выражением: 

exp[-E/RT) dE 

N(E ~Е А)=___;."':..___ ____ = ехр [-Е А/ RT]. 

Jexp(- Е/ RT) dE 
о 

Аррениусу принадлежит другой вывод уравнения (20.2). Рассмот
рим его на примере реакции первого порядка: А ~ продукты. Аррениус 

предположил, что в реакцию вступают не все молекулы, а только ак

тивные (А*), причем между активными и обычными молекулами суще

ствует равновесие, а продукты образуются из активных молекул необ

ратимо: 

А +=:! А* ~ продукты. 

Активные молекулы образуются из обычных при поглощении энер

гии Ед. Константа скорости превращения активных молекул в продукты 

(обозначим ее k2), по Аррениусу, не зависит от температуры. Роль тем

пературы, таким образом, сводится только к сдвиrу равновесия А ~ А* 

в ту или иную сторону. 

1 Это уравнение первым вывел Я. Вант-Гофф, а С. Аррениус впоследствии 
объяснил физический смысл параметра ЕА. 
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Рис. 20.1 
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Скорость реакции (20.4) определяется концентрацией активных мо
лекул: 

В условиях равновесия между А и А* эту концентрацию можно вы

разить через константу равновесия: 

[А*]= К,:[ А]. 

Подставляя (20.6) в (20.5), nолучаем, что эффективная константа 
скорости k в кинетическом уравнении r = k [А] равна: 

k= K(k2. 

С учетом того, что k2 - величина постоянная, температурная зави

симость константы скорости определяется уравнением изохоры Вант

Гоффа для константы равновесия: 

dlnk dln 
=----'-

dT dT 

где t!U- тепловой эффект реакции активации А ~ А* nри постоянном 

объеме, который и называют энергией активации. 

Интегрируя (20.8) и обозначая !1U = Ел, получаем уравнение Арре
ниуса (20.2). 

Энергию активации можно определить, измерив константу скорости 

при двух температурах. Из уравнения Аррениуса следует: 

R . 1'r . Т2 . ln ~ . 
Т2 - т. k 1 

Более точно энергию активации определяют по значениям констан

ты скорости при нескольких темnературах. Для этого уравнение (20.2) 
записывают в логарифмической форме 

ЕА 
lnk=InA--

lnk 

Эксперwиенталыюе определение 

энергии активации 

1/Т 

RT 

и представляют зависимость 

константы скорости от тем

nературы в координатах 

ln k - 1 !Т. Тангенс угла на
клона полученной прямой 

равен -Ел!R (рис. 20.1 ). 
Если кинетическое урав

нение (17.9) неизвестно, то 

измерить константу скорости 

нельзя. Вместо нее измеряют 

другие, связанные с ней ве

личины, например начальные 
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скорости реакции или время, за которое выход реакции составит задан

ную величину при разных температурах. Рассмотрим подробнее по

следний метод, который называют методом равных выходов. Пусть 

имеется кинетическое уравнение: 

dx 
- = k(T)f(x), 
dt 

где х- степень превращения,j{х)- неизвестная функция 

Время, за которое выход реакции достигнет заданного значения а., 

находится интегрированием (20.11 ): 

Интеграл в (20.12) не зависит от температуры, поэтому зависимость 
Та от Т имеет аррениусавекий вид: 

'• (Т)= const · ехр( ~~), 
из которого можно найти Ел так же, как это делается для константы 

скорости. Если выход а= 0.5, то метод равных выходов называют ме
тодом полупревращений. 

Уравнение Аррениуса содержит всего два индивидуальных пара

метра. Для более точного описания экспериментальных данных еще в 

19-м веке было предложено трехпараметрическое уравнение: 

k(Т) = ATm ехр[- ~~ J 
хотя параметр т не nолучил физико-химического обоснования 1 • Для 
реакций, у которых предэкспоненциальный множитель слабо зависит от 

темnературы, определяют эффективную, или опытную энергию акти

вации: 

Е оп = RT 2 d ln k . 
dТ 

Подставляя (20.14) в определение (20.15), получим: 

Еоп =Ел +тRТ. 

Если предэкспоненциальный множитель не зависит от температуры, 

то опытная энергия активации равна теоретической энергии активации: 

Еоп = Ел. Если учесть, что значение RT при ко·мнатной температуре со
ставляет всего 2.5 кДж· моль_,, а энергия активации - десятки и сотни 

1 Эrо было сделано позже, когда появились способы теоретического расчета 
константы скорости (см.§ 25). 
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кДж·моль··l, то понятно, что слабая температурная зависимость пре
дэксnоненциального множителя вносит лишь очень небольшой вклад в 

экспериментально измеряемую энергию активации. 

Аномальную зависимость константы скорости от темnературы про

являют некоторые реакции третьего nорядка, а также цепные и фермен

тативные реакции. В реакциях третьего порядка константа скорости 

убывает с ростом температуры: 

т 

Течение ферментативных реакций может осложняться денатураци

ей фермента, nоэтому эффективная константа скорости при нагревании 

сначала возрастает, а затем убывает: 

т 

В цепных экзотермических реакциях возможно явление «теnлового 

взрыва», при котором константа скорости резко возрастает при темnе

ратуре выше некоторого предела: 

т 

L.!!РИМЕРЫ 1 

Пример 20-1. Пользуясь уравнением Аррениуса, оцените, при ка
ких температурах и энергиях активации справедливо правило Вант

Гоффа. 

Решение. Представим правило Вант-Гоффа (20.1) как степенную за
висимость константы скорости: 
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k(T) =В. y<TIIO)' 

где В постоянная величина. Сравним это выражение с уравнением 

Аррениуса (20.2), приняв для температурного коэффициента скорости 
значениеу-е = 2.718: 

Возьмем натуральный логарифм обеих частей этого приближенного 

равенства: 

Т Ел 
ln В + -ln у ~ ln А -- . 

10 RT 

Продифференцировав полученное соотношение по температуре, 

найдем искомую связь между энергией активации и температурой: 

• RT 2 

Ел ~--lny. 
10 

Если учесть, что у принимает значения в интервале 2 <у < 4, то со
ответствующий диапазон изменения энергий активации равен: 

т2 
-<Ел <Т2. 
2 

Если энергия активации (в Дж·моль-1 ) попадает в этот интервал, то 
при данной температуре правилом Вант-Гоффа для оценки влияния 

температуры на скорость реакции пользоваться можно. 

Пример 20-2. Реакция первого порядка nри температуре 70 ос за
вершается на 40% за 60 мин. При какой температуре реакция завершит
ся на 80% за 120 мин, если энергия активации равна 60 кДж·моль-1 ? 

Решение. Для реакции первого порядка константа скорости выража

ется через степень превращения следующим образом: 

1 а l ( ) k=-ln--==--ln 1-а , 
1 а х t 

где а = х!а- степень превращения. 

Запишем это уравнение при двух температурах с учетом уравнения 

Аррениуса: 

Аехр[- Ел ]=--1 
1n(l-a 2 )) 

RT2 /2 

где Ел = 60 кДж·моль -l, Т1 = 343 К, t1 = 60 мин,а1 = 0.4, t2 = 120 мин, 
а2 = 0.8. 
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Поделим одно уравнение на другое и прологарифмируем: 

Подставляя в это выражение приведеиные выше значения, находим 

т2 = 351 к = 78 ос. 

Пример 20-3. Скорость бактериального гидролиза мышц рыб уд
ваивается при переходе от темпертуры -1.1 ос к температуре +2.2 °С. 
Оцените энергию активации этой реакции. 

Решение. Увеличение скорости гидролиза в 2 раза обусловлено 
увеличением константы скорости: k2 = 2k1• Энергию активации по от

ношению констант скорости при двух температурах можно опреде

лить из уравнения (20.3) с Т1 = t1 + 273.15 = 272.05 К, Tz = tz + 273.15 = 
= 275.35 К: 

Е 8.314. 272.05.275.35 1 2 1 3 105 д -1- 130 кДж -1 
л = · П = . · Ж·МОЛЬ - ·МОЛЬ . 

3.3 

Пример 20-4. Для реакции термического разложения N20s энергия 
активации равна 103.5 кДж·моль-1 , а предэкспоненциальный множитель 
в уравнении Аррениуса равен 4.6·10 13 с-1 • Рассчитайте: 

а) период полураспада реагента при -1 о 0С; 
б) время, необходимое для завершения реакции на 90% при 50 °С. 
Решение. Рассчитаем константы скорости: 

k_1o = 4.6·10 13·ехр[-103500 1 (8.314-263)] = 1.28·10-7 с-1 , 

kso = 4.6·10 13-ехр[-103500 1 (8.314·323)] = 8.40· J 0-4 с- 1 , 

Период полураспада при температуре -10 °С: 

1:112 = ln 2 1 (1.28·10-7
) = 5.42·1 06 с= 62.7 сут. 

Время 90%-ного завершения реакции при температуре 50 °С: 

1: = ln 101 (8.40·10-4) = 2740 с= 45.7 мин. 

~AДAЧifl 

20-1. С nомощью правила Вант-Гоффа вычислите, при какой темпера
туре реакция закончится ч~рез 15 мин, если при 20 ос на это требуется 
2 ч. Температурный коэффициент скорости равен 3. 

20-2. Время полураспада вещества при 323 К равно 100 мин, а при 
353 К- 15 мин. Определите температурный коэффициент скорости. 
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20-3. Какой должна быть энергия активации, чтобы скорость реакции 
увеличивалась в 3 раза при возрастании температуры на 1 О 0С: 

а) при 300 К; 
б) nри 1000 К? 

20-4. Реакция первого nорядка имеет энергию активации 25 ккал·моль-• 
. ~ 5 1013 -l п ~ и предэкспоненциальныи множитель · с . ри какои температуре 

время полураспада для данной реакции составит: 

а) 1 мин; 
б) 30 дней? 

20-5. Энергия активации реакции, nриводящей к скисанию молока, рав
на 75 кДж·моль 1

• При темnературе 21 ос молоко скисает за 8 ч. Как 
долго можно хранить молоко в холодильнике nри температуре 5 °С? 
Время скисания можно принять обратно проnорциональным константе 

скорости. 

20-6. В каком из двух случаев константа скорости реакции увеличива
ется в большее число раз: при нагревании от О ос до 10 ос или nри на
гревании от 1 О ос до 20 °С? Ответ обоснуйте с помощью уравнения Ар
рениуса. 

20-7. Используя дифференциальную форму уравнения Аррениуса, вы
ведите связь между энергиями активации прямой и обратной реакций, в 

предположении, что прямая и обратная реакции -элементарные. 

20-8. Энергия активации некоторой реакции в 1.5 раза больше, чем 
энергия активации другой реакции. При нагревании от Т1 до 

Т2 константа скорости второй реакции увеличилась в а раз. Во сколько 
раз увеличилась константа скорости nервой реакции nри нагревании 

от Tl ДО Т2? 

20-9. Константа скорости сложной реакции выражается через констан
ты скорости элементарных стадий следующим образом: 

k 

Выразите энергию активации и nредэкспоненциальный множитель 

сложной реакции через соответствующие величины, относящиеся к 

элементарным стадиям. 

20-10. В необратимой реакции nервого порядка за 20 мин при 125 ос 
степень nревращения исходного вещества составила 60%, а при 145 °С 
такая же степень превращения была достигнута за 5.5 мин. Найдите 
константы скорости и энергию активации данной реакции. 
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20-11. Реакция первого порядка при температуре 25 ас завершается на 

30% за 30 мин. При какой температуре реакция завершится на 60% за 
40 мин, если энергия активации равна 30 кДж· моль -l? 

20-12. Реакция первоr·о порядка нри температуре 25 ас завершается на 
70% за 15 мин. При какой температуре реакция завершится на 50% за 

15 мин, если энергия активации равна 50 кДж·моль- 1 ? 

20-13. Константа скорости реакции первого порядка равна 4.02·10-4 с-1 

при 393 К и 1.98·1 о-3 с -l при 413 К. Рассчитайте предэкспоненциальный 
множитель для этой реакции. 

20-14. Для газофазной реакции HI + СН31 4 СН4 + 12 энергия активации 

равна 140 кДж· моль -l. Константа скорости при 227 ас равна 
3.9·10-3 л·моль- 1 ·с- 1 • Рассчитайте константу скорости при 310 °С. При 
какой температуре константа скорости будет равна 1.0·1 о-3 л·моль-1 ·с-1 ? 

20-15. Для реакции 

Н2 + l2 4 2HI 

константа скорости при температуре 683 К равна 0.0659 л·моль- 1 ·мин-I, 
а при температуре 716 К- 0.375 л·моль- 1 ·мин- 1 • Найдите энергию акти
вации этой реакции и константу скорости при температуре 700 К. 

20-16. Для реакции 

2N20 4 2N2 + О2 

константа скорости при температуре 986 К равна 6.72 л·моль- 1 ·мин-1 , а 
при температуре 1165 К- 977.0 л·моль-1 ·мин- 1 • Найдите энергию акти
вации этой реакции и константу скорости при температуре 1053.0 К. 

20-17. Трихлорацетат-ион в ионизирующих растворителях, содержащих 
Н .. , разлагается по уравнению 

Стадией, определяющей скорость реакции, является мономолеку

лярный разрыв связи С-С в трихлорацетат-ионе. Реакция протекает по 

первому порядку, и константы скорости имеют следующие значения: 

k = 3.11·1 0-4 с- 1 при 90 °С, k = 7.62·1 o-s с- 1 при 80 ас. Рассчитайте: 
а) энергию активации, 

б) константу скорости при 60 °С. 

20-18. Используя справочные данные, рассчитайте период полураспада 

бромэтана на этилен и бромоводарод при: 

а) 100 °С; 
б) 400 °С. 
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20-19. Используя справочные данные, рассчитайте период полураспада 
иодоводорода на иод и водород при начальной концентрации 

0.05 моль·л-1 и темпераrуре: 
а) 600 °С; 
б) 900 °С. 

20-20. Раскручивание двойной спирали ДНК - реакция первого порядка 

с энергией активации 420 кДж· моль -t. При 37 ос константа скорости 
равна 4.90·10-4 мин-1 • Рассчитайте период полупревращения ДНК при 
37 и 40 ос. 

20-21. Для реакции 

СНзСООС2Нs + NaOH ~ CH3C00Na + С2Н50Н 

константа скорости при температуре 282.6 К равна 2.307 л·моль - 1 -мин-· 1 , 
а при температуре 318.1 К- 21.65 л·моль- 1 -мин-i. Найдите энергию ак
тивации этой реакции и констанrу скорости при темпераrуре 343 К. 

20-22. Для реакции 

С,2Н22О11 + Н2О ~ С6Н12О6 + C6Ht206 

константа скорости при температуре 298.2 К равна 0.765 л·моль- 1 ·мин-', 
а при температуре 328.2 К- 35.5 л·моль-1 ·мин· 1 • Найдите энергию акти
вации этой реакции и константу скорости при темпераrуре 313.2 К. 

20-23. Вещество разлагается двумя параллельными путями с констан
тами скорости k1 и k2• Какова разность энергий активации этих двух ре

акций, если при 1 О ос k 1/k2 = 1 О, а при 40 ос k 1/k2 = 0.1? 

20-24. В двух реакциях одинакового порядка разница энергий актива
ции составляет Е2 - Е1 = 40 кДж· моль -t. При температуре 293 К отно
шение констант скорости равно k1/k2 = 2. При какой темпераrуре кон
станты скорости сравняются? 

20-25. Зависимость константы скорости разложения фосфина 

4РН3 ~ Р4 + 6Н2 от температуры выражается уравнением: 

1896 
lgk =---+ 21gT + 12.130. 

т 

Рассчитайте оnытную энергию активации этой реакции nри 800 К. 

20-26. Разложение ацетондикарбоновой кислоты в водном растворе -
реакция первого nорядка. Измерены константы скорости этой реакции 

nри разных температурах: 

о 20 40 60 

2.46 47.5 576 5480 
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Рассчитайте энергию активации и предэкспоненциальный множи

тель. Чему равен период nолураспада при 25 °С? Рассчитайте время, 
необходимое для завершения реакции на 60% при 40 °С. 

20-27. Термическое разложение оксида азота (IV) в газовой фазе 

2N02 -+ 2NO + ~ 

- реакция второго порядка. Измерены константы скорости этой реакции 

nри разных темпера'I)'рах: 

t, ос 350 375 400 425 

k, Л·МОЛЬ 1·C-I 1.57 3.59 7.73 15.8 

Рассчитайте энергию активации и предэкспоненциальный множи

тель. 

20-28. Окисление оксида азота (II) кислородом воздуха - реакция 

третьего порядка. В таблице приведена экспериментальная зависимость 

константы скорости этой реакции от температуры. 

1 ос 
' 

80 143 228 300 413 564 
k 10-9 6 -2 -1 
Ш' , СМ ·МОЛЬ ·С 41.8 20.2 10.1 7.1 4.0 2.8 

Рассчитайте энергию активации и предэкспоненциальный множи

тель для этой реакции. 

20..29. Для реакции изомеризации изоnропенилаллиловоrо эфира энергия 
активации равна 123 кДж· моль_,, а предэкспоненциальный множитель в 
выражении для константы скорости равен 5.4·1 011 с -J. Рассчитайте: 

а) темпера'I)'ру, при которой реагент будет расходоваться со скоро

стью 2% в секунду; 
б) время, необходимое для завершения реакции на 40% при 150 °С. 

20-30. В реакции 

известны константы скорости прямой и обратной реакций: при темпе

ратуре 500 ос k2 = 23 .3, k_2 = 1.05·1 03
, а при температуре 700 ос 

k2 = 9.05·103
, k_2 = 2.08·105 (все константы выражены в см3·моль -l.c-

1
). 

1. Рассчитайте энергии активации и предэкспоненциальные множи
тели прямой и обратной реакций. 

2. Рассчитайте константы равновесия при двух указанных темпера
турах. 

3. ОпределитедНи AS прямой реакции в предположении дер = О. 

4. В реакционный сосуд ввели иодоводород при темnературе 

500 °С. Какая часть иодоводорода разложится? 
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§ 21. Кинетика сложных реакций 

При изучении кинетики сложных реакций, включающих несколько 

элементарных стадий, используют принцип независимости химических 

реакций: 

О Если в системе протекает несколько простых реакций, то ка

ждая из них подчиняется основному постулату химической 

кинетики независи.мо от других реакций. 

Основные типы сложных реакций мы рассмотрим на примере реак

ций первого порядка. 

1. Обратимые реакции: 

А в. 
k.J 

Эта схема описывает реакции изомеризации в газовой фазе или в 

растворе, например: цис-стильбен транс-стильбен, бутан~ изобу

тан, а-глюкоза~ (3-глюкоза и др. 

Закон действующих масс записывается следующим образом: 

Если начальные концентрации веществ А и В обозначить, соответ

ственно, а и Ь и ввести степень превращения х ([А] = а-х, [В] = Ь + х), 
то кинетическое уравнение приобретает вид: 

dx 
dt = k1 (а-х)- k_1 (Ь + х). 

Решение этого уравнения можно выразить через степень превраще

ния, соответствующую достижению равновесия: 

или 

где Хсо определяется условием равенства скоростей прямой и обратной 

реакций: 

Ь+х<Ж> k1 =-, 
а-х<Х> k_1 

откуда следует: 
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(21.4.6) 
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(21.5) 

а 

с 

Рис. 21.1 

(21.8) 

(21.7.а) 

(21.7.6) 
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Уравнения (21.3) для обратимой реакции первого порядка имеют 
такой же вид, как и для необратимой реакции (18.3), (18.4) с той разни
цей, что вместо начальной концентрации фигурирует равновесная, а 

константу скорости необратимой реакции заменяет сумма констант для 

nрямой и обратной реакций. 

При t ~ ос; наступает равновесие, которое характеризуется кон

стантой: 

Кинетические кривые для обратимых реакций первого порядка при

ведены на рис. 21.1. 

t 

(1) 

в А 
с 

А в 

t 

Зависимость концентраций реагента и продукта от времени 

для обратимой реакции первого порядка: (J) К> 1; (2) К< 1 

2. Паршuzельные реакции: 

(1) 

Кинетическое уравнение записывается с учетом принципа незави

симости: 

Решение этого уравнения записывается так же, как и для одной ре

акции первого порядка: 

[А J = а - х = а ехр [ -( k 1 + k 2 )t] . 
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Для параллельных реак

ций в любой момент времени 

отношение концентраций про

дуктов постоянно и определя

ется константами скорости 

элементарных стадий: 

[В] k1 -=-
[D] k 2 

(21.8) 

а 

с 

t 

Зависимость концентраций реагентов и 

продукта от времени для парШlЛельных 
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Кинетические кривые для 

случая двух параллельных ре

акций первого порядка приве

дены на рис. 21.2. 

реакций первого порядка, k1 > k2 Рис. 21.2 

3. Последовательные реакции: 

К таким реакциям относится, например, гидролиз сложных эфиров 

дикарбоновых кислот. 

Пусть в начальный момент времени есть только вещество А. При

меним к этой системе закон действующих масс и принцип независимо

сти химических реакций: 

d[AJ = -k [А] 
dt 1 

dt 1 - (21.9) 

d[D] = k?[B] 
dt -

с начальными условиями 

[А]о =а, [В]о = [D]o =О. 

Решение этой системы 

дает концентрации веществ 

как функции времени (рис. 

21.3): 

t 

Зависимость концентраций веществ 

от вре .... ени в системе двух 
последовательных реакций 

первого порядка при k1 / k2 О. 2 

[А]= aexp(-k1t) 

k 
[В]=а 1 [exp{-k1t)-exp(-k21)] 

k2 -kJ 
[D]=a-[A]-[8]. 

Рис. 21.3 

(21.10) 
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(21.11) 

Рис. 21.4 

(21.12.а) 

(21.12.6) 
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Концентрация промежуточного вещества В достигает максимума при 

Gl -----------------------------~-------------------------

[В] 

k <<k 
1 2 

t 
Зависимость концентрtrции 

промежуточного продукта от времени 

в системе двух последовательных реакций 

при различных соотношениях констант 

скорости первой и второй стадий 

Величина этого мак

симума определяется от

ношением констант k2 1 k1• 

Если оно мало, то проме

жуточный продукт быстро 

накапливается и медленно 

расходуется, его макси-

мальная концентрация 

почти достигает исходной 

концентрации реагента tr. 

Если же оно велико, т.е. 

k2 >> k1, то промежуточ

ный продукт не успевает 

накапливаться и его кон

центрация в любой мо

мент времени мала (рис. 

21.4). В этом случае для 
анализа кинетических уравнений можно использовать приближенный 

метод квазистационарных концентраций (или, что то же, квазистtr

ционарное приближение -см. § 22). 
Кинетическая кривая для продукта D имеет S-образную форму с 

точкой перегиба. Как нетрудно показать из системы уравнений (21.9), 
время достижения точки перегиба равно fmax (21.11 ), то есть совпадает с 
временем достижения максимума [В]. До точки перегиба продукт D на
каплИвается с ускорением, а после нее скорость его образования посто

янно уменьшается. При малых временах концентрация D настолько ма
ла, что его нельзя обнаружить в системе. Время, в течение которого 

продукт практически отсутствует в системе, называют шtдукцщтным 

периодом. Его продолжительность зависит от чувствительности метода, 

применяемого для обнаружения вещества D. 
Если промежуточный продукт В неустойчив, то есть k1 < k2, то че

рез какое-то время слагаемым exp(-k2t) в (21.1 О) можно пренебречь, 
тогда 

то есть отношение концентраций nромежуточного продукта и реагента 

становится постоянным; такое состояние называют переходным равно-
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весием. Если же первая константа скорости намного меньше второй, то 

есть k1 << k2, то в {21.12.б) можно пренебречь величиной k1 в знамена

теле', что приводит к выражению: 

[В] k1 1: 2 -=-=-
[А] k2 1: 1 

Это означает, что отношение концентраций промежуточного этого 

соединения и реагента равно отношению их периодов полураспада. Та

кое состояние называют вековым равновесием. Оно устанавливается 

при временах, много больших периода полураспада промежуточного 

соединения, t >> 't2. 

Для более сложных типов параллельных, последовательных и обра

тимых реакций, включающих реакции второго порядка, методы анализа 

остаются такими же, однако решения кинетических уравнений обычно 

имеют намного более сложный вид {некоторые из них можно найти в 

разделе «Задачи»), а в некоторых случаях они допускают только чис

ленные решения {см., например, задачу 21-31). 

~РИМЕРЫ 1 

Пример 21-1. Для обратимой реакции первого порядка 

kt 
А в 

k.) 

константа равновесия К= 8, а k1 = 0.4 с-1 • Вычислите время, при кото
ром концентрации веществ А и В станут равными, если начальная кон

центрация вещества В равна О. 

Решение. Из константы равновесия находим константу скорости 

обратной реакции: 

k - ~- О.4 - О 05 с- 1 
-l- к- 8 - . . 

По условию, мы должны найти время, за которое прореагирует ров

но половина вещества А. Для этого надо подставить значение x(t) = а/2 

в решение кинетического уравнения для обратимых реакций (21.3 .б) и 
(21.4.б): 

t= 
1 lп х"' = 

1 
ln 

2
k, =-

1
-ln °·8 

=1.84 с. 
(k, + k_,) х.,., - х (k, + k_,) k, - k_, 0.45 0.35 

1 Обычно считают, что одним слагаемым можно пренебрегать по сравнению 
с другим, если они отличаются более чем на два порядка величины, то есть, в 
нашем случае k1 1 k2 < 10-2

• 
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Пример 21-2. В параллельных реакциях первого порядка 

А 

выход вещества В равен 63о/о, а время превращения А на 1/3 .равно 
7 минутам. Найдите k1 и k2. 

Решение. Кинетическое уравнение (21.6) для разложения вещества в 
параллельных реакциях имеет вид уравнения первого порядка, в кото

рое вместо одной константы скорости входит сумма констант скорости 

отдельных стадий. Следовательно, по аналогии с реакциями первого 

порядка, по времени превращения А на 1/3 (x(t) = а/3) можно опреде

лить сумму констант k1 + k2: 

а = ln 1.5 = O.OSS 
а 7.0 

а--

3 

-1 
мин . 

Выход вещества В равен 63%, а вещества D - 37о/о. Отношение 

этих выходов раnно отношению конечных концентраций веществ В и 

D, следовательно оно равно отношению соответствующих констант 
скорости: 

k, 63 
-=-

Решая это уравнение совместно с предыдущим, находим: 

k, = 0.037 мин·-t, k2 = 0.021 мин- 1 • 

Пример 21-3. Имеется следующее равновесие: 

kl 
А В 

~·*~~3 
с 

Как связаны между собой константы k1 - k6? 
Решение основано на принципе детшtыюго равновесия: 

О Если сложная система находится в равновесии, то в каждой 

из эле.ме11тарных стадий также соблюдается равновесие. 

Это означает, что во всех трех процессах: А ~ В, В С и С t= Л 
скорости прямой и обратной реакций равны: 
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k1[A] = k2 [B] 

k3 [B] = k4 [C] 

k5 [C] = k6 [A]. 

Перемножив почленно эти три равенства и поделив левую и правую 

части на произведение равновесных концентраций [А]·[В]-[С], находим 

искомое соотношение между константами скорости: 

Пример 21-4. Кинетика обратимой реакции А~ В измерена при 
двух температурах. Получены следующие экспериментальные данные: 

1) Т= 20 ос 

t, мин о 5 15 С() 

Содержание В в смеси,% 2.0 22.2 43.3 57.8 

t, мин о 3 9 00 

Содержание В в смеси, % 2.0 32.9 55.6 62.8 

Рассчитайте энергии активации прямой и обратной реакций. 

Решеиие. Определим константы скорости прямой и обратной реак

ции при 20 ос. Для этого есть два уравнения: первое для константы 
равновесия и второе- решение кинетического уравнения для обрати

мой реакции: 

.5.._ =К= [В]оо = 57.8 = 1.37 
k_ 1 [А],., 42.2 

х 
(k, + k_ 1 )t = lп "' 

х -х 

""' 

= ln 55.8 
55.8- х 

Во втором уравнении надо использовать среднее значение для сум

мы констант, полученное при двух временах: 5 и l 5 мин. Решение этой 
системы дает: k1(293 К)= 0.0519 мин- 1 , k_1(293 К)= 0.0379 мин- 1 • Реше
ние аналогичной системы при 40 ос дает: k1(3l3 К) = 0.149 мин-\ 
k-1(3 13 К)== 0.0881 мин-1 • 

Для определения энергий активации используем формулу: 

Е= R1JT2 ln k2 . 
r2 -1\ kl 

Е 8.314. 293.3131 0.149 40200 Дж -\ 40 2 кДж -1 = n = ·моль = . ·моль 1 313 - 293 0.05 19 ' 

Е 8.314·293·3131 0.0881 3"'200 д -1 322кД -·1 
1 = П :::= i. Ж·МОЛЬ = . Ж·МОЛЬ • 

- 313-293 0.0379 
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Пример 21-5. В системе протекают две параллельные реакции: 

А+ 2В ~продукты (k1), 

А+ 2С ~продукты (k2). 

Оrношение k1 1 k2 = 5. Начальные концентрации веществ В и С оди
наковы. К моменту времени t прореагировало 50о/о вещества В. Какая 
часть вещества С прореагировала к этому моменту? 

Решение. Запишем кинетические уравнения для первой и второй ре

акций: 

d~~] = 2k1 [А][В] 2 , 

d[C] = 2k [А][С] 2 • 
dt 2 

Поделив одно кинетическое уравнение на другое, избавимся от 

временной зависимости и получим дифференциальное уравнение, опи

сывающее фазовый nортрет системы, т.е. зависимость концентрации 

одного из веществ от концентрации другого: 

с начальным условием [В]о = [С]0• Это уравнением решается методом 

разделения переменных: 

l 5 
-=-+const 
[В] [С] ' 

где константа находится из начального условия: 

l 5 4 
-=----
[В] [С] [В]0 

Подставляя в это решение [В] = [В]0 1 2, находим: [С] = 5[BJ0 1 6 = 

= 5[С]0 16, т.е. к моменту времени t nрореагирует l/6 вещества С. 

L_!АДАЧИl 

21-1. Нарисуйте графики зависимости концентраций веществ А и В от 
времени в обратимой реакции А~ В для двух случаев: 

1) k, > k..,; 
2) kt < k_,. 
В обоих случаях начальная концентрация В не равна О. 
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21-2. Найдите период полуnревращения вещества А в обратимой реак
ции А В ([В]о = 0). 

21-3. Найдите время, за которое вещество А расnадется на 1/3 в обра
тимой реакции А В ([В]о = 0). При каком минимальном значении k2 

вещество А никогда не сможет расnасться на 1/3? 

21-4. Для обратимой реакции nервого nорядка 

в 

константа равновесия К == 1 О, а k1 = 0.2 с- 1
• Вычислите время, nри кото

ром концентрации веществ А и В станут равными, если начальная кон

центрация вещества В равна О. 

21-5. Превращение роданида аммония NH4SCN в тиомочевину 

(NH2)2CS -обратимая реакция nервого порядка. Рассчитайте константы 
скорости nрямой и обратной реакций, исnользуя следующие экспери

ментальные данные: 

t, мин о 19 38 48 60 00 

Доля прореагировавшего 2.0 6.9 10.4 12.3 13.6 23.2 
NH4SCN,% 

21-6. Цис-транс-изомеризация стильбена (1,2-дифенилэтилева) - обра

тимая реакция nервого порядка. Рассчитайте константы скорости nря

мой и обратной реакций, используя следующие экспериментальные 

данные: 

t, с о 1830 3816 7260 12006 00 

Доля 100 88.1 79.3 70.0 48.5 17.0 
цис-изомера, % 

21-7. Один из методов оценки возраста биологических объектов осно
ван на измерении содержания в них оптических изомеров аминокис

лот. В живых организмах отношение концентраций D- и L-изомеров 

nостоянно ([D]o 1 [L]o =а). В мертвых организмах nроисходит рацеми
зация: 

k 
L~D. 

k 

Чему равен возраст биологического объекта, в котором [D] 1 [L] = Ь? 
Решите задачу в общем виде и для образца, содержащего аспарагино

вуюкислоту(k= 1.48·10 5 лет- 1 ,а=0.07,Ь=О.27). 
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21-8. Определите периоды полупревращения веществ в параллельных 
реакциях первого порядка ([А]о =а, [В]о = [0]0 = 0): 

>в 
А kz 

-......:::.... D. 

21-9. В параллельных реакциях первого порядка 

выход вещества В равен 53%, а время превращения А на 1/3 равно 40 с. 
Найдите k1 и k2• 

21-10. Реакция разложения вещества А может протекать параллельно по 
трем направлениям: 

Концентрации продуктов в смеси через 5 мин после начала реакции 
были равны: [В] = 3.2 моль·л- 1 , [С] 1.8 моль·л- 1 , [D] 4.0 моль·л-1 • 
Определите константы скорости k1 - k3, если период полураспада веще

ства А равен 1 О мин. 

21-11. Реакция разложения вещества А может протекать параллельно no 
трем направлениям: 

k1_"/B 

А /k2 С 
~D. 

Концентрации продуктов в смеси через 1 О мин после начала реак
ции были равны: [В]== 1.6 моль·л- 1 , [С] 3.6 моль·л- 1 , [Dl = 7.8 моль·л- 1 • 
Оnределите константы скорости k1 - k3, если nериод полураспада веще

ства А равен 8 мин. 

21-12. Покажите, что nри двух параллельных реакциях 
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энергия активации суммарной реакции разложения А связана с энер

гиями активации отдельных стадий следующим образом: 

E=kiEI+k2E2_ 
kl +k2 

21-13. В системе идут две параллельные газофазные реакции: А +В --+ 
~С (kt), А--+ D (k2). Исходная смесь эквимолекулярна, начальное дав

ление составляет 200 Торр. При практически полном превращении А 
при 227 ос Ре= 10 Торр, а при 327 ос Ре= 39 Торр. Найдите разность 
энергий активации этих реакций. 

21-14. На одном графике нарисуйте зависимости концентрации вещест
ва В от времени в системе последовательных реакций А --+В 4 D для 
двух случаев: 

1) k, >> k2; 
2) k, << k2. 

21-15. Докажите, что максимальная концентрация промежуточного 

продукта в системе двух последовательных реакций первого порядка 

определяется только отношением констант скорости. Найдите эту мак

симальную концентрацию в двух предельных случаях: 

1) k2 1 k1 >> 1; 
2) kz 1 k1 << 1. 

21-16. Найдите зависимость концентрации вещества В от времени в 
системе ([А]о =а): 

k k, 
А _!___ в с ---- __...,.. 

(константы скорости обеих стадий одинаковы). 

21-17. Реакция изотопного обмена протекает по механизму: 

k 
А+В ~ C+D 

k 

с начальными концентрациями [А]о =а, [В]о = Ь, [С]о = [0]0 =О. Найди

те зависимость концентраций веществ А и В от времени и периоды по

лураспада этих веществ. 

21-18. Образец радиоактивного урана массой 100 г распадается по схеме: 

239U 23.5 мин 23~Р _2_.з_s_с_ут_.,. 239Pu 

(над стрелкой указаны периоды полураспада). Рассчитайте массы неп

туния и плутония через: 

1) 20 мин; 
2) 20 суток после начала распада. 
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Определите максимальную массу нептуния, которая может бьrrь 

получена из данного образца урана. 

21-19. Определите индукционный период для образования плутония : 
(см. предыдущую задачу), если начальная масса урана- 10 г, а предел 
обнаружения плутония - 1 о-7 г. 

21-20. Дана кинетическая схема: 

kt 
А~ В+С. 

k.J 

Решите кинетическое уравнение для этой схемы ([А]о = а, [В]о = 
= [С]о =·О) и найдите зависимость концентрации вещества А от времени. 

21-21. Дана кинетическая схема: 

Составьте и решите систему кинетических уравнений для этой схе

мы ([А]о =а, [В]о = [С]о = 0). При каких значениях констант скорости 
k1 - k3 концентрация промежуточного вещества В будет проходить че

рез максимум? 

21-22. Дана кинетическая схема: 

Составьте и решите систему кинетических уравнений для этой схе

мы ([А]0 =а, [В]о = [С]о = 0). Когда достигается максимум концентра
ции промежуточного вещества В? 

21-23. Дана кинетическая схема: 

с. 

Составьте и решите систему кинетических уравнений для этой схе

мы ([А]о =а, [В]о = [С]о = 0). 

21-24. Кинетика обратимой реакции А~ В измерена при двух темпера
турах. Получены следующие экспериментальные данные: 

1) Т= 20 °С 

t, мин о 10 20 00 

Содержание В в смеси,% 2.0 21.5 31.0 39.7 
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2) Т= 40 °С 

t, мин о 3 
Содержание В в смеси, % 2.0 27.1 

• 
Рассчитайте: 

а) энергии активации прямой и обратной реакций; 

б) константы равновесия при двух температурах; 

в) тепловой эффект прямой реакции. 

21-25. В системе протекают две параллельные реакции: 
А+ В~ продукты (k1), 

А + С ~ продукты (k2). 

9 00 

45.2 50.7 

Отношение k1 1 k2 = 7. Начальные концентрации веществ В и С оди
наковы. К моменту времени t прореагировало 50% вещества В. Какая 
часть вещества С прореагировала к этому моменту? 

21-26. Константа скорости прямой реакции цис-транс-изомеризации 
бутена-2 при 417 ос равна 8.52·1 о-7 с -I. Константа равновесия при этой 
температуре равна 1.14. В начальный момент времени присутствует 
только цис-изомер. Определите время, за которое прореагирует 30% бу
тена-2. 

21-27. Константа скорости прямой реакции NH4SCN ~ (NH2)2CS nри 
25 ос равна 7.66·10-7 мин- 1 • Константа равновесия при этой температуре 
равна 1.30. В начальный момент времени присутствует только роданид 
аммония. Определите время, за которое прореагирует 40% исходного 
вещества. 

21-28. Бензол не взаимодействует с водным раствором пероксида водо
рода, но при добавлении в раствор соли двухвалентного железа происхо

дит окисление бензола с образованием фенола и небольших количеств 

дифенила. Предложите трехстадийный цеnной механизм образования 

фенола при окислении бензола, если известно, что ионы Fe2
.,. в этом npo-

2+ 
цессе окисляются до Fe(OH) . Механизм должен включать стадии заро-
ждения, развития и обрыва цеnи. Какая из трех элементарных реакций 

характеризуется наибольшей константой скорости и почему? 

21-29. В газовой фазе при 60 ос протекает реакция по следующему ме
ханизму: 

k1 =11·10-3 c-1 k2 =4.0·10-3 c-1 k3 =2.2·10-3 c-1 

А-----+ В------+ С А. 

4 
Начальные давления веществ А, В и С равны 4.00·1 О Па, 

1.33·1 04 Па и 0.64-104 Па соответственно. Во сколько раз уменьшится 
давление вещества А после окончания реакций? Во сколько раз в ко

нечной смеси вещества С будет больше, чем вещества В, если исход-
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ную смесь нагреть до 100 ос (известно, что энергия активации второй 
реакции на 20 кДж· моль -J больше, чем энергия активации третьей ре
акции)? 

21-30. Для описания некоторых химических и бИологических колеба
тельных систем используют механизм Лотки-Вольтерры: 

А+ Х ~ 2Х (k1), 

х + у ~ 2У (kl). 
У~ В (kз). 

где Х и У - интермедиаты. Вещество А добавляется в систему, а веще

ство В выводится из нее с постоянной скоростью и. Составьте систему 

кинетических уравнений для этой модели и численно решите ее при 

значениях параметров: 

k, = 0.01, 
k2 = 0.03, 
kз = 0.04, 
tl = 0.1' 

[А]о = 5, 
[Х]о = [У]о = 0.5, 

[В]о =О. 

Постройте графики зависимости концентраций всех веществ от 

времени и составьте фазовый портрет системы (зависимость [Х] от [У]). 

21-31. Рассмотрим механизм радикальной полимеризации: 

М+М~М2, 

М2+М~Мз, 

Мп-1 +М~ Мп. 

Составьте и решите систему кинетических уравнений для этого ме

ханизма, предполагая, что мономер М находится в большом избытке и 

его концентрацию можно считать постоянной, а константы скорости 

всех реакций одинаковы. Найдите время, при котором концентрация 

i-го продукта достигает максимума. 

§ 22. Приближенные методы 
.... 

химическои кинетики 

Для большинства сложных реакций, включающих несколько эле

ментарных стадий, кинетические уравнения обычно настолько слож

ны, что их можно точно решить только численным интегрированием. 

В то же время, разные константы скорости, входящие в эти уравнения, 

обычно отличаются друг от друга на много порядков, что позволяет 

при решении кинетических уравнений использовать приближенные 

методы. 
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Рассмотрим в качестве примера последовательность реакций перво

го порядка: 

л.!.l..в~о , 

для которой k2 >> k1• Учитывая соотношение между константами ско

рости, точное решение (21.1 О) системы кинетических уравнений можно 
привести к упрощенному виду: 

[А]= а ехр( -k1t) 

k 
[В]~ а-1 ехр( -k1t) 

kz 

[D]=a-[A]-[B]. 

Из этого приближенного решения следуют два важных вывода. Во

первых, зависимость от времени всех веществ оnределяется только од

ной константой скорости k1• Это означает, что кинетика всего nроцесса 

определяется скоростью самой медленной его стадии, которая характе

ризуется наименьшей константой скорости. Это утверждение, которое 

сnраведливо и для более сложных кинетических схем, называется прип

ципо.w лимитирующей стадии. 

Во-вторых, рассмотрим в приближении (22.1) скорости отдельных 
стадий: 

Очевидно, что 

r 1 =k1[A]=k1aexp(-k1t)], 

r-'! = k2 [B] = k1aexp(-k1t)]. 

то есть мы снова убеждаемся, что nри наличии лимитирующей стадии 

(в данном случае первой) ее скорость оnределяет общую скорость всей 

реакции. 

Из {22.2.а) и {22.2.б) следует, что скорость образования промежу

точного вещества В почти равна скорости его расходования, то есть 

концентрация В во время реакции nрактически не изменяется (см. рис. 

21.3), 

d[B] 1 dt~ О. 

В этом можно убедиться и по-другому: согласно nриближенному 

решению (22.1 ), при k1 << k2 концентрация В в любой момент времени 

очень мала, следовательно мала и скорость ее изменения. В этих усло

виях концентрацию промежуточного вещества считают квазистацио-

1tарной. Условие квазистационарности позволяет выражать концентра

цию промежуточных веществ через концентрации реагентов и тем 

самым уnрощать кинетические уравнения. Например, для приведеиной 

(22.1) 

(22.2.а) 

(22.2.6) 

(22.2.в) 

(22.3) 
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(22.4) 

(22.5.а) 

(22.5.6) 

-----

[В] 

о 25 

Рис. 22.1 
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выше кинетической схемы применение квазистационарного прибли:же

ния позволяет исключить [В] из кинетических уравнений: 

то есть суммарная реакция имеет первый порядок по реагенту. 

Применяя квазистационарное приближение для неустойчивьiХ про

межуточных продуктов, надо иметь в ВИду два обстоятельства. Во

первых, скорости образования и расходования этих продуктов хотя и 

одинаковы (22.2.в ), но изменяются со временем. Во-вторых, если срав
нить концентрации промежуточных веществ и продуктов, рассчитан

ные в квазистационарном приближении, с точными значениями (см. 

рис. 22.1 ), видно, что приближение начинает хорошо работать лишь че
рез небольшое время после начала реакции. Оценить это время можно 

из следующих соображений. В точном выражении (21.1 О) для концен
трации [В] мы пренебрегли одной экспонентой, exp(-k2t), по сравнению 
с другой, exp(-k1t). Это оправданно, если экспоненты отличаются на два 
или более порядков: 

откуда 

21n(l0) 21n(l0) 
t > :::z • 

k2 -kl k2 

Выражение в правой части неравенства примерно соответствует че

тырем периодам полураспада вещества В. Именно это время является 

границей, за которой квазистационарное приближение имеет высокую 

точность. 

(а) 
~----..._...__ 

[D] 

50 75 100 о 25 50 75 

1, с t, с 

Сравнение точных концентраций (сплошная линия) 

для схемы А -+В -+ D с приближенными (пунктир), рассчитанными 
из условия квазистационарности (22.3). а) Промежуточное вещество В; 

б) продукт D. Константы скорости: k1 = 1.0·10-з с-1, k1 =О. 1 с 1
. 
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Приближение квазистационарных концентраций - это основной ме

тод анализа кинетики и механизма химических реакций. Помимо него, 

используют квазиравновесное приближение, суть которого мы поясним 

на примере простейшей кинетической схемы, включающей обратимую 

стадию: 

--.......с. 

Квазиравновесное приближение применяют в том случае, когда 

равновесие в обратимой реакции быстро устанавливается и медленно 

разрушается. Для приведеиной выше схемы это означает, что k2 << k_1• 

Тогда концентрацию промежуточного продукта В можно выразить че

рез константу равновесия: 

kl 
[В]= К ·[А]=- ·[А]. 

k_l 

Скорость реакции равна: 

Это уравнение показывает, что суммарная реакция имеет первый 

порядок по реагенту, причем эффективная константа скорости содер

жит константы скорости всех элементарных стадий. 

Анализ условий применимости рассмотренных приближений пока

зывает, что в некотором смысле они противоположны друг друrу: ква~ 

зистационарное приближение применимо тогда, когда промежуточное 

вещество распадается быстро, а квазиравновесное- когда оно распада

ется медленно. 

~РИМЕРЫl 
Пример 22-1. Используя квазистационарное приближение, опреде

лите скорость образования продукта по схеме: 

k, . k2 
А:::::= В --....... D. 

k_, 

Решение. Применим к промежуточному веществу В условие квази

стационарности (22.3): 

d[B] ---;}( = k1 [А]- k_1 [В]- k2 [B] ~О, 

откуда 
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Скорость образования nродукта: 

Таким образом, мы выразили скорость реакции через концентрацию 

исходного вещества, установили nорядок реакции (nервый) и выразили 

эффективную константу скорости через константы скорости отдельных 

элементарных реакций. 

Пример 22-2. Реакция конверсии пара-водорода в орто-водород 
протекает по следующему механизму (М- инертная частица): 

п-Н2 + М ~ Н + Н + М (k1), 

Н + п-Н2 ~ Н + о-Н2 (k2), 

Н + Н + М ~ п-Н2 + М (kз). 

Используя метод стационарных концентраций, получите выражение 

для скорости конверсии пара-водорода. 

Решение. Из второго уравнения следует, что скорость образования 

орто-водорода равна: 

Для того, чтобы решить задачу, надо исключить из этого выражения 

концентрацию неустойчивого вещества - атомов водорода. Это можно 

сделать, приняв, что она не изменяется со временем: 

d[H] = 2k
1 
[n-H.,] ·[М]- 2k

3
[H] 2 [M] ~О, 

dt -

откуда 

При оценке скорости изменения концентрации [Н] мы учли, что в 

первой и третьей реакциях образуются и расходуются по два атома Н, а 

во второй реакции число атомов Н не изменяется. Подставляя концен

трацию [Н] в выражение для скорости реакции, nолучаем окончатель

ный результат: 

( )

J/2 

r=k,· :: ·[n-H,]"'. 

Из этого результата мы видим, как в сложной реакции может полу

читься дробный порядок. 
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Пример 22-3. Механизм ренатурации ДНК из двух ветвей спирали 
имеет вид: 

k, 
А+ в ~ неуст. двойная спираль, 

k., 
~ k2 v 

неуст. двоиная спираль ___..,.. уст. двоиная спираль . 

Предполагая, что первая стадия - быстрая, а вторая - медленная, 

выведите уравнение для скорости образования устойчивой двойной 

спирали и выразите общую константу скорости реакц11и через констан

ты скорости элементарных стадий. 

Решение. Условия задачи позволяют применить квазиравновесное 

приближение. Концентрация неустойчивой двойной спирали в этом 

приближении равна: 

k 
[неуст. спираль)= К· [А)· [В) =-1 ·[А)· [В]. 

k_, 

Скорость реакции определяется скоростью второй стадии: 

d[уст. спираль] k [ ] kl · k2 [А] [В] r = = 2 неуст. спираль = · · . 
dt k_, 

Образование устойчивой двойной спирали ДНК - реакция второго 

порядка с эффективной константой скорости k = k1·k2 1 k_1• 

Пример 22-4. Скорость реакции 2H2(r) + 2NO(r) ~ N2(I) + 2H20(r) 
описывается кинетическим уравнением: r = k [N0]2 [Н2]. Для этой реак
ции был предложен механизм: 

2NO N202 
NzOz + Н2 ~ Н2О + N20 
N20 + Н2 ~ Н2О + N2 

(k1, k_1, быстр.)~ 

(k2, медл.), 

(k3, быстр.). 

Совместим ли этот механизм с экспериментальным кинетическим 

уравнением? 

Решение. В этой задаче одновременно используются два основных 

приближенных метода: квазиравновесный и квазистационарный. Ско

рость образования азота равна скорости последней реакции: 

Оксид азота (J) N20 медленно образуется во второй реакции и быст
ро расходуется в третьей, поэтому его концентрация все время мала и к 

нему можно применить квазистационарное приближение: 
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откуда следует, что скорость образования азота равна скорости второй 

реакции: 

Равновесие в реакции образования N20 2 устанавливается быстро, nо

этому к N20 2 можно nрименить квазиравновесное приближение: 

Подставляя квазиравновесную концентрацию [N 20 2 ] в выражение 

для скорости второй реакции, находим скорость образования азота: 

Это выражение nолностью соответствует эксnериментальному ки

нетическому закону с эффективной константой скорости k = k1·k2 1 k_1• 

Пример 22-5. Щелочной гидролиз ацетилхлорида - необратимая 

реакция, состоящая из двух элементарных процессов: 

CH3C(O)CI + 01-Г ~ интермедиат (1) ~ nродукты 

Энергетическая диаграм

ма этой реакции приведсна на 

рисунке. 

Определите лимитирую

щую стадию реакции. Выве

дите кинетическое уравнение 

для данной реакции и опреде

лите ее общий rtорядок. Как 

связана общая энергия акти

вации реакции Е с энергиями 

активации отдельных стадий 

(Е1 и Е2)? 

Координата реакции 
Решение. Энергетический 

барьер на первой стадии на

много больше, чем на второй, 

следовательно интермедиат медленно образуется и быстро расходуется. 

Лимитирующая стадия - nервая. В этих условиях можно nрименить 

. квазистационарное приближение: 

Скорость реакции равна скорости лимитирующей стадии; общий 

порядок реакции - второй. Эффективная константа скорости и энергия 

активации реакции равны соответствующим величинам для nервой ста

дии: k= k1, Е= Е1 • 
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~АДАЧИl 

22-1. Механизм некоторой ферментативной реакции имеет вид: 

21.. ~ 
E+S -- ES-- Е+Р. 

k_, k_2 

Используя метод квазистационарных концентраций для комплекса 

фермента с субстратом, выразите скорость образования продукта через 

текущие концентрации фермента, субстрата и продукта. 

22-2. Для реакции N02Cl ~ N02 + 1/2Cl2 предложен следующий двух

стадийный механизм: 

N02CI ~ N02 + Cl, (kt) 
N02Cl + CI ~ N02 + Cl2. (k2) 

Используя метод квазистационарных концентраций, выведите урав

нение для скорости разложения N02Cl. 

22-3. Для реакции синтеза иодоводорода из простых веществ Н2 + 12 ~ 

~ 2Hl предложен следующий механизм: 

12 ~ 21, (k,) 
21 ~ 12, (k2) 
21 + Н2 ~ 2HI. (kз) 

Используя квазиравновесное приближение, выведите уравнение для 

скорости образования Hl и покажите, что данная реакция имеет второй 
порядок. 

22-4. В одной из теорий мономолекулярных реакций предложен сле
дующий механизм активации молекул (схема Линдемана): 

активация: 

дезактивация: 

распад: 

А + А ~ А* + А, (kl) 
А +А* ~ А +А, (k-t) 
А* ~ продукты. (k2) 

Используя метод квазистационарных концентраций, выведите урав

нение для скорости мономолекулярной реакции и определите порядок 

реакции при больших и малых концентрациях [А]. 

22-5. Для тримолекулярной реакции 2NO + 0 2 ~ 2N02 предложен сле
дующий механизм: 

2NO ~ (N0)2, (k1, k_,) 

(N0)2 + О2 ~ 2N02. (k2) 

Определите порядок суммарной реакции, предполагая, что первая 

стадия -быстрая, а вторая- медленная. 
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22-6. Конденсация ацетона (СН3)2СО в водном растворе катализируется 
основаниями, которые обратимо реагируют с ним с образованием кар

баниона С3Н50-. Карбанион реагирует с молекулой ацетона и дает про
дукт реакции. Уnрощенный механизм выглядит так: 

лн +в~ л-+ вн+, (k.) 
А-+ ВН+ ~ АН + В, (k2) 
А- + АН ~ nродукт. (k3) 

Используя метод стационарных концентраций, найдите концентрацию 

карбаниона и выведите уравнение для скорости образования продукта. 

22-7. Составьте кинетические уравнения для следующего механизма га
зофазной реакции: 

А В, 

B+C~D. 

Определите скорость образования продукта в приближении квази

стационарных концентраций. Покажите, что при высоких давлениях ре

акция может протекать по nервому порядку, а при низких давлениях

по второму nорядку. 

22-8. Химическая реакция N20 ~ N2 + 1/202 протекает по следующему 
механизму (М - инертная частица): 

N20 +М~ N20* +М, (kt) 
N20* ~ N2 + О, (k2) 
N20* + М ~ N20 + М, (kз) 
N20 + О ~ N2 + О2. (k4) 

Считая концентрации N20* и О стационарными, найдите выраже
ние для скорости распада N20. 

22-9. Составьте кинетическое уравнение для скорости разложения ок
сида азота (V) по суммарному уравнению 2N20 5(r) ~ 4NО2(г) + 02(r) 
при следующем механизме реакции: 

N20s ~ N02 + NОз, (kt} 
N02 + NОз ~ N20s, (k_,) 
N02 + NОз ~ N02 + О2 + NO, (k2) 
NO + N20s ~ ЗNО2. (kз) 

22-10. Составьте кинетическое уравнение для скорости разложения ок
сида азота (V) по суммарному уравнению 2N20s(r) ~ 4N02(r} + 02(r) 
nри следующем механизме реакции: 

N20s ~ N02 + NОз, (k1) 
N02 + NОз ~ N20s, (k-I) 
N02 + N03 ~ N02 + О2 + NO, (k2) 
NO + N03 ~ 2N02. (kз) 

Указание. Интермедиаты- NO и NОз. 
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22-11. Дана схема цепной реакции: 

АН ~ А + Н, {k1) 
А~ В+ С, (k2) 

АН + В ~ А + D, (k3) 

А+ В~ Р. (k4) 

Назовите стадии зарождения, развития и обрыва цепи. Используя 

метод квазистационарных концентраций, покажите, что образование 

продукта Р оnисывается кинетическим уравнением первого порядка. 

22-12. Дана кинетическая схема: 

сн4 + м ~ СНз + н +м, (k1) 
С Нз + СН4 ~ С2Н6 + н, (kz) 
н + СН4 ~ Н2 + СНз, (kз) 
н+ СНз +м~ СН4 +м. (k4) 

(М - инертная молекула). Используя метод квазистационарных кон

центраций, выразите скорость образования этана через концентрацию 

метана. 

22-13. Реакция разложения бромметана 2СНзВr ~ С2Н6 + Br2 может 
nротекать по следующему механизму: 

CH3Br ~ СН3 + Br, (k1) 

С Нз + СНзВr ~ С2Н6 + Br, (k2) 
Br + CH3Br ~ СНз + Br2, (kз) 
2СНз ~ С2Н6. (k4) 

Исnользуя метод стационарных концентраций, найдите выражение 

для скорости образования этана. 

22-14. Термическое разложение углеводорода R2 протекает по следую
щему механизму: 

R2 ~ 2R, (k1) 
R + R2 ~ Рв + R', (k2) 
R' ~ Р д + R, (kз) 
2R ~ Рд + Рв. (k4) 

где R2, Р д, Р8 - устойчивые углеводороды, R и R' - радикалы. Найдите 

зависимость скорости разложения R2 от концентрации R2. 

22-15. Дана кинетическая схема разложения ацетальдеrида: 

СНзСНО ~ С Нз + СНО, (kt) 
С Нз + СНзСНО ~ сн4 + сн2сно, (k2) 

сн2сно ~ со + СНз, (kз) 
СНз + СНз ~ С2Н6. (k4) 
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Используя nриближение стационарных концентраций, получите 

выражение для скорости образования метана и скорости расходования 

ацетал ьдегида. 

22-16. Реакцию радикального дегидрирования этана можно описать с 
nомощью механизма Райса-Герцфельда, который включает следующие 

стадии: 

инициирование: 

развитие цепи: 

обрыв цепи: 

СНзСНз--)> 2СНз, (k1) 
СНз + СНзСНз --)> СН4 + СНзСН2, (k2) 
СНзСН2 --)> СН2=СН2 + Н, (kз) 
Н + СНзСНз --)> Н2 + СНзСН2, (k4) 

Н + СНзСН2 --)> СНзСНз. (ks) 

Найдите уравнение для скорости образования этилена, если констан

та k1 мала. Как можно изменить условия, чтобы изменился nорядок? 

22-17. Дана кинетическая схема дегидрирования этана: 

С2Н6--)> 2СНз, (k,) 

С Нз + С2Н6 ~ сн4 + C2Hs, (k2) 
C2Hs --)> н + С2Н4, (kз) 
Н + C2Hs ~ С2Н6. (k4) 

• 
Исnользуя nриближение стационарных концентраций, nолучите 

выражение для скорости образования этилена. 

22-18. Химическая реакция 2С2Н6 ~ С4Н1о + Н2 протекает по следую
щему механизму: 

С2Н6 --)> C2Hs + н, (k,) 

н + с2н6 --)> C2Hs + Н2, (k2) 
C2Hs + С2Н6--)> С4Н1о +Н, (kз) 
2C2Hs--)> С4Н1о· (k4) 

Исnользуя метод стационарных концентраций, получите выражение 

для скорости образования бутана. 

22-19. Дана кинетическая схема радикального хлорирования тетрахло
рэтилена в растворе CCI4: 

Cl2--)> 2CI, (k,) 
Cl + C2CI4 --)> C2CI;, (k2) 
C2Cis + Cl2 ~ Cl + C2CI6, (kз) 
2C2Cis ~ C2Cl6 + C2CI4. (k4) 

Используя приближение стационарных концентраций, nолучите 

выражение для скорости образования гексахлорэтана. 

22-20. Реакция образования фосгена СО + Cl2 --)> СОС\2 может проте
кать по следующему механизму: 

Cl2--)> 2CI, (kt) 
2CI --)> Cl2, (k2) 



Г л а в а 5. Химическая кинетика 

СО + Cl ~ COCI, (k3) 

COCI ~ СО + Cl, (k4) 

COCl + Cl2 ~ COCI2 + Cl. (k5) 

Используя метод стационарных концентраций, найдите выражение 

для скорости образования фосгена. 

22-21. При низких температурах скорость реакции CO(r) + N02(r) ~ 
~ СО2(г) + NО(г) описывается кинетическим уравнением: 

r = k [N02]
2

• 

Предложите возможный механизм для этой реакции. 

22-22. Для реакции Канниццаро 2RCHO + он- --+ RCOO- + RCH20H 
предложен следующий механизм: 

RCHO +он- ~ RCH(OH)O-. (kt, k_t) 
RCH(OH)O- +он- RCHO/- + Н2О, (k2, k.2) 

RCH{OH)O- + RCHO ~ RCOO- + RCH20H, {kз) 
RCH02 2- + RCHO ~ RCOO- + RCH20 ·. (k4) 

Найдите выражение для скорости образования соли tарбоновой ки

слоты, используя квазиравновесное приближение для первых двух ре

акций. Чему равен порядок этой реакции: 

а) при малой, 

б) при большой концентрации щелочи? 

22-23. Скорость реакции Сl2(г) + CHClз(r) ~ СС14(г) + HCI(r) описывается 
кинетическим уравнением: r = k [CI2]

112 [СНС13]. Для этой реакции был 
предложен механизм: 

Cl2 ~ 2CI, (k1) 

2Cl ~ Cl2, (k_t) 
СНСiз + Cl ~ ССlз + HCI, (k2) 
ССiз + CI ~ CCI4. (kз) 

Вторая и четвертая реакции - быстрые, третья - медленная. Со

вместим ли этот механизм с экспериментальным кинетическим урав

нением? 

22-24. Для реакции брома с метаном Br2 + СН4 ~ СНзВr + HBr предло
жен механизм: 

инициирование: 

развитие цепи: 

обрыв цепи: 

Br2 + М ~ 2Br + М, (kt) 
Br + СН4 ~ СНз + HBr, (k2) 
Br2 + СНз ~ СНзВr + Br, (kз) 
HBr + СНз ~ СН4 + Br, (k4) 
2Br + М ~ Br2 + М, (ks) 

где М - любая молекула, константы скорости kз и k4 близки по величине. 

Используя квазистационарное приближение, найдите выражение для 
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скорости образования CH3Br как функции концентраций устойчивых ве
ществ и всех констант скорости k1 - k5• Выведите приближенные выра

жения для скорости образования CH3Br в начале и в конце реакции. 

22~25. Реакция Бутлерова RI + HI -)о RН + 12 имеет экспериментальный 

второй порядок: 

d[I 2 ] = k [RI][HI]. 
d/ ЭkСП 

Для этой реакции предложен следующий механизм: 

Rl-)o R + 1, (медл., kt) 
R + HI -)о RН + 1, (быстр., k2) 
R + l2 -)о RI + 1, (быстр., kз) 

I + 1 + М 4 12 + М (быстр., k4) 

(М - произвольная частица, уносящая избыток энергии, выделяющийся 

при рекомбинации атомов иода). Совместим ли этот механизм с экспе

риментальным кинетическим уравнением? Если нет, то какое дополни

тельное приближение необходимо сделать для того, чтобы данная 

теоретическая схема соответствовала опытным данным? Выразите экс

периментальную констанrу скорости и энергию активации через соот

ветствующие величины для отдельных стадий. 

22-26. Окисление муравьиной кислоты бромом в водном растворе опи
сывается суммарным уравнением: 

НСООН + Br2 -)о СО2 + 2Br-+ 2Н+. 

Кинетические исследования показали, что скорость образования 

продуктов (r) зависит от концентраций следующим образом: 

k · [Br2 ] • [НСООН] 
r= . 

[Н+] 

Координата реакции 

Энергетическая диаграмма 

этой реакции имеет вид: 

Механизм реакции вклю

чает три элементарных стадии. 

Предложите механизм, согла

сующийся с кинетическим 

уравнением и с энергетической 

диаграммой. Выведите связь 

между общей константой ско

рости k и константами скоро
сти элементарных стадий. Как 

связана общая энергия актива

ции реакции Е с энергиями ак

тивации отдельных стадий? 
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§ 23. Катализ 

Катализ - изменение скорости химической реакции в присутствии 

катализаторов. Катализ называют положительным, если скорость реак

ции увеличивается, и отрицательным, если скорость уменьшается. При 

гомогенном катСI!lизе реагенты и катализатор находятся в одной фазе, 

при гетерогенном катализе - в разных фазах. 

Катализатор - вещество, участвующее в реакции и изменяющее 

ее скорость, но остающееся неизменным после того, как химическая 

реакция заканчивается. Катализатор, замедляющий реакцию, называ

ют ингибитором. Биологические катализаторы белковой природы на

зывают ферментами. 

Механизм действия катализаторов состоит в том, что они образуют 

промежуrочные соединения с исходными веществами и тем самым изме

няют путь реакции, причем новый путь характеризуется другой высотой 

энергетического барьера, т.е. энергия активации изменяется по сравне

ниюснекатализируемой реакцией (рис. 23.1). В случае положительного 
катализа она уменьшается, а отрицательного - увеличивается. Если из

менение энергии активации составляет АЕ = Енекв:r- Ект:, а предэкспонен-

1 

1 

\ 

\ 

\ 

Координа:rа реакции 

Е~. 

Продукты 
реакции 

Энергетические npoфWlи гомогенной реакции: сплоиtная кривая 

соответствует реакции без катализатора, пунктирная - каталитической 

реакции. Тепловой эффект каталитической реакции- такой же, 
как и в отсутствие катализатора 
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(23.1) 

(23.2) 
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циальный множитель в уравнении Аррениуса (20.2) при добавлении ка
тализатора изменяется не сильно, то отношение констант скорости ката

лизируемой и некаТализируемой реакций будет примерно равно: 

kкп (М) ---ехр-. 

kнекат RT 

Например, при М - 40 кДж·моль -t и Т = 300 К, скорость реакции 
увеличится в 9·1 06 раз. 

Так как изменение термодинамических функций в химических ре

акциях определяется только состоянием реагентов и продуктов и не за

висит от промежуточных стадий (закон Гесса), то катализатор не может 

повлиять ни на тепловой эффект реакции, ни на энергию Гиббса, ни на 

константу равновесия (в случае обратимой реакции). В последнем слу

чае катализатор изменяет лишь время достижения равновесного со

стояния, но не его термодинамические характеристики. 

Гомогенный катализ 

Простейшая схема гомогенного катализа включает обратимое обра

зование промежуточного комплекса катализатора (К) с одним из реаги

рующих веществ и превращение этого комплекса в продукты реакции с 

высвобождением катализатора (рис. 23.1 ): 

kl 
А+К ~АК, 

k_l 

АК+В.!:::...... C+D+K. 

Применеине квазистационарного приближения к этой схеме (при 

условии k2 >> k1) позволяет выразить скорость образования продуктов 

через концентрации реагентов и катализатора: 

r = d[C] = k1k2 [A][B] [К]. 
dt k_1 + k;JB] 

Это уравнение лежит в основе кинетики гомогенно-каталитических 

реакций. Из него видно, что скорость реакции прямо пропорциональна 

концентрации катализатора, что хорошо согласуется с опытными дан

ными для многих реакций. Предельные формы этого уравнения обсуж

даются в задаче 23-2. 
Многие гомогенные реакции катализируются кислотами или осно

ваниями. Реакции, катализируемые ионами н+ (Н30+) или 011, относят 
к специфиче~кому кислотному или осиовному катализу. Простейшие 

механизмы этих реакций включают обратимое взаимодействие субстра

та {S) с каталитической частицей и превращение образующегося ком
плекса в продукт (Р): 
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S + Нз О+ k 1 SH+ + Н2О ~ Р + Нз О+ , 
k_t 

сnецифический кислотный катализ 

- k 1 - k2 -
SH+OH ~ S +Н2О- Р+ОН. 

k.t 
сnецифический основной катализ 

Сnецифический кислотный катализ характерен для реакций дегид

ратации сnиртов и кето-енольной тауrомеризации, а сnецифический ос

новной катализ- для альдольной конденсации. Гидролиз сложных эфи

ров ускоряется как в кислой, так и в щелочной среде. 

Кинетику подобных реакций рассмотрим на nримере специфиче

ского кислотного катализа (см. также nример 23-1). Скорость каталити
ческой реакции nроnорциональна концентрации протонированной 

формы субстрата: 

8 квазиравновесном nриближении эту концентрацию можно выра
зить через константу основности субстрата': 

Кь = аsн+ ан20 = [SH +] 'У sн+ 

аsан1о· [S] 'У s 

где у- коэффициенты активности, а - активности, 

- кислотность среды, оnределяемая с помощью индикатора с известным 

значением Кь. Чем больше значение h0, тем сильнее протонирован суб

страт. 8 разбавленном водном растворе все коэффициенты активности 
и активность воды равны 1, поэтому кислотность совnадает с концен
трацией ионов гидроксония: ho = [Н30+]. 

Логарифм кислотности, взятый с обратным знаком, называют функ

цией кислотности Га.м.мета: 

Но =-lgho. 

Эту величину используют для характеристики кислотности среды в 

концентрированных водных растворах, где активности значительно от

личаются от концентраций. В разбавленных водных растворах функция 

кислотности совnадает с водородным nоказателем: Н0 = рН. 

1 Константа Кь соответствует равновесию S + Н30+ <= SH+ + Н20. 
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Текущая концентрация субстрата связана с его начальной концентра

цией уравнением материального баланса: [S]o = [S] + [SH+]. Учитывая это 
соотношение, а также уравнения (23.3) и (23.5), выражаем скорость ката
литической реакции через начальную концентрацию субстрата: 

r = k[S] 0 , 

где эффективная константа скорости k зависит от кислотности среды h0: 

k = k2Kьho . 
1 + K"h0 

Измеряя константу скорости в растворах с разной кислотностью, 

можно определить значения k2 и Кь. 

Общий кислотный или основной катализ осуществляется кислотами 

(НА) или основаниями (В) Бренстеда: 

S +НА k1 
SH+ +д· ...!::.3..... Р +НА -общий кислотный катализ, 

k.J 

k - k 
SH + В ~ S + ВН+ ____:... Р + В - общий основной катализ . 

k_, 

В этом случае каталитический эффект зависит от природы кислоты 

или основания, служащих катализаторами. Эта зависимость определя

ется, главным образом, силой кислоты или основания. Для реакций об

щего кислотного или основного катализа с одним и тем же субстратом 

известны корреляционные соотношения Еренетеда между константами 

скорости каталитических реакций и константами кислотности (Ка) или 

основности (Kh) катализатора: 

kнА = const ·к;, 

k в = const · К~, 

где а. и р - эмпирические параметры, не превышающие 1 и постоянные 
для данной реакции. 

При кинетическом анализе общего кислотного катализа наряду с 

каталитическим действием кислоты НА необходимо учитывать влияние 

ионов Н30+ и самой воды, поэтому кинетические уравнения имеют вид: 

r = { kНА[НА] + kн~о· (Н 30+] + kн20 [Н 20]) · (S]. 

При постоянных рН и концентрации катализатора это уравнение 

описывает реакцию первого порядка. Аналогичное уравнение для об

щего основного катализа выглядит следующим образом: 
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Из соотношений (23.6) и (23.9) для специфического кислотного ка
тализа следует, что константа скорости зависит от коэффициентов ак

тивности, которые, в свою очередь, определяются ионной силой рас

твора. Поэтому изменение ионной силы раствора может повлиять на 

скорость каталитической реакции. Это влияние называют первичным 

солевым эффектом 1 • Зависимость скорости реакции от ионной силы 
можно анализировать в рамках теории Дебая-Хюккеля (см.§ 11). 

Из соотношений (23 .11) для общего кислотно-основного катализа 
видно, что скорость реакции зависит от концентрации кислоты или ос

нования. Добавление к раствору одноименных ионов А- или ВН+ при

ведет к смещению кислотно-основного равновесия и увеличению этих 

концентраций, поскольку 

что повлияет на константу скорости. Это явление называют вторичным 

солевым эффектом. 

Ферментативный катализ 

Катализаторы биологических процессов, протекающих в живых ор

ганизмах, представляют собой белковые молекулы, которые называют 

ферментами, или энзимами. 

Простейшая схема ферментативного катализа включает обратимое 

образование промежуточного комплекса фермента (Е) с реагирующим 

веществом (субстратом, S) и превращение этого комплекса в продукт 
реакции (Р): 

Применение квазиравновесного приближения к этой схеме (при ус

ловии k2 << k_ 1) с учетом уравнения материального баланса [Е] = 

= [Е]0 - [ES] (индекс «0» обозначает начальную концентрацию) позво
ляет выразить скорость образования продукта через начальную концен

трацию фермента и текущую концентрацию субстрата: 

d[P] k2 [E]0 (S] 
r = -- = --=--..;;..._- ' 

dt К5 +[S] 

где Ks = k_ 1 1 k1 = [E]·[S] 1 [ES]- субстратная константа. 

1 Первичный солевой эффект характерен не только для каталитических ре
акций, но и для любых реакций с участием ионов в растворе. 
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Таблица 23.1 
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. При увеличении концентрации субстрата скорость реакции стре
мится к предельному значению: rmax = k2·[E]0• Скорость реакции связана 

с максимальной скоростью соотношением: 

rmax [S] r-...._._.;.;.;:.;;;.:.__ 
- К5 +[S]. 

Обычно в эксперименте измеряют зависимость начальной скорости 

ферментативной реакции от начальной концентрации субстрата: 

r0 = fi[S] 0). Проведение таких измерений для ряда начальных концен

траций позволяет определить параметры уравнения (23.1 3.б)- Ks и r max· 

Чаще всего для анализа кинетических схем ферментативного ката

лиза используют метод стационарных концентраций (k2 >> k1). Приме

неине этого метода к nростейшей схеме катализа дает уравнеиие Миха

элиса-Ментен: 

d[P] r max [S] 
r = -- = __;=-;;;.."_;;;-' 

dt Км +[S] 

где rmax = k2·[E]0 - максимальная скорость реакции (при бесконечно боль

k +k 
шой концентрации субстрата), К м = 2 

-J -константа Михаэлиса. 
k, 

Эта константа равна концентрации субстрата, при которой скорость 

реакции равна половине максимальной скорости. Константа Михаэлиса 

характеризует специфичность фермента по отношению к субстрату 

(чем меньше константа, тем больше сnецифичность). Тиnичные значе

ния Км- от 1 0-{) до 1 о-2 МОЛЬ· Л-! (табл. 23.1 ). Константу скорости k2, ко
торая характеризует активность фермента, иногда называют числом 

оборотов фермента. Она равна числу молекул субстрата, которые пре

вращаются на активном центре фермента в единицу времени, и может 

изменяться в nределах от 0.5 до 106 с- 1 (табл. 23.2). 

Константы Михаэлиса некоторых ферментов 

Фермент Субстрат Константа Михаэлиса 

Км, мкмоль·л-1 

Химотрипсин Ацетил-L-триптофанамид 5 000 
Лизоцим Гекса-N-ацетилглюкозамин 6 

13-Галактозидаза Лактоза 4000 

Карбоанrидраза COz 8 000 

Пениuиллиназа Бензилпенициллин 50 

Пируваткарбоксил аза Пируват 400 
нсо3- 1 000 

АТФ 60 

Арrинин-тРНК-синтетаза Арrинин 3 
тРНК 0.4 
АТФ 300 
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Число оборотов некоторых ферментов 

Фермент Число оборотов k1, с-1 

Карбоангидраза 600 000 

3-Кетостероидизомераза 280 000 

Ацеtилхолинэстераза 25 000 

Р-Ам ил аза 18 000 

Пенициллиназа 2 000 

Лактатдегидрогеназа 1 000 

Химотрипсин 100 

ДНК полимераза 1 15 

Триптофансинтетаза 2 

Лизоцим 0,5 

Уравнение (23.14) можно записать в других координатах, более 
удобных для обработки экспериментальных данных: 

1 1 Км l 
-=--+--·-
r r max r max [S] 

(координатыЛайнуивера-Берка)или 

(координаты Иди-Хофсти, см. пример 23-2). 
Для определения параметров Км и rmax по уравнениям (23.16.а) и 

(23.16.б) проводят серию измерений начальной скорости реакции от на

чальной концентрации субстрата и представляют экспериментальные 

данные в координатах 1/r0 - 1/[8]0 или ro- ro/[8]0• 

Иногда течение ферментативной реакции осложняется присутстви

ем ингибиторов - веществ, способных образовывать комплексы с фер

ментом или фермент-субстратным комплексом. Различают конкурент

ное, неконкурентное и смешанное инrибирование. 

При конкурентном механизме ингибитор (1) конкурирует с субстра
том за активные участки фермента (рис. 23.2). Как только ингибитор 
занимает активный центр фермента, субстрат уже не может связаться с 

последним. Простейшая кинетическая схема данного процесса имеет 

вид: 

k 
E+S 

k_l 

Е + 1 ::;;::::!:: EI , 

k2 
ES- Е+Р, 

К, = [E][I] 1 ([EI]) . 
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Фермент 

Конкурентное 
ингибирование 

Фермент 

Не конкурентное 
ингибирование 

Фермент ЕиS 

о 

о 
Ингибиторы Субстрат 

ЕиS Е и 1 

Е и 1 ЕиSиl 

Схемы конкурентного и неконкурентного ингибирования 

Применеине квазистационарноrо приближения к комплексу ES и 
квазиравновесного приближения к комплексу El с учетом уравнений 

материального баланса [Е] + [ES] + [EI) = [Е]0 и [1] R:: [1]0 дает для скоро

сти реакции уравнение типа (23.14 ): 

r max[S] 
r = -...::==----

Кме.D + [SJ' 

где эффективная константа Михаэлиса связана с исходной концентра

цией ингибитора: 

К = k2 + k_, . (t + [I]o J =К . (1 + [I]o J. 
M.jf k К М К 

1 1 1 

Величину К1 = [Е} [I] 1 [EI], которая представляет собой константу 
диссоциации комплекса фермента с ингибитором, называют констан

той ингибирования. Таким образом, при конкурентном ингибиронании 

увеличивается константа Михаэлиса, а максимальная скорость фермен

тативной реакции остается неизменной. Это объясняется тем, что nри 

высоких концентрациях субстрата он вытесняет ингибитор из активных 

центров фермента. 
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При неконкурентном механизме ингибитор обратимо связывает как 

фермент, так и промежуточный комплекс фермента с субстратом. Про

стейшая кинетическая схема данного процесса имеет вид: 

E+S 
kl 

ES 
k2 - - Е+Р, -k_l 

E+l ~ El, К1 = [E][I] 1 ([EI]) , 

ES +1 ~ ESI, К1 = [ES][I] 1 ([ESI]). 

где предполагается, что константы диссоциации комплексов EI и ESI 
одинаковы: [E]-[I] 1 [EI] = [ES]·[I] 1 [ESI] = К1 • Связывание субстрата с 

ферментом уже не зависит от присутствия ингибитора, однако до тех 

пор, пока ингибитор связан с ферментом, реакция происходить не мо

жет (рис. 23.2). 
Применение квазистационарного приближения к комплексу ES и 

квазиравновесного приближения к комплексам El и ESI с учетом урав
нений материального баланса [Е] + [ES] + [EI] + [ESI] = [Е]о и [1] ~ [1]0 

дает для скорости реакции уравнение тиnа (23 .14 ): 

r max [S] 
eff 

r= ' 
Км +[S] 

где эффективная максимальная скорость связана с начальной концен

трацией ингибитора выражением: 

kz[E]o 
r = = 
тaxeff [1) [I] 

1+-0 1+~ 
Kr Kr 

При неконкурентном ингибиронании максимальная скорость реак

ции уменьшается, а константа Михаэлиса остается неизменной. 

Смешанное ингибирование оnисывается более сложными кинетиче

скими схемами. При смешанном ингибиронании изменяются и констан

та Михаэлиса, и максимальная скорость ферментативной реакции. 

Гетерогенный катализ 

В каталитических реакциях, протекающих на nоверхности твердого 

катализатора, можно выделить пять основных стадий: 

1) диффузия вещества к поверхности катализатора; 

2) обратимая адсорбция вещества; 

3) реакция на поверхности, в адсорбционном слое; 

4) обратимая десорбция продуктов с поверхности; 

5) диффузия nродуктов реакции от поверхности в объем. 

Общая скорость каталитической реакции определяется скоростью 

самой медленной из этих стадий. 
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Если не рассматривать диффузию и считать, что равновесие ад

сорбция +=:! десорбция устанавливается быстро, то скорость каталитиче
ской реакции определяется скоростью реакции в адсорбционном слое, 

где роль реагента играют свободные адсорбционные центры. Простей

ший механизм гетерогенного катализа описывается схемой: 

S( газ) + аде. центр kадс 

kдес 

kl k2 
S(адс) - Р(адс) - Р(газ). 

На энергетическом профиле реакции, протекающей на поверхности 

катализатора, появляются дополнительные максимумы и минимумы 

(рис. 23.3), связанные с процессами адсорбции реагентов (1 -+ 4), де
сорбции продуктов (S-+ 6) и химической реакции в адсорбционном слое 
( 4 -+ S). Кажущаяся энергия активации гетерогенной реакции Erer каж. 

меньше истинной энергии активации в адсорбционном слое Erer.иc:r. на ве

личину теплового эффекта адсорбции реагента: 

Еrет.каж. = Еrет.ист. -IАНалсl· 

Координата реакции 

Изменение энергетического профиля гомогенной реакции 

при гетерогенном катализе. Сппошная кривая соответствует 

реакции без катализатора, пунктирная -каталитической реакции. 

1 -реагенты, 2- гомогенный активированный комппекс, 
3 - адсорбированный активированный ко.мппекс, 4- адсорбированные 
реагенты, 5- адсорбированные продукты, 6- продукты в объеме 

В общем случае уравнение химической реакции на поверхности 

можно записать следующим образом: 
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VtSJ(aдc) + ... + An (аде. центров)--+ Vt'Pt(aдc) + ... 

Согласно закону действующих масс для гетерогенной реакции, ско

рость реакции пропорциональна произведению степеней заполнения 

поверхности реагентами и свободными центрами: 

r :;: k,e~: ... egn' 
где степени заполнения е при условии адсорбционного равновесия оп

ределяются по уравнению Ленгмюра ( 1 0.8): 

1 
ео=--------------------

1 + L,KL,s Ps +:LKLP РР 
k k k k •k k 

(Кс - константы адсорбционного равновесия, р- парциальные давле

ния). Таким образом, скорость гетерогенной каталитической реакции 

определяется давлениями не только реагентов, но и продуктов реакции. 

Примен им уравнения (23.2 1) и (23.22) к простейшему случаю -
реакции изомеризации на поверхности гетерогенного катализатора: 

S(адс)--+ Р(адс). В этой реакции изомеризации свободные адсорбцион

ные центры не участвуют (An = 0), поэтому скорость реакции пропор
циональна степени заполнения поверхности молекулами реагента: 

Г= k165 , 

а степень заполнения определяется по уравнению Ленгмюра: 

е _ KL,sPs 
s-

l + кL,sPs + KL,PPP 

Скорость реакции равна: 

k1Kc.sPs 
r = -----~----

1 + кL,sPs + KL,PPP 

Рассмотрим предельные случаи полученного кинетического урав

нения. Если адсорбционная способность реагента и продукта мала, 

KL,sPs << l, KL,PPP << 1, то степень заполнения пропорциональна пар
циальному давлению реагента и реакция имеет первый порядок: 

r = k,KL,sPs. 

При этом эффективная константа скорости включает два сомножи

теля, каждый из которых экспоненциально зависит от температуры: 

k = А ехр(- Еге::г.ист. ) 
t 1 RT ' 

( 
Мадс J К1 s = const ·ехр · . ,,. RT 
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Экспериментальная энергия активации складывается из энергии ак

тивации гетерогенной реакции и энтальпии адсорбции (которая обычно 

имеет отрицательное значение), что подтверждает уравнение (23.20) 
Если же адсорбционная способность продукта мала, а реагента ве

лика, KL,PjJp << l << KL,sPs. то почти вся поверхность заполнена моле
кулами реагента, скорость реакции постоянна: 

r=k1 

и реакция имеет нулевой порядок. Этот режим соответствует макси

мальной загрузке катализатора. 

Кинетика двухсубстратных реакций на поверхности катализатора 

рассмотрена в примере 23-5. 

~РИМЕРЫ 1 

Пример 23-1. Опишите кинетику реакции специфического кислот
ного катализа в разбавленном водном растворе, используя квазиравно

весное приближение. Выразите скорость образования продукта через: 

а) текущую, 

б) исходную концентрацию субстрата. 

Коэффициенты активности принять равными единице. 

Решеиие. Скорость образования продукта nропорциональна концен

трации протонированной формы субстрата: 

В квазиравновесном приближении эту концентрацию можно выра

зить через константу основности субстрата: 

(в разбавленном растворе коэффициенты активности принимаем рав

ными 1 ). Отсюда следует, что скорость реакции прямо пропорциональ
на текущей концентрации субстрата, а реакция имеет второй порядок: 

Текущая концентрация субстрата связана с его начальной концен

трацией уравнением материального баланса: 

[S]0 = [SJ + [sн+ J. 

Если учесть связь [S] и [SH+] через константу основности и выра
зить [SH+] через [S]0, то получим следующее выражение для скорости 
реакции: 
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Пример 23-2. Найдите константу Михаэлиса и максимальную ско
рость гидролиза аденозинтрифосфата, катализируемого миозином, по 

следующим кинетическим данным: 

0,25-.-------·-----------. 

0,20 

-; 
у 

0,15 :::: 
.Q 

а 
~ 0,10 
ъ 

lo... 0,05 

0,00 +-...--.--.~-.-~--.--.--..-,-.....--т--.,.--,,..;>о-j 
о 5 10 15 

r 1 [S] · 103
, с- 1 

Решение. Уравнение Михаэлиса-Ментен в данных координатах 

имеет вид (23.16.б), следовательно, точки пересечения с осями имеют 

координаты: (О; Гmах) для оси ординат, (rmaxiKм; О) для оси абсцисс. Пер
вая точка пересечения дает значение rmax = 2.1·10-6 моль·л-1 ·с-t. Вторая 
точка позволяет найти константу Михазлиса: 

ГmахfКм = 14.6·1 0-3 С-\, Км = 2.1·10-6 f 14.6·1 0-3 = 1.44·10-4 МОЛЬ·Л-1 . 

Пример 23-3. Ферментативная реакция (Км = 2. 7 ·1 о-3 МОЛЬ· л -l) по
давляется конкурентным ингибитором (К1 = 3.1·10-5 моль·л-1 ). Концен
трация субстрата равна 3.6·1 о-<~ моль· л -l. Сколько ингибитора понадобит
ся для подавления реакции на 65%? Во сколько раз надо повысить 
концентрацию субстрата, чтобы уменьшить степень подавления до 25%? 

Решение. 1) Конкурентное ингибирование описывается формулами 
(23.17) и (23.18). 65%-ное подавление реакции означает, что скорость 
ингибируемой реакции составляет 35% от скорости реакции в отсутст
вие ингибитора: 

откуда следует, что 

Км · 1+-0 +[S]=-·(Км +[S]). ( 
[1] ) 1 
к, 0.35 

В этой формуле известны значения Км, К1 и [S]. Концентрация ин-
гибитора равна: 

[ о.65 к ( [S] t) 6 5 I o-s -1 1) =--· · -+ = . · МОЛЬ·Л . 0 
0.35 

1 Км 

335 



336 Г л а в а 5. Химическая кинетика 

Уменьшение стеnени инrибирования до 25% означает, что скорость 
инrибируемой реакции составляет 75% от нормальной: 

где в данном случае известны Км, К1 и [1]0• Отсюда можно выразить ис

комую концентрацию субстрата: 

(
[1]0 1 ) Км· -+1---
К 0.75 

(S)= ~ = ).4-10-2 МОЛЬ·Л- 1 • 
--1 
0.75 

Таким образом, для уменьшения стеnени ингибирования до 25% 
концентрацию субстрата надо увеличить в 1.4-1 о-2 1 3.6·1 0-4 = 40 раз. 

Пример 23-4. Простейшая схема активации ферментативной реак
ции оnисывается уравнениями: 

Ks k 
Е+ S :;;::==:: ES ...2.,. Е+ Р Ks = [E][S] 1 [ES], 

Кл pk 
ES+A ~ ESA ~ Е+Р+А, Kл=[ESJ[A]/[ESA]. 

где А - активатор, р > 1, Ks - константа диссоциации комnлекса фер

мент-субстрат, Кл - константа диссоциации комnлекса фермент

субстрат-активатор. 

Используя квазиравновесное приближение для комплексов ES и 

ESA, определите параметры уравнения Михаэлиса-Ментен. Во сколько 
раз эффективная максимальная скорость больше максимальной скоро

сти ферментативной реакции без активатора? 

Решение. Для нахождения скорости реакции образования продукта 

запишем систему из четырех уравнений: 

1) определение скорости, 
2) материальный баланс по ферменту, 
3)-4) конста1-1ты двух квазиравновесий: 

d[P] 
r =-= k2[ES] + pk2[ESA] 

dt 

[Е] 0 =[Е]+ [ES] + [ESA] 

[Е]= [ES]_& 
[S] 

[ESA] = [ES] [А] 
Кл 
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Подставляя концентрации фермента и комплекса ESA в выражение 
для начальной концентрации фермента, находим текущие концентра

ции комплексов ES и ESA: 

[ES] = [Е] о 
К [А]' 
_s +1+-
[S] КА 

[ESA] = [ES] [А] . 
КА 

С помощью этих концентраций выражаем скорость образования 

продукта: 

Максимальную скорости активируемой реакции находим, устремив 

[S] к бесконечности: 

Эта скорость больше максимальной скорости неактивируемой реак-

(1+Р~:) 
ции k2[E]o в [ раз. 

l + А] 
КА 

Подставляя Гmах в r и приводя полученное выражение к виду: 

r [S] 
r = max , находим аналог константы Михаэлиса для активируемой 

Км +[S] 

реакции: 

Пример 23-S. Напишите кинетические уравнения для двухсубстрат-
ной реакции на поверхности катализатора. Рассмотрите два случая: 

а) реакция протекает между двумя адсорбированными реагентами; 

б) один из субстратов реагирует из газовой фазы. 

Решение. а) Скорость химической реакции между двумя субстратами 

на поверхности 

S 1 (адс) + S2(адс) ~ Р(адс) +аде. центр 
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пропорциональна произведению их степеней заполнения, которые 

определяются уравнением Ленгмюра (23.22): 

б) Если один из субстратов реагирует непосредственно из газовой 

фазы: 

S1(адс) + S2(газ) ~ Р(адс), 

то скорость реакции пропорциональна степени заполнения одного 

субстрата и давлению другого и, с учетом уравнения Ленгмюра, 

кинетическое уравнение имеет вид: 

l2АдАчИl 

23-1. Докажите, что если бы катализатор влиял на положение химичем 
ского равновесия, то можно было бы построить вечный двигатель вто

рого рода, то есть полностью превращать теплоту химической реакции 

в работу в циклическом процессе. 

23-2. При каких условиях уравнение (23.2) описывает кинетику реакции: 
а) второго, 

б) третьего порядка? 

23-3. Пиролиз ацетальдегида в газовой фазе характеризуется энергией 
активации 190 кДж·моль-1 . В присутствии катализатора- паров иода
энергия активации уменьшается до 136 кДж·моль- 1 • Во сколько раз воз
растает скорость реакции в присутствии паров иода при 200 °С? 

23-4. Представьте соотношение (23.9) между k и h0 в линейной форме, 

позволяющей определить параметры k2 и Кь с помощью линейной реrм 

рессии. 

23-5. Опишите кинетику реакции специфического основного катализа в 
квазиравновесном приближении. Выразите скорость образования про

дукта через: 

а) текущую, 

б) исходную концентрацию субстрата. 

Как зависит эффективная константа скорости от рН? Коэффициен

ты активности и активность воды примитеравными единице. 
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23-6. Используя корреляционные соотношения Бренстеда для общего 

кислотного катализа, найдите связь между энергией активации катали

тической реакции и энергией Гиббса ионизации катализатора. 

23-7. Дnя радикальных реакций в газовой фазе экспериментально обна
ружена линейная зависимость между энергией активации Е и тепловым 

эффектом М/: 

Е=а+ ~М/. 

Определите параметры этой зависимости для элементарных реак

ций паров натрия с хлорпроизводными метана, пользуясь следующими 

данными: 

R-CI Энергия связи R-CI~ Энергия активации реакции, 
кД -1 Ж·МОЛЬ RCI + Na-+ R + NaCI, кДж·моль-1 

CH3CI 349 37.0 
CH2CI2 328 20.5 
CHCI3 308 8.4 

CCI4 286 о 

NaCl 411 -

23-8. Дnя теоретического объяснения линейной зависимости Е= а + ~LVi 
(см. задачу 23-7) используют простую модель, в которой химическую ре
акцию рассматривают как движение частицы по координате реакции, 

причем зависимость энергии исходных веществ и продуктов реакции от 

этой координаты- линейная: 

Epear(x) = alxl, ЕЛJюд(х) = Ь lx- Rl + LVi. 

Найдите связь между параметрами а и f3 и параметрами модели а, Ь 
и R. 

23-9. Гидролиз ацетилхолина катализируется ферментом ацетилхоли

нэстеразой, число оборотов которой составляет 25000 с- 1 • Сколько 
времени потребуется ферменту для расщепления одной молекулы аце

тилхолина? 

23-10. Изобразите график зависимости скорости ферментативной реак

ции от концентрации субстрата. Как по графику определить константу 

Михаэлиса? 

23-11. Составьте систему кинетических уравнений для схемы Михаэли

са ферментативной реакции и численно решите ее при значениях пара

метров: 

k1 = 0.83·105
, k_1 = 10-4, k2 = 104

, [S]o = 1, [Е]0 = 10-4. 
Постройте графики зависимости концентраций всех веществ от 

времени. 
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23-12. Найдите приближенное решение системы кинетических уравне
ний для схемы Михаэлиса в начальный период времени (в так называе

мом предстационарном состоянии) и определите зависимость концен

трации продукта и комплекса ES от времени. Как связан период 

индукции с кинетическими константами и начальной концентрацией 

субстрата? 

23-13. ~я некоторой ферментативной реакции константа Михаэлиса 
равна 0.035 моль·л- 1 • Скорость реакции при концентрации субстрата 
0.110 моль·л- 1 равна 1.15·10-3 моль·л- 1 ·с- 1 • Найдите максимальную ско
рость этой реакции. 

23-14. Начальная скорость окисления сукцината натрия в фумарат на
трия под действием фермента сукциноксидазы была измерена для ряда 

концентраций субстрата: 

[S], моль·л- 1 0.01 0.002 0.001 0.0005 0.00033 

r·106 МОЛЬ·Л- 1 ·С-l > 1.17 0.99 0.79 0.62 0.50 

Определите константу Михаэлиса данной реакции. 

23-15. Начальная скорость выделения 0 2 при действии фермента на 

субстрат была измерена для ряда концентраций субстрата: 

[S], МОЛЬ·Л-I 0.050 0.017 0.010 0.005 0.002 

r, ММ3·МИН-J 16.6 12.4 10.1 6.6 3.3 

Определите константу Михаэлиса данной реакции. 

23-16. Найдите константу Михаэлиса и максимальную скорость катали
тического разложения rидроперекиси тетралина по следующим кинети

ческим данным: 

5 -.------------------------, 

4 

-;' 

'-! 
• 3 =: 

..Q 

а 
::::2! 2 

"" о 

1.. 

3 6 4 1 
r 1 [SJ · 10, с· 

9 12 

23-17. Найдите константу Михаэлиса и максимальную скорость катали
тического окисления циклагексена трет-бутилпероксидом по следую

щим кинетическим данным: 
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"";" 2 
f.i' 

'7 
t::: 
.ь 
t::: 
~ 
~ ... 1 о 

1... 

0+-~~~~~~~~~~~~~--~ 

о 4 

23-18. Найдите константу Михаэлиса и максимальную скорость гидро
лиза карбобензилоксиглицилфенилаланина под действием карбокси

пептидазы по следующим кинетическим данным: · 

12т--·-·---------------------------. 

9 
ч 

-; 
,.Q 

а 
:::.!1 6 
t::: 

..... 
10 - 3 
'~... 

о 
о 20 40 60 80 100 120 

[SГ 1 , л · моль -1 

23-19. Определите значения константы Михаэлиса и максимальной 

скорости для гидролиза метилового эфира N-ацетил-L-валина, катали

зируемого а.-химотрипсином. Экспериментальные данные о зависимо

сти начальной скорости от концентрации субстрата: 

(Sio, М r0·106
, М·с-1 

0.200 4.57 
0.124 3.83 
0.124 3.84 
0.091 3.33 

0.091 3.31 
0.071 2.97 
0.071 2.93 
0.060 2.67 
0.060 2.74 
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23-20. Определите значения константы Михаэлиса и максимальной 

скорости для гидролиза метилового эфира N-бензоил-L-аминомасляной 

кислоты, катализируемого а-химотрипсином. Экспериментальные дан

ные о зависимости начальной скорости от концентрации субстрата: 

(S)0·103
, М r0·107

, М·с-1 

2.24 4.25 
2.24 4.31 

1.49 3.52 
1.49 3.60 
1.12 3.10 
1.12 3.12 
0.90 2.71 
0.90 2.77 
0.75 2.45 

. 0.75 2.40 

23-21. Определите значения константы Михаэлиса и максимальной 
скорости для гидролиза метилового эфира N-ацетил-L-норвалина, ката

лизируемого а-химотрипсином. Эксnериментальные данные о зависи

мости начальной скорости от концентрации субстрата: 

(S}0·10z, М r0·107
, М·с-1 

4.00 9.70 
4.00 10.0 
2.00 7.77 
2.00 7.85 
1.33 6.51 
1.33 6.41 
1.00 5.50 
1.00 5.51 
0.80 4.80 
0.80 4.76 

23-22. Рассчитайте концентрацию неконкурентного ингибитора I 
(Kr = 2.9·10-4 моль·л-\ необходимую для 90о/о-ного подавления фер
ментативной реакции. 

23-23. В некоторых случаях кинетические исследования ферментатив
ных реакций nроводят в условиях избытка фермента. Выведите уравне

ние Михаэлиса-Ментен, описывающее зависимость начшzьной скорости 

ферментативной реакции от начшzьных концентраций фермента и суб

страта в системе 

E+S Е+Р 



Г л а в а 5. Химическая кинетика 

при условии, что концентрация фермента намного больше концентра

ции субстрата. 

23-24. Рассмотрите механизм ферментативного катализа с двумя про
межуточными комплексами: 

E+S 

Используя метод квазистационарных концентраций и уравнение ма

териального баланса, покажите, что скорость реакции описывается 

уравнением типа Михаэлиса-Ментен (23.14). Найдите выражения для 
эффективной максимальной скорости и эффективной константы Миха

элиса через константы скорости отдельных стадий. 

23-25. Заnишите уравнения конкурентного и неконкурентного ингиби
рования в координатах Лайнуивера-Берка. Представьте эти уравнения в 

графическом виде для трех разных начальных концентраций ингибито
ра (включая [1]0 = 0). Объясните, как можно определить константу ин
гибирования. 

23-26. Заnишите уравнения конкурентного и неконкурентного ингиби
рования в координатах ro - ro/[8]0• Представьте эти уравнения в графи

ческом виде для трех разных начальных концентраций ингибитора 

(включая [1]0 = 0). Объясните, как можно определить константу ингиби
рования. 

23-27. Рассмотрите схему неконкурентного ингибирования с разными 
константами диссоциации комплексов: 

k k 
E+S __.:_ ES _2... Е+Р, 

k_, 

E+l ~ EI, К1 = (E][I] 1 (EI], 

ES + 1 ::.;:::::!!:: ESI, К2 = (ES][I] 1 [ESI] .. 

Исnользуя квазистационарное nриближение для ES и квазиравно
весное nриближение для EI и ESI, найдите начальную скорость реак
ции. Как связаны максимальная скорость реакции и константа Миха

элиса с соответствующими величинами для неингибируемой реакции? 

23-28. Рассмотрите схему субстратного ингибирования: 

k k2 
E+S __.:_ ES- Е+Р, 

k., 

ES + S ::.;:::::!!:: SES , Ks = (ES][S] 1 [SES] . 

343 



344 Г л а в а 5. Химическая кинетика 

Используя квазистационарное приближение для ES и квазиравно
весное приближение для SES, найдите скорость реакции и изобразите 
график зависимости скорости от концентрации субстрата. 

23-29. Антибиотик пенициллин инактивируется ферментом пеницилли
назой, выделяемым некоторыми бактериями. Пусть добавление 

3 мкмоль антибиотика вызывает выделение 2.0·1 0-6 мкмоль фермента в 
1.00 мл бактериальной суспензии. Считая, что данная реакция оnисыва
ется схемой Михаэлиса-Ментен 

E+S 
kz - Е+Р 

с константами Км = 5.0·10-5 М и k2 = 2.0·103 
c--l. рассчитайте время, не

обходимое для инактивации 50% антибиотика. 

23-30. Простейшая схема бесконкурентного ингибирования описывает
ся уравнениями: 

E+S 

ES + 1 ::;::::='!!:: ESI К= [ES][I] 1 ([ESI]). 

Исnользуя квазистационарное приближение для ES и квазиравно
весное nриближение для ESI, найдите начальную скорость реакции r0• 

Как связаны максимальная скорость реакции и константа Михаэлиса с 

соответствующими величинами для неингибируемой реакции? На од

ном графике ~зобразите в двойных обратных координатах зависимость 

скорости от концентрации субстрата для ингибируемой и неингибируе

мой реакции. 

23-31. При добавлении конкурентного ингибитора в ферментативную сис
тему, подчиняющуюся схеме Михаэлиса-Ментен (Км = 2.5·10-3 моль·л-1 ), 
скорость реакции уменьшилась на 60%. Концентрация субстрата равна 
3.0·10-3 моль·л-- 1 , концентрация ингибитора 3.0·10-4 моль·л- 1 • При какой 
концентрации субстрата скорость реакции составит 30% от исходной nри 
той же концентрации ингибитора? 

23-32. При добавлении неконкурентного ингибитора в ферментатив
ную систему, подчиняющуюся схеме Михаэлиса-Ментен (Км = 

= 3.0·1 о-3 моль·л-1 ), скорость реакции уменьшилась на 70%. Концен
трация субстрата равна 2.5·1 о-3 моль·л- 1 , концентрация ингибитора 
5.0·1 0-4 моль·л- 1 • При какой концентрации ингибитора скорость ре
акции составит 35% от исходной? 

23-33. а.-Кетоrлутарат - конкурентный ингибитор реакции окисления 

N-метил-L-глутамата, катализируемой N-метилглутамат-дегидрогена-
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зой. Определите константу диссоциации комплекса фермент-ингиби

тор. Экспериментальные данные о влиянии а-кетоглутарата на кинети

ку окисления N-метил-L-глутамата: 

fа-кетоглутаратJ·I 04
, М (8)0·10\ М r 0·106

, М·МИН-1 

1.00 1.67 
0.625 1.43 

о 0.500 1.33 
0.417 1.25 
0.264 1.00 

1.67 1.67 
1.00 1.43 

0.6 0.625 1.18 
0.500 1.04 
0.330 0.83 
5.00 1.56 
1.67 1.00 

3.0 1.00 0.77 
0.667 0.57 
0.500 0.45 

23-34. Бензоат 1,2,5-триметилпиперидола-4 (J3-изомер) ингибирует гид
ролиз бутирилхолина, катализируемый холинэстеразой. Определите тип 

ингибирования и рассчитайте константу диссоциации комплекса фер

мент-ингибитор. Экспериментальные данные: 

111·105
, М ISio·lO\ М r, уел. ед. 

10.00 5.55 
2.50 4.45 

о 0.91 2.94 
0.50 2.09 
10.00 4.77 
2.50 3.78 

0.5 0.91 2.56 
0.50 1.79 
10.00 4.00 
2.50 3.18 

1.0 0.91 2.16 
0.50 1.49 
10.00 2.86 
2.50 2.28 

2.0 0.91 1.52 
0.50 1.06 

10.00 2.38 
2.50 1.85 

3.0 0.91 1.24 
0.50 0.87 
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23-35. Известны два простых механизма ферментативного катализа, 
включающие образование фермент-субстратного комплекса: 

1) схема Михаэлиса (реакционноспособный комплекс): 

E+S ES ~ Е+Р; 

2) схема Анри (инертный комплекс): 

Е + S +=! ES; Е + S ~ Р. 

Обе схемы приводят к одной и той же зависимости начальной ско

рости от начальной концентрации субстрата. Различить эти схемы мож

но только по кинетическим кривым. Определите зависимости концен

трации продукта от времени для механизмов Михаэлиса и Анри. 

Изобразите качественно эти зависимости на одном графике. 

23-36. Основываясь на уравнении (23.25), рассмотрите кинетику гетеро
генной реакции изомеризации в случае слабой адсорбции субстрата и 

сильной адсорбции продукта. Какой nорядок имеет реакция в этом слу

чае? Найдите выражение для эксnериментально наблюдаемой энергии 

активации. 

23-37. При каких условиях двухсубстратная реакция, рассмотренная в 
примере 23-Sa, имеет общий нулевой порядок? 

23-38. Каталитическое окисление СО на однородной поверхности Pd 
протекает следующим образом: 

k1 k2 
СО(адс.) + 112 О2(адс.) ~ СО2(адс.)- СО2(г.). 

k_l 

Равновесие на поверхности устанавливается быстро. Вторая ста

дия - медленная. Используя уравнение Ленгмюра для многокомпонент

ной адсорбции (23.22), выведите формулу для зависимости скорости 
реакции образования газообразного со2 от парциальных давлений всех 

участников реакции. 

§ 24. Фотохимические реакции 

Многие химические реакции nроисходят под действием электро

магнитного излучения. Как мы видели в § 15, различные виды излуче
ния способны активизировать разные виды движения в молекуле -
вращательное, колебательное, электронное. Энергия одного кванта из

лучения связана с длиной волны Л соотношением: 

hc 
E=hv=-, 

л 

где v- частота излучения, h- постоянная Планка, с- скорость света. 

Один моль квантов света иногда называют эйнштейном. В сnектроско-
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пии и в атомной физике в качестве единиц энергии используют «обрат

ные сантиметры», см- 1 • Энергия излучения, выраженная в обратных 
сантиметрах, связана с длиной волны соотношением: 

1 
Е=-. 

л 

Характеристики основных видов электромагнитного излучения 

приведены в таблице П-14 в Приложении 111. Для возбуждения боль
шинства фотохимических реакций используют видимое или УФ излу

чение. 

Согласно первому закону фотохимии (Гротгус ( 1817), Дрепер ( 1 830) ), 
фотохимическое превращение может происходить только под действи

ем того света, который поглощается веществом. Второй закон фотохи

мии сформулировали Штарк и Эйнштейн (1912): каждый поглощенный 
фотон вызывает фотохимическое возбуждение одной молекулы. Этот 

закон нарушается в сильных световых полях, где происходят много

квантовые процессы и одна молекула может поглотить несколько кван

тов излучения. 

При поглощении видимого или УФ света молекула переходит в 

возбужденное электронное состояние: 

A+hv~A*. 

Возбужденная молекула может испытывать nоследующие превра

щения - первичные фотофизические и фотохимические процессы. 

Первичные фотофизические процессы (рис. 24.1 ): 
1. Колебательная релаксация - безызлучательный nроцесс, который 

приводит к рассеиванию (диссипации) колебательной энергии по внут

ренним степеням свободы в данном электронном состоянии. Колеба

тельная релаксация происходит за время l o-ll - 1 о-12 с. 
2. Флуоресценция-излучательный переход между состояниями од

ной и той же мультиплетности, например синглет-синглет. При испус

кании света происходит переход в исходное электронное состояние: 

А*~ A+hvr. 

Частота испускаемого света меньше или равна частоте поглощаемо

го в первичном процессе света: vr =:;; v. Время жизни первого синглетно
го состояния, из которого происходит флуоресценция, составляет 

обычно l о-8 - 1 о-9 с. 
3. Внутренняя конверсия- безызлучательный переход между элек

тронными состояниями одинаковой мультиплетности. 

4. Интеркомбинационная конверсия - безызлучательный переход 

между электронными состояниями разной мультиплетности, например 

синглет- триплет. 
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5. Фосфоресценция - излучательный переход между состояниями 

разной мулътиплетности. Испускание света происходит с некоторой за

держкой по времени, которая необходима для того, чтобы молекула за 

счет безызлучательных процессов перешла в триплетное состояние. 

Триплетные состояния живут гораздо дольше, чем синглетные: время 

жизни составляет 10--6- 102 с. 
Правwю Каша: флуоресценция (фосфоресценция) происходит с 

низшего возбужденного уровня (первого синглетного или низшего три

плетного). 

Второй триплет 

i-~т 
2 

~ So 
Основное состояние 

Рис. 24.1 Возбужденные состояния типичной органической молекулы и первичиые 

фотофизические процессы. S- синглетные состояния, Т- тришетные. 

Излучительные переходы обозначены прямыми стрелками, 

безызлучательные- волнистьvии. ВК- внутренняя конверсия, 

ИКК- интеркомбинациоиная конверсия. Буквы v и v' обошачают 
колебательно возбужденные уровни 

Первичные фотохимические процессы 

Поглощение света может привести к разнообразным химическим 

. превращениям электронно-возбужденной молекулы. Основные типы 
первичных фотохимических процессов перечислены в табл. 24.1. 
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Первнчные фотохимические реакции Таблица 24.1 

Название Пример 

Диссоциация на радикалы RCHO~ R+CHO 

Диссоциация на молекулы RCHO~RН+CO 

Внуrримолекулярная перегруппи- С(СНз)з С(СНз)з 

ров ка 
-:?' 

С(СНз)з 

( D"С(СНз)з 1 .. 
::::::-... 

С(СНз)з С(СНз)з 

Изомеризация цuc-RCH=CHR ~ mpaнc-RCH=CHR 

Отрыв атома водорода (С6Н5)2СО + RH ~ (С6Н5)2СОН + R 
о о Димеризация 

м о о 

о +6 .. + о 

I I 
о 

Ионизация А*~А++е 

Внешний перенос электрона [Fe(CN)6]4- ~ [Fe(CN)6]
3
- + е-

Внутренний перенос электрона Реакции типа DBA ~ D+BA-
(D- донор, В -мостик, А -акцептор электрона) 

Эффективность фотохимической реакции характеризуют кванто

вым выходом, который равен отношению числа прореагировавших мо

лекул к числу логлощенных фотонов: 

N(молекул) 

<Р = N(hv) · 

Все фотохимические реакции по значению квантового выхода мож

но разбить на три групnы. 

1. q> = l, например образование бромциклогексана или перекис и во
дорода. 

2. q> < 1, например разложение ацетона (см. задачу 24-4) или аммиа
ка. Такое значение квантового выхода свидетельствует о том, что в ре

зультате первичного процесса образуются устойчивые молекулы, и фо

тохимическая реакция на этом заканчивается. 

3. Если же первичная реакция приводит к nоявлению реакционно
способных частиц, например, свободных радикалов, то возможны вто

ричные процессы- цепные реакции или рекомбинация. В этом случае 

экспериментальные значения квантового выхода могут значительно 

(24.2) 
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превышать 1. Высокие значения квантового выхода ( <р > 1) свидетель
ствуют о nротекании цепной реакции. Например, для фотохимической 

реакции водорода с хлором квантовый выход составляет 1 04 + 1 06
• 

Квантовые выходы некоторых фотохимических реакций в газовой фазе 

и в растворе приведены в табл. 24.2. 

Квантовые выходы некоторых фотохимических реакций 

Реакция Условия 
Длина волны, нм Квантовый 

(поглощающее в-во) выход 

Н2 + Cl2 ~ 2HCI газовая фаза 300 - 500 (Cl2) l 04 + 106 

СО + Cl2 ~ COCI2 -1- 400- 436 (CI2) 103 

Н2 + Br2 ~ 2HBr -1- 500- 578 (Br2) 0+2 

2HBr ~ Н2 + Br2 -1- 207 - 254 (HBr) 2 

3/2 О2 ~ Оз -1- 207 - 254 (02) 2 

н2 +О2 ~ н2о2 -1- 172 (02) 1 

2NНз ~ N2 + 3Н2 -/- 200 - 220 (NНз) 0.14+0.2 

(СНз)2СО ~ СО+ CzH6 -1- 3 13 (ацетон) 0.2 

2HCIO ~ 2HCI + 0 2 р-р в Н2О 366- 436 (HCIO) 2 

2Н2О2 ~ 2Н20 + Oz -1- 275 - 366 (Н2О2) 20 + 500 

СНзСООН ~ СН4 + СО2 -1- 185 - 230 (СН3СООН) 0.5 

(24.3.а) 

(24.3.6) 

(24.4.а) 

(24.4.6) 

Поглощение монохроматического пучка света однородной средой 

подчиняется закону Ламберта-Бера: 

1 = 1
0 

• ( 1 - е -l«:l ) , 

где /0 - интенсивность (энергия в единицу времени) падающего света, 

1 - интенсивность поглощенного света, k - коэффициент поглощения, 

l- толщина поглощающего слоя, с - молярная концентрация вещества. 

Этот же закон выражают в логарифмическом виде: 

1 
lg о = ECI. 

1 -/ 
о 

Молярный коэффициент поглощения (экстинкции) Е пропорциона

лен коэффиценту k: Е= k 1 ln(IO). Величину в левой части этого уравне
ния называют оптической плотностью и обозначают буквой А (от ан гл. 

absorbance- поглощение). Знаменатель под знаком логарифма описы

вает интенсивность света, прошедшего через поглощающий слой. От

ношение интенсивности прошедшего света к исходной интенсивности 

называют коэффициентом пропускания, Т. 

1 -/ 
т= о ' 

lo 

А =-lg Т. 
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Согласно закону Вапт-Гоффа, количество вещества, которое всту

пило в фотохимическую реакцию, пропорционально поглощенной 

энергии света. Из законов Ламберта-Бера и Вант-Гоффа следует выра

жение для скорости первичной фотохимической реакции: 

dc l (I -kcl) r=- dt ::=<р· о· -е ' 

где <р- квантовый выход реакции. 

Если толщина поглощающего слоя мала, kcl << 1, то фотохимиче
ская реакция имеет первый порядок по реагенту: 

Если же толщина поглощающего света велика, kcl >> 1, то весь свет 
поглощается и скорость реакции определяется только величиной /0, т.е. 

реакция имеет нулевой порядок по реагенту: 

r = <plo. 

Фотохимические реакции значительно отличаются от обычных, 

термических. Во-первых, в термических реакциях участвуют молекулы 

с равновесным распределением по энергии, при этом доля молекул, об

ладающих достаточным запасом энергии для преодоления энергетиче

ского барьера реакции, регулируется только температурой. В фотохи

мических реакциях степень возбуждениЯ зависит в первую очередь от 

характеристик светового излучения - интенсивности, которая опреде

ляет число возбужденных молекул, и длины волны, которая задает 

энергию возбуждения. 

Во-вторых, фотохимические реакции могут идти по совершенно 

другим путям, чем термические, за счет того, что свет переводит моле

кулу в возбужденные электронные состояния, которые недоступны при 

обычном термическом воздействии (см. задачу 24-16). 
Кинетика фотохимических реакций описывается обычными диффе

ренциальными уравнениями, выражающими закон действующих масс. 

Огличие от обычных реакций с термическим возбуждением состоит в 

том, что скорость первичных фотохимических процессов не зависит от 

концентрации исходного вещества, а определяется только интенсивно

стью поглощенного света- см. (24.7). Квантовый выход первичных фо
топроцессов не зависит от температуры. 

L_!!РИМЕРЫl 
Пример 24-1. Свет с длиной волны 436 нм проходил в течение 

900 с через раствор брома и коричной кислоты в ССЦ. Среднее количе
ство поrлощенной энергии 1.919·10-3 Дж·с-1 • В результате фотохимиче
ской реакции количество брома уменьшилось на 3.83·1 019 молекул. 
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Чему равен квантовый выход? Предложите механизм реакции, объяс

няющий квантовый выход. 

Решение. В результате реакции поглотилось 

1.919·10-3·900 = 1.73 Дж 

световой энергии. Энергия одного моля квантов составляет 

Число молей поглощенных квантов света: 

n(hv) = 1.73/2.74·105 = 6.29·1 о-О. 

Квантовый выход реакции равен 

q> = n(Br2) 1 n(hv) = (3.83·1019 /6.02·1023
) /6.29· 10--О = 10. 

Такое значение квантового выхода характерно для цепной реакции, 

механизм которой может быть следующим: 

Br2 + hv---+ Br + Br (зарождение цепи), 

Br + C6HsCH=CHCOOH ---+ C6H5CHBr-CHCOOH, 
C6HsCHBr-cHCOOH + Br2 ---+ C6HsCHBr-CHBrCOOH + Br, 
Br + Br---+ Br2 (обрыв цепи). 

Пример 24-2. Фотолиз Cr(C0)6 в присутствии вещества М может 
протекать по следующему механизму: 

Cr(C0)6 + hv ---+ Cr(CO)s +СО, /, 
Cr(C0)5 +СО ---+ Cr(C0)6, k2, 

Cr(C0)5 +М---+ Cr(C0)5M, kз, 

Cr(C0)5M ---+ Cr(C0)5 + М, k4. 

Предполагая, что интенсивность логлощенного света мала: 

I << k4[Cr(CO)sM], найдите фактор fв уравнении 

d[Cr(C0)5M]Idt = -JICr(C0)5M]. 

Покажите, что график зависимости 1/fот [М]- прямая линия. 

Решение. Применим приближение квазистационарных концентра

ций к промежуточному продукту Cr(CO)s: 

Из этого выражения можно найти квазистационарную концентра

цию [Cr(CO)s]: 
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Скорость образования продукта реакции Cr(C0)5M равна: 

Подставляя квазистационарную концентрацию [Cr(C0)5], находим: 

d[Cr(~~) М]=-/[Cr(CO)sM], 

где фактор f определяется следующим образом: 

f = k2k4 [CO] 
k2 [CO] + k3 [M] 

Обратная величина 1ifлинейно зависит от [М]: 

L2АДАЧИ1 

24-1. Энергия активации фотохимической реакции равна 30 ккал·моль 1
• 

Какова должна быть минимальная длина волны света для того, чтобы 

инициировать эту реакцию? Чему равна частота этого света? 

24-2. Энергия связи С-1 в молекуле СН31 составляет 50 ккал·моль-· 1 • Че
му равна кинетическая энергия продуктов реакции 

СНзl + hv ~ СНз + 1 

при действии на СН31 УФ света с длиной волны253.7 нм? 

24-3. Определите квантовый выход фотолиза иодоводорода, который 
протекает по механизму: 

HI + hv ~Н+ 1, 

Н+ HI ~ Н2 + 1, 

I + 1 ~ l2. 

24-4. Рассчитайте квантовый выход фотохимической реакции 

протекающей nод действием УФ света с длиной волны 313 им. Исход
ные данные: объем реакционного сосуда 59 мл; среднее количество по
глощенной энергии 4.40·10-3 Дж·с-1 ; время облучения 7 ч; температура 
реакции 56.7 ос; начальное давление 766.3 Торр; конечное давление 
783.2 Торр. 
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24-S. Молекулы в сетчатке глаза человека способны передавать сигнал в 
зрительный нерв, если скорость поступления излучения равна 2·1 о- 16 Вт. 
Найдите минимальное число фотонов, которое должно за 1 с попадать на 
сетчатку глаза, чтобы создать зрительное ощущение. Среднюю длину 

волны света можно принять равной 550 нм. 

24-6. Вычислите максимально возможный выход углеводов с 1 га зеле
ных насаждений в течение лета. Исходные данные: сол вечная энергия 

1.0 кал·см· 2·мин· 1 ; летний день 8 ч; в область логлощения хлорофилла 
( 400 + 650 нм, средняя длина волны 550 н м) поnадает 1/3 излучения; 
квантовый выход 0.12 единиц Н2СО на фотон. 

24-7. Аммиак разлагается УФ светом (длина волны 200 нм) с квантовым 
выходом 0.14. Рассчитайте энергию света (кал), необходимую для раз
ложения 1 r аммиака? 

24-8. В фотохимической реакции А ~ 2В + С квантовый выход равен 
21 О. В результате реакции из 0.300 моль вещества А образовалось 
2.28·1 о- 3 моль вещества В. Сколько фотонов поглотило вещество А? 

24-9. В фотохимической реакции Н2 + С12 ~ 2HCl квантовый выход ра
вен 15000. В результате реакции из 0.240 моль Cl2 образовалось 

2.98·1 о-·2 моль HCI. Сколько фотонов поглотил хлор? 

24-10. Фотохимическое окисление фосгена под действием УФ излуче
ния описывается уравнением: 

2СОС12 + О2 ~ 2СО2 + Cl2. 

Поrлощение 4.4·1 0 18 квантов света (Л :::::: 253.7 н м) вызвало превра
щение 1 .31·1 о-5 моль фосгена. Рассчитайте квантовый выход реакции. 

24-11. Интенсивность флуоресценции может изменяться в присутствии 
посторонних веществ. Это явление называют тушением флуоресцен

ции. Простейший механизм тушения выглядит следующим образом: 

А +hva~ А*, 

A*+Q~ А +Q, 
А*~ А +hvr, 
А*~ В +С, 

1 (активация), 
kq (тушение), 
kr (флуоресценция), 
kr (фотодиссоциация). 

Используя приближение квазистационарных концентраций, найдите 

зависимость интенсивности флуоресценции в присутствии тушителя от 

концентрации тушителя. Определите квантовый выход фотодиссоциа

ции. Указание: Ir = kr[A *]. 

24-12. Определите скорость фотохимической реакции образования бро
моводорода из простых веществ, nротекающей по следующему цепно

му механизму: 
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Br2 + hv ~ 2Br, 1 
Br + Н2 ~ HBr + Н, k1 
Н + Br2 ~ HBr + Br. k2 
Н + HBr ~ Н2 + Br, k:. 
Br + Br ~ Br2, k4. 

24-13. Реакция фотохимического бромирования этана протекает после
дующему механизму: 

Br2 + hv ~ 2Br, 
Br + С2Н6 ~ HBr + C2Hs, 
C2Hs + Brz ~ C2HsBr + Br, 
Br + Br + М ~ Br2 + М, 
Br ~ l/2Br2, 

1 
kl 
k2 
k3 (обрыв в объеме) 

k4 (обрыв на стенке). 

Определите скорость образования бромэтана в предположении, что 

обрыв nроисходит только: 

а) в объеме; 

б) на стенке. 

24-14. Фотохимическое хлорирование хлороформа в газовой фазе сле
дует закону скорости d[CCI4]1dt = k[CI2] 

112
/ 0

112
• Предложите механизм, 

который приведет к этому закону скорости при очень высоких давлени

ях хлора. 

24-15. Фотохимическое окисление фосгена, сенсибилизированного хло
ром, описывается суммарным уравнением: 

2COCI2 + 0 2 ~ 2СО2 + 2CI2• 

Скорость этой реакции зависит от концентраций следующим об

разом: 

где /0 - интенсивность света. 

Квантовый выход реакции - около 2. Известно, что в ходе реакции 
образуются свободные радикалы CIO и COCI. Предложите механизм 
реакции, объясняющий эти экспериментальные данные. 

24-16. Один из самых изучаемых объектов в фотохимии за последние 
60 лет- 1.2-дифенилэтилен, или стильбен. Термическую и фотохимиче

скую изомеризацию стильбена можно описать ~ помощью одномерной 

модели, в которой энергия молекулы в разных электронных состояниях 

рассматривается как функция угла е, описывающего поворот одной из 

фенильных групп вокруг двойной связи се = 0° соответствует цис
конфигурации, е = 180° - транс-конфигурации, е = 90° - переходиому 
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состоянию). Энергия стильбена в основном электронном состоянии S0 

описывается функцией: 

Е(О) = 15300sin2(0) + 800cos2(0/2) 

(Е выражена в см-1 ). 
Рассчитайте энергии активации (в кДж· моль-!) термических реакций 

превращения цис-стильбена в транс-стильбен и обратно. Определите 

мольные доли цис- и транс-стильбена в равновесной смеси, полученной 

при нагревании цис-изомера до 380 ас. 
Фотохимическая изомеризация стильбена происходит через возбу

жденное электронное состояние S1, которое может быть получено при 

логлощении света как цис-, так и транс-изомером. Используя энергети

ческую диаграмму, рассчитайте длины волн, nри которых наблюдаются 

максимумы в спектрах поглощения цис- и транс-стильбена. 

Е 

ДГФ 

36500 см-·-~~:__----""""'" 

Безызлу

чательные 

переходы 

..,..__ 34000 см-• 

Стильбен 

So 

Прямые стрелки обозначают излучательные переходы, 

Волнистые стрелки - безызлучательные переходы 

На энергетической диаграмме приведены возможные излучатель

ные и безызлучательные переходы, происходящие при фотовозбужде

нии стильбена, и указаны их вероятности. Оnределите квантовые выхо

ды фотохимических реакций: 

а) цис-стильбен ~ траис-стильбен; 

б) транс-стильбен ~ цис-стильбен; 

в) цис-стильбен ~продукт циклизации (дигидрофенантрен). 

§ 25. Теории химической кинетики 

Основная задача теорий химической кинетики - предложить способ 

расчета константы скорости элементарной реакции и ее зависимости от 

температуры, используя различные представления о строении реагентов 

и пути реакции. Мы рассмотрим две простейшие теории кинетики -
теорию активных tтолкновений и теорию активированного комплекса. 
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Теория активных столкновений 

а) Бимолекулярные реакции 

В теории активных столкновеиий (Т АС) скорость бимолекулярной 

реакции связывают с числом столкновений реагирующих частиц в еди

ницу времени в единице объема. Предполагается, что столкновение 

приводит к реакции, если выполняются два условия: 

1) поступательная энергия относительного движения частиц превыша

ет энергию активации Ел; 

2) частицы правильно ориентированы в пространстве относительно 

друг друга. 

В кинетической теории газов nолучено выражение для числа двой

ных столкновений молекул Х с молекулами У в единицу времени в 

единице объема: 

Zxv =cr·{8RT(-•-+-1-J}It2 nxnv' 
1t Мх Mv 

где cr- сечение столкновения (имеет размерность площади), Мхи Mv
молярные массы веществ, Т- температура, nx и ny - число молекул в 

единице объема. Если между молекулами газа нет взаимодействия и 

молекулы считаются твердыми сферами, то сечение столкновения вы

ражается через радиусы молекул: 

cr = n(r х + r v ) 2 
• 

Притяжение между молекулами увеличивает сечение столкновения: 
2 2 cr > 1t(rx + ry), а отталкивание- уменьшает его: cr < n(rx + rv) . В даль-

нейшем мы будем исnользовать только модель твердых сфер. Радиусы 

молекул, используемые для оценки сечения столкновения, рассчитыва

ют по вязкости газов или nлотности жидкостей и твердых тел. 

Число столкновевий nри nx = ny = J называют частотой столкно
веиий z0: 

Эrа величина равна вероятности столкновения двух заданных частиц в 

единицу времени в единицу объема. 

Число столкновений между одинаковыми частицами Zxx можно вы
вести из формул (25.1) и (25.2), если nоложить в них rx = ry = r, 
Мх = Mv =М, nx = ny = n и добавить множитель 1/2, чтобы не считать 
каждое столкновение дважды: 

2 { 1tRT }
112 

2 Z хх = 8r х . М х n х . 
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Соответствующая частота столкновений между одинаковыми моле

кулами: 

{ }

1/2 

z = 8r 2. 1tRT 
о х lkf 

х 

Если все величины, входящие в формулы (25.1) - (25.5), выражены 
в системе СИ, то размерность числа столкновений [Z] =м· 3 ·с·· 1 , а часто
ты столкновений- м3 ·с- 1 • 

Вероятность того. что при столкновении энергия поступательного 

движения частиц превысит энергию активации Ел, составляет 

ехр(-Ел/R1). Необходимость правильной пространствеиной ориентации 

частиц при столкновении учитывают с помощью стерического мно

жителя Р. Эrа nеличина представляет собой константу, характерную 

для данной реакции. Для большинства реакций стернческий множитель 

меньше l. Окончательвое выражение для скорости бимолекулярной ре
акции в рамках теории активных столкновений: 

r = Р · Z · N ехр(- Е л J 
А RT ' 

где Р- стернческий множитель, Z- число столкновений, Nл- nостоян

ная Авогадро, Ел- энергия активации. 

Поскольку число столкновений пропорционально произведению 

числа частиц в единице объема, то бимолекулярная реакция является 

реакцией второго порядка: 

Сравнивая (25.6) и (25.7) и учитывая, что ci = n, 1 Nл, находим выра
жение для константы скорости бимолекулярной реакции: 

k(T)=P·N ·z ·ехр(- Ед J 
А о RT ' 

где частота столкновений z0 оr1исьшается формулами (25.3) или (25.5). 
Это уравнение называют уравиепием Траутца-Льюиса. Оно применимо 

к бимолекулярным реакциям как в растворе, так и в газовой фазе. 

Из формул (25.3) и (25.8) следует, что температурная зависимость 
константы скорости имеет вид: 

k(T)- т'"· ехр(- ;~ J 
Согласно Т АС, предэкспоненциальный множитель слабо зависит от 

температуры. Опытная, или аррениусовская, энергия активации Eon• оп-
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ределяемая по уравнению (20.15), связана с истинной энергией актива
ции Ел соотношением: 

При обычных температурах второе слагаемое составляет всего 

лишь около 1 кДж·моль- 1 , поэтому опытная и истинная энергии актива
ции практически равны. 

6) Монш.юлекvлярные реакции 
Мономолекулярные реакции в рамках Т АС описывают с помощью 

схе.мы Линде:наиа, согласно которой источником активации молекул 

служат столкновения с любыми частицами: 

А + М t 1 
) А* + М • 

где М - молекула продукта, инертного газа или другая молекула реа

гента. Предполагается, что константа скорости k1 не зависит от энергии. 

Для расчета k1 используют теорию активных столкновений: 

k, =z0Nл ехр(- ~~). 
Активные молекулы А* дезактивируются при каждом столкновении: 

А* + М *~ > А + М . 

Константу скорости k2 также полагают не зависящей от энергии и 

рассчитывают по формуле (25.8) с Ел =О. 
Между активацией молекулы и ее мономолекулярным распадом 

А* t, > р 

существует временная задержка, необходимая для внутримолекулярно

го перераспределения энергии. Константа скорости k3 не зависит от 

энергии А*. 

Применяя к схеме Линдемана nринцип квазистационарных концен

траций (см. задачу 22-4 ), находим выражение для скорости мономоле
кулярной реакции: 

При высоких давлениях, когда k2[M] >> k:. это выражение приобре
тает вид: 
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и описывает кинетику реакции первого порядка. При низких давлениях: 

k2[M] << k3, когда дезактивацией молекул можно пренебречь и все ак

тивированные молекулы вступают в реакцию, 

Реакция имеет общий второй порядок, а ее скорость определяется ско

ростью активации молекул при столкновениях. 

В общем случае эффективная константа скорости первого порядка 

kl = klkз[M] 
k2 [M] + k3 

зависит от общей концентрации частиц в системе и возрастает при уве

личении концентрации от k1 = k1 [М] при низких концентрациях до koo 
при высоких. 

Таким образом, схема Линдемана предсказывает возрастание эф

фективной константы скорости первого порядка и изменение порядка 

мономолекулярной реакции со второго на первый при увеличении кон

центрации частиц. Считается, что переход от второго порядка к перво

му происходит, когда константа скорости (25.16) составляет половину 
от максимально возможной (в уравнении (25.14 )): 

k - 1 k - 1 klk3 
1 -2 00 - 2-k-. 

2 

Это имеет место при концентрации 

[M]I/2 = !:.J_ = kж • 
k2 kl 

Соответствующее этой концентрации давление называют давленuе)w пе

рехода. 

Эти выводы качественно правильно описывают кинетику мономо

лекулярных реакций в газовой фазе. В то же время оказалось, что для 

большинства реакций константы скорости активации k1, рассчитанные 

по формуле (25.12), на несколько порядков ниже экспериментальных 
значений, а давления nерехода - намного больше экспериментальных 

(см. задачу 25-7). 
Для того, чтобы добиться лучшего согласия теории с экспериментом, 

Хиншельвуд предположил, что активация молекул в рамках схемы Лин

демана происходит за счет не только постуnательной энергии сталки

вающихся частиц, но и за счет внутренних степеней свободы - главным 

образом, колебательных. Если в активации, помимо поступательных, 

участвуют f колебательных степеней свободы, то константа скорости ак-
тивации имеет вид: 
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В рамках этой теории число внутренних степеней свободы f являет
ся эмnирическим nараметром и оnределяется по экспериментальным 

данным. 

Схема Линдемана nослужила основой для многих более сложных 

теорий мономолекулярных реакций. Все теории этого тиnа основаны на 

учете зависимости констант скорости активации и расnада от энергии, 

nри этом рассматривается активация в малый интервал энергий от Е до 

Е+бЕ: 

А м ыl л· м + ) (E-+E+-t5E) + ' 

А • k.(E) р 
(Е) ) ' 

Применение квазистационарного nриближения к этой схеме дает 

выражение, аналогичное (25.16), для вклада активных молекул с энер
гией от Е до Е + бЕ в константу скорости: 

Полная константа скорости мономолекулярной реакции получается 

интегрированием (25.20) по всем возможным энергиям активации: 

В теории РРКМ (Райса-Рамсnергера-Касселя-Маркуса), вводится 
• 

различие между активной молекулой А и активированным комплек-

сом А+, и реакция (25.19.в) записывается в две стадии: 

Активная молекула обладает достаточной энергией, чтобы встуnить 

в реакцию, однако распределение энергии в молекуле не позволяет ей 

сразу nревратиться в реагенты, для этого сначала должна быть достиг

нута конфигурация активированного комплекса. В теории РРКМ кон

станту скорости k1 рассчитывают с помощью квантовых методов, а кон

станту ka- по теории активированного комnлекса. 
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Теория активированного комплекса 

Современные теории химической кинетики основаны на анализе 

движения ядер по поверхности потенциальной эиергии системы реаги

рующих частиц. Для описания химической реакции решают классиче

ские или квантовые уравнения движения, а константы скорости находят 

из полученных решений - классических траекторий, волновых функ

ций, функций распределения и т.д. 

Для системы, содержащей N атомов, потенциальная энергия зависит 

Расстоинне У 1 -Х 

от n = 3N - 6 (для нелинейной 
системы) или n == 3N - 5 (ли
нейная молекула) координат и 

может быть представлена ги

перповерхностью размерности 

n + 1. Для наглядного представ
ления этой гиперповерхности 

используют сечения вдоль 

координат, существенных для 

протекающей реакции. Напри

мер, при диссоциации линей

ной трехатомной молекулы 

УХУ -+ УХ + У потенциаль-

Рис. 25.1 Поверхность потенциальной энергии 
ную энергию можно предста

вить как функцию двух межъя

дерных расстояний, для 

изображения которой исполь

зуют линии уровня (рис. 25.1 ). 

для сим.метричной трехатомпой 

молекулы УХУ Симметричпое 

колебапие происходит вдоль линии АВ, 
а асим.метричпое, приводящее к 

распаду, -вдоль линий ОС ши OD. 

Е о 

~·------------~---
о 

Рис. 25.2 

Координата реакции 

Профшь потепциальной эпергии 

для реакции УХУ ~ У + ХУ. 
Координата реакции -расстояние 

вдоль линии ОС на рис. 25.1 

Одномерную кривую, ха

рактеризующую путь с наи

меньшей энергией, по которому 

происходит реакция, называют 

координатой реакции. Сечение 

поверхности вдоль этой кривой 

дает профиль потенциальной 

энергии для реакции (рис. 25.2), 
на котором имеется максимум. 

Все конфигурации ядер, соот

ветствующие малой области 

вблизи этого максимума, назы

вают активированиым ком

плексо.J~.t, или переходиым 

состоянием для данной реак

ции. Активированный комплекс 

можно рассматривать как 

обычную молекулу с той раз-
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ницей, что одна колебательная стеnень свободы заменена на поступа

тельное движение вдоль координаты реакции. Разница между нулевыми 

энергиями колебаний активированного комnлекса и реагентов состав

ляет энергию активации реакции Е0. 

В теории активированного комплекса (ТАК) элементарную реакцию 

рассматривают как одномерное постуnательное движение по координа

те реакции. Для расчета констант скорости используют следующие 

допущения. 

1. Молекулярная система, движущаяся по поверхности потенциаль
ной энергии в наnравлении продуктов реакции и достигшая вершины 

барьера, неизбежно превращается в продукты реакции. 

2. Движение по nути реакции может быть описано в терминах клас
сической механики без учета квантовых эффектов. 

3. Элементарная реакция происходит адиабатически, т.е. без nере
хода на другую поверхность потенциальной энергии. 

4. Элементарную реакцию представляют как мономолекулярный 
распад активированного комnлекса по схеме: 

реагенты - nродукты акт. комплекс -
Предполагается, что химическая реакция протекает без нарушения 

равновесного распределения молекул реагентов по энергиям, а между 

реагентами и активированным комплексом существует квазиравнове

сие, поэтому концентрацию активированных комплексов можно 

выразить через термодинамическую коистанту равновесия. 

Основное уравнение теории активированного комплекса - уравие

ние Эйринга- имеет вид: 

k 8 T * k(Т)=т·Кс, 

где kв- постоянная Больцмана, h nостоянная Планка, к; константа 
равновесия образования активированного комплекса, выраженная через 

молярные концентрации (в моль·л-1 ). 
В зависимости от того, как рассчитывают константу равновесия, 

различают статистический и термодинамический асnекты ТАК. 

В статистическом подходе константу равновесия выражают через 

суммы по состояниям (см. формулу (16.17)): 

k(T)= k.т. ( fv) ехр(- Et=). 
h п(Q;,pear J RT 

i NAV 

где Q* - полная сумма по состояниям активированного комплекса, 

Q,,pear- суммы по состояниям реагентов, Eci- энергия активации при 
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абсолютном нуле, которая представляет собой разницу между нулевы

ми энергиями активированного комплекса и реагентов {рис. 25.2). 
Полные суммы по состояниям обычно разлагают на сомножители, 

соответствующие отдельным видам движения молекул: поступательно

му, электронному, вращательному и колебательному: 

Q = Qпocт·QЭJJ'Qвpaut'Qкoл· 
Поступательную сумму по состояниям для частицы массой т рас

считывают по формуле (15.34). Электронная сумма по состояниям при 
обычных температурах, как правило, постоянна и равна вырожденности 

основного электронного состояния: Qэл = go. 
Вращательную сумму по состояниям для двухатомной молекулы 

( 1 5.40) можно выразить через приведеиную массу молекулы Jl и межья
дерное расстояние r: 

где Jl = т 1m2 1 (mt + m2), число симметрии cr = l для несимметричных 
молекул ХУ и cr = 2 для симметричных молекул Х2• 

Для линейных многоатомных молекул вращательная сумма по со-

т ~ rз;z п 
стояниям пропорциональна , а для нелинеиных молекул - . ри 

обычных температурах вращательные суммы по состояниям имеют по

рядок 101-102
• 

Колебательная сумма по состояниям молекулы записывается как 

произведение сомножителей, каждый из которых соответствует опре

деленному колебанию: 

где n - число колебаний {для линейной молекулы, состоящей из N ато
мов, n = 3N- 5, для нелинейной молекулы n = 3N- 6), Ткол,1 - эффектив

ная колебательная температура (15.42) для i-ro колебания. 
При обычных температурах колебательные суммы по состояниям 

очень близки к 1 и заметно отличаются от нее только при условии: 
Т > Ткоn· При высоких температурах колебательная сумма для каждого 
колебания прямо пропорциональна температуре- см. (I 5.44). 

Отличие активированного комплекса от обычных молекул состоит в 

том, что он имеет на одну колебательную степень свободы меньше, а 

именно: то колебание, которое приводит к распаду комплекса, не учи

тывается в колебательной сумме по состояниям. 

Принципиальная проблема статистического вариантаТАК состоит в 

том, что во многих случаях точное строение активированного комплек

са неизвестно и поэтому статистические суммы комплекса можно оце

нивать лишь с известной долей погрешности. 
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Рассмотрим применение ТАК к бимолекулярным реакциям. Про

стейшая бимолекулярная реакция- столкновение атомов: 

Х + Yf.::! [ХУ] .. ~ ХУ. 

Активированный комплекс в этой реакции - это двухатомная моле

кула, обладающая только вращательными и поступательными степеня

ми свободы (единственное колебание в активированном комплексе ис

ключено). Согласно уравнению Эйринга, 

Подставляя сюда поступательные суммы по состояниям (15.34) и 
вращательную сумму (25.26), находим: 

Сравнивая (25.29) с уравнением Траутца-Льюиса (25.8) и (25.3), ви
дим, что ТАК и ТАС дают очень близкие выражения для константы ско

рости реакции столкновения двух атомов, если считать, что электронный 

фактор равен 1, а межьядерное расстояние в активированном комплексе 
равно сумме радиусов атомов: rxv = rx + ry. Эrа аналогия позволяет дать 
статистическую интерпретацию стернческому фактору в тле. 

Рассмотрим столкновение двух нелинейных молекул Х и У, со

стоящих из n и т атомов. Для этой бимолекулярной реакции константа 
скорости имеет вид: 

Введем nонятие суммы по состояниям в расчете на одну степень 

свободы q и nредположим, что эти суммы одного и того же типа для 
всех молекул одинаковы по порядку величины: 

{q~ращ для нелинейных молекул 
QB = ~ 

ращ q;раш для линеиных молекул, 

_ {q~:Л-6 для нелинейных молекул 
Qкол - ЗN-5 ~ 

q кол для линеиных молекул. 
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Перепишем (25.28) и (25.30) с учетом (25.3 1 ). Для столкновения 
атомов: 

Константа скорости бимолекулярной реакции между нелинейными 

молекулами: 

k( ) V oocr kвт q 3 Чв3ращ Чк3о(nл•:п- 7 ) ( Ео#) 
т = -h-. N А • 3 3 • 3 3 Зт-6 Зп 6 ехр --- . 

ЧпостЧпосr ЧвращЧвращ Чкол Чкол RT 

Сравнивая (25.32.а) и (25.32.б), находим выражение дЛя оценки сте

рнческого фактора: 

P=(!Ьsш_Js 
Чвращ 

Применеине ТАК к мономолекулярным и тримолекулярным реак

циям рассмотрено в примерах 25-3 и 25-2. 
В термодинамическом подходе константу равновесия в уравне

нии Эйринrа (25.23) выражают с помощью обычных термодинамиче
ских соотношений через стандартные термодинамические функции 

образования активированного комплекса - энтропию, энтальnию и 

энергию Гиббса 1 • Рассмотрим сначала реакции в газовой фазе. Кон
станту скорости удобно связать с константой равновесия, выражен

вой через давления. Последняя константа, как известно, связана с из

менением энергии Гиббса в реакции образования активированного 

комnлекса: 

( 8.G:~:-) (м:~:-) ( 1111*) к: =ехр - RT =ехр R ехр - RT . 

Для мономолекулярной реакции, в которой образование активиро

ванного комплекса nроисходит без изменения числа частиц, к't = к: 

и константа скорости выражается следующим образом: 

k Т [ 8.G * J k Т ( ЛS * ) ( АН :t:- ) k(T)=-j;-·exp -/iТ =-j;-·exp R ·ехр - RT · 

1 В приведеиных ниже формулах значок «0 », обозначающий стандартное 
состояние, опущен. 
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Энтальпию активации можно связать с опытной энергией актива

ции, если воспользоваться определением (20.15) и уравнением Гиббса
Гельмгольца (5.9): 

[ 
AG-:t:J 

Е = RT' d ln k = RT' dln Т+ RT' d -----я:г = blf* + RT. 
ОП dT dT dT 

В бимолекулярной реакции из двух молекул газа образуется одна 

молекула активированного комплекса, поэтому 

где р0 = 1 бар= 100 кПа. 
Константа равновесия имеет вид: 

k 8 T · RT ( AG-:t:. J 
k(T)=-·-·expl--- = 

h о RT 
р 

= kвТ . RT . ехр( А..';* J. ехр (- /}}{*" J. 
h ро R RT 

Для бимолекулярных реакций энтроnийный фактор exp(M"'IR) ин
терпретируют как стернческий множитель Р из теории активных столк

новений. Зитальпия активации связана с опытной энергией активации 

следующим образом: 

Для реакций в растворах константу равновесия к'; выражают че
рез энергию Гельмгольца образования активированного комплекса: 

k Т ( M*J k Т (A.S*J ( AU*J k(T) = -1;-. ехр -zu;- = -1;- · ехр R · ехр - RT · 

Поскольку реакции в растворах почти не сопровоЖдаются измене

нием объема, то AG:;:.-;::;, !3P-:t:., а Мf-:t:.-;:::. AU*, nоэтому для расчета 
термодинамических функций активированного комплекса можно поль

зоваться формулами (25.35) и (25.36), сnраведливыми для мономолеку
лярных реакций в газовой фазе. При этом надо иметь в виду, что стан

дартные состояния для реакций в газовой фазе и в растворе отличаются 

друг от друга. 
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L_!!РИМЕРЫ 1 

Пример 25-1. Константа скорости бимолекулярной реакции 

2N02 ~ 2NO + О2 

при 627 ос равна 1.81·103 см3·моль- 1 ·с- 1 • Вычислите истинную энергию 
активации и долю активных молекул, если радиус молекулы N02 мож

но принять равным 3.55 А, а стернческий множитель для этой реакции 
равен 0.019. 

Решение. При расчете будем опираться на теорию активных столк

новений (формулы (25.5), (25.8)): 

( 
ЕА J k(T) 

ехр - RT = ( 2 (7tRT)It2J = 

l8P·N ·r · --
л х м 

х 

= 1.81 ·1 о-3 = 2 20. t о \() 
1/2 • • 

8·0.019·6.02·10 23 ·(3.55·10-10
)

2 
·(

3
·
14

'
831

'
900

] 
0.046 

Это число представляет собой долю активных молекул. 

При расчетах констант скорости с использоваиием различных 

теорий химической кинетики иеобходимо очень аккуратио обращаться 

с размерностями. Проще всего приводить все единицы к системе СИ. 

Истинную энергию активации легко вычислить через долю актив

ных молекул: 

Ел =-RTin(2.20·10-10 )=8.31·900·22.2=166000 Дж·моль- 1 = 166 кДж·моль- 1 • 

Пример 25-2. Используя теорию активированного комплекса. опре
делите температурную зависимость константы скорости тримолекуляр

ной реакции 

2NO + Cl2 = 2NOCI 

при температурах, близких к комнатной. Найдите связь между опытной 

и истинной энергиями активации. 

Решение. Согласно статистическому вариант ТАК, константа скоро

сти равна (формула (25.24)): 

k(T)=kвT(NлV)z 2Q* exp[-ERoT*J. 
h QNO ·Qc12 

В суммах по состояниям активированного комплекса и реагентов 

мы не будем учитывать колебательные и электронные степени свободы, 
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т.к. nри низких темnературах колебательные суммы по состояниям 

близки к единице, а электронные- постоянны. 

Темnературные зависимости сумм по состояниям с учетом nостуnа

тельного и вращательного движений имеют вид: 

Q -:~: Q Q т312 т'п. тз = пост · враш - · = • 

Q Q Q тн2 т s12 Ж> = nост • вращ ~ · = Т , 

Q Q 3!2 •51:! 
· с1 2 = ноет · Q вращ ~ Т · Т = 1 . 

Активированный комnлекс (N0)2C12 - нелинейвая молекула, поэто

му его вращательная сумма по состояниям nроnорциональна Т 312
• 

Подставляя эти зависимости в выражение для константы скорости, 

находим: 

k(T)- Т. __ Т_з --ехр[--Ео_=~::. J = т-7/2 ехр[--Ео_* J. 
(тs12) 2 .тs12 RT RT 

Мы видим, что тримолекулярные реакции характеризуются доволь

но необычной зависимостью константы скорости от темnературы. При 

оnределенных условиях константа скорости может даже убывать с рос

том темnературы за счет nредэксnоненциального множителя! 

Опытная энергия активации этой реакции равна: 

Пример 25-3. Исnользуя статистический вариант теории активиро
ванного комnлекса, nолучите выражение для константы скорости мо

номолекулярной реакции. 

Peuteuue. Для мономолекулярной реакции 

А 
;f;; 

А ~nродукты 

константа скорости, согласно (25.24), имеет вид: 

k(Т)=-в-·-ехр --0
- • k Т Q* [ Е* J 

h QA RT 

Активированный комnлекс в мономолекулярной реакции nредстав

ляет собой возбужденную молекулу реагента. Постуnательные суммы 
;f;; 

реагента А и комnлекса А одинаковы (масса - одна и та же). Если 

nредположить, что реакция nроисходит без электронного возбуждения, 

то и электронные суммы по состояниям одинаковы. Если считать, что 

nри во>буждении строение молекулы реагента изменяется не очень 
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сильно, то вращательные и колебательные суммы по состояниям реа

гента и комnлекса nочти одинаковы за одним исключением: активиро

ванный комплекс имеет на одно колебание меньше, чем реагент. Следо

вательно, колебание, приводящее к разрыву связи. учитывается в сумме 

по состояниям реагента и не учитывается в сумме по состояниям акти

вированного комnлекса. 

Проводя сокращение одинаковых сумм по состояниям, находим 

константу скорости мономолекулярной реакции: 

k k 8 T 1 ( Е:-J k 8 T ( [ hcv ]) ( Е:-J {Т)=-·--ехр -- =--· 1-ехр -- ехр -- , 
h Qкол RT h k 5T RT 

где v- частота колебания, которое приводит к реакции. 

Скорость светас-это множитель, который используют, если часто

та колебания выражена в см- 1 • При низких темnературах колебательная 
сумма по состояниям равна 1: 

k 8 T Е0 ( *J k(T)=-·exp -- . 
h RT 

При высоких температурах экспоненту в колебательной сумме по 

состояниям можно разложить в ряд: ехр(-х)- 1 - х: 

k(T) =cvexp[- ~~ J. 

Этот случай соответствует ситуации, когда nри высоких темnерату

рах каждое колебание nриводит к реакции. 

Пример 25-4. Определите темnературную зависимость константы 
скорости для реакции молекулярного водорода с атомарным кислородом: 

Н2 +О~ НО+ Н (линейный активированный комплекс) 

nри низких и высоких темnературах. 

Решение. По теории активированного комnлекса константа скоро

сти для этой реакции имеет вид: 

Будем считать, что электронные множители от темnературы не за

висят. Все поступательные суммы по состояниям проnорциональны 

T 3
i2, вращательные суммы по состояниям для линейных молскул про-
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порциональны 1~ колебательные суммы по состояниям при низких 

температурах равны l, а при высоких температурах пропорциональны 
температуре в степени, равной числу колебательных степеней свобо

ды (3N- 5 = 1 для молекулы Н2 и 3N- 6 = 3 для линейного активиро
ванного комплекса). Учитывая все это, находим. что при низких тем

пературах 

k Т ~ Т · ех --0
-Т 312 

• Т ( Е* J 
( ) (Т 312 • Т). Т 312 р RT 

а при высоких температурах 

k т т о TJ/2 о Т 312 
• т. т·\ ( E::j:. J ( E::j:. 1 

- · ех --- = ех ---
( ) (Т 312 ·Т·Т)·Т 312 р RT р RT J· 

Пример 25-5. Кислотно-основная реакция в буферном растворе 

протекает по механизму: А- + н+ ~ Р. Зависимость константы скорости 
( -1 -!) 
л·моль ·с от температуры дается выражением: 

k= 2.05 · 1013 
• е-868111•• 

Найдите опытную энергию активации и энтропию активации при 

30°С. 

Решение. Так как бимолекулярная реакция происходит в растворе, 

для расчета термодинамических функций используем выражения 

(25.35) и (25.36). Заменяя в (25.35) АН* на E0 r1, получим: 

Отсюда следует, что опытная энергия активации равна: 

Eon = 868l·R = 72140 Дж·моль-1 • 

Энтропию активации можно найти из предэкспоненциального мно

жителя: 

откуда AS* = 1.49 Дж· моль -I.к- 1 . 

Пример 25-6. Используя теорию столкновений и теорию активиро
ванного комплекса, рассчитайте энтропию активации для столкновения 

двух атомов при 400 К. Радиусы атомов - 0.066 и 0.071 нм; молярные 
массы- 16 и 14 г·моль -J. 
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Решение. Заnишем константу скорости бимолекулярной реакции 

Х +У~ ХУ, исnользуя ТАС (25.3), (25.8) и термодинамический вари
ант ТАК (25.38): 

р N ( ) 2 (8nRT(Mx +Mv)J 112 

[ ЕА]-
. A·rx+ry. М ·М ·exp-RT-

х у 

= k 8 T. RT. ехр( М'#. J. ехр( _ tJI'#. J. 
h ро l R l RT 

Связь между Ел и bll'#. можно найти через оnытную энергию акти
вации: 

Eon =Ел+ RT/2 = bll* + 2RT, 

Ел= bll'#. + 3RT/2. 

Подставляя это соотношение в приведеиное выше тождество и со

кращая экспоненциальные сомножители, получаем следующее выраже

ние для энтропии активации: 

М'#.= Rln 
k 8 T RT 

р N ( )
2 (8nRT(M А +М в)Jtt2 -312 

· · r + r · е 
А А в м ·М 

А В 
=8.314х 

--·-
h о 

р 

1 . 6 .02 . 10 zз ·(0.066 +0.0?l)2 . 10-ts ·(8n·8.314·400·(0.016+0.014)J
1

'

2 

е_3 , 2 
0.016·0.014 

1.38 .J о-2э • 400 8.314. 400 

6.626·10-34 105 

= -86.5 Дж ·моль -• ·К -t 

= 

Стернческий множитель для столкновения двух атомов равен 1. Все 
остальные величины при расчете выражены в системе СИ. 

~AДAЧifl 

25·1. Имеется смесь Н2 и 0 2 с парциальными давлениями 0.666 бар и 
0.333 бар соответственно при 25 °С. Рассчитайте: 

а) частоту столкновений одной молекулы Н2 с молекулами О2; 
б) частоту столкновений одной молекулы 0 2 с молекулами Н2 ; 

в) общее число столкновений между молекулами Н2 и О2 в 1 л за 1 с. 
Радиусы молекул Н2 и 0 2 равны О. 1 1 н м и 0.15 н м, соответственно. 
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25-2. Диаметр метильного радикапа равен 3.8 А. Какова максимальная 
константа скорости (в л·моль·'·с -l) реакции рекомбинации метильных 
радикалов при 27 °С? 

25-3. Оцените стернческий фактор реакции Н + napa-H2 ~ opmo-H2 + Н, 
если константа скорости nри 27 °С равна 7.3·107 см3-моль·'·с· 1 , а энергия 
активации - 34.3 кДж· моль_,. Радиусы атома и молекулы водорода nри
мите равными 0.053 н м и 0.1 I н м, соответственно. 

25-4. Вычислите значение стернческого множителя в реакции димери
зации этилена 

2CzH4 ~ C4Hs 

при 300 К, если оnытная энергия активации равна 146.4 кДж·моль-· 1 , 
эффективный диаметр этилена равен 0.49 нм, а оnытная константа ско-

~ 1 08 1 о-'4 з _, 1 
рости при этои температуре равна . · см ·моль ·с . 

25-5. Константа скорости реакции 

(CzHs)зN + CzHsBr 4 [(C2Hs)4N]Br 

в бензоле при темnературе 30 ос равна 2.22·1 о-з см3 ·МОЛЬ -!.с-- 1 • Рассчи
тайте стернческий фактор для этой реакции, если энергия активации 

равна 47.8 кДж·моль-1 , а nлотности триэтиламима и этилбромида равны 
0.723 и 1.456 г·см-3 • 

25-6. Оnытная константа скорости реакции 

CzH4 + Н2 4 С2Н6 

равна 1.77·10-2 л·моль- 1 ·с- 1 при 787 К. Средний диаметр молекулы эти
лена- 4 А, молекулы водорода - 2 А, стернческий множитель равен 

0.05. Найдите истинную энергию активации этой реакции. 

25-7. Экспериментально найденная энергия активации распада ацетона 

в газовой фазе nри давлении паров l атм и Т = 800 К составляет 
57.2 ккал·моль· 1• Приняв эффективный диаметр молекулы равным 5 А, 
рассчитайте константу скорости и объясните возможную причину рас-

4 10-3 -1 
хождения с эксnериментальным значением · с . 

25-8. Для реакции димеризации бутадиена при нормальном давлении 
( 

3 -1 -1) 
получена следующая зависимость константы скорости см ·моль ·с 

от температуры: 

1g k = 8.362 + 0.5·1g Т- 5070/Т. 

Оnределите долю активных столкновений и рассчитайте эффектив

ный диаметр столкновений при температуре 578 К. Стернческий фактор 
равен 1.6·1 О 5

• 
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25-9. Опытное значение константы скорости бимолекулярной реакции 
между веществамиХиУпри 18 °С равно 4.96·10-4 л·моль- 1 ·с-- 1 • Приняв 
радиусы молекул равными 0.264 нм и 0.274 нм, вычислите истинную и 
опытную энергии активации. Стернческий множитель для этой реакции 

равен 0.8, молярные массы- 142 и 96 г·моль- 1 • 

25-10. Реакция изомеризации цис-бутен-2 ~ траис-бутен-2 протекает 
при 469 °С. Опытная энергия активации равна 263 кДж· моль· 1, а 
экспериментальная константа скорости при высоких давлениях 

koo = 1.90· 10-5 с- 1 • Используя теорию столкновений, рассчитайте кон
станту скорости k1 и давление перехода для этой реакции. Диаметр 

молекулы примитеравным 0.5 нм. 

25-11. Используя данные предыдущей задачи, определите сколько ко
лебательных степеней свободы участвует в реакции изомеризации цис

бутена-2, если экспериментальное давление перехода составляет 

0.04 Торр. 

25-12. Термическое разложение ацетальдегида- бимолекулярная реак

ция. Опытная энергия активации равна 45.5 ккал·моль· 1, а диаметр мо
лекулы - 4.5 А. Рассчитайте период полупревращения этой реакции при 
давлении 1 атм и температуре 800 К. 

25-13. Определите температурную зависимость константы скорости для 
реакции 

при низких и высоких температурах. 

25-14. Определите температурную зависимость константы скорости для 
реакции 

СНзi ~ СНз + 1 

nри низких и высоких температурах. 

25-15. Определите температурную зависимость константы скорости для 
реакции 

Н+ Br2 ~ HBr + Br (нелинейный активированный комплекс) 

при низких и высоких температурах. 

25-16. Для реакции СО+ 0 2 = СО2 +О зависимость константы скорости 
от температуры при низких температурах имеет вид: 

k(1) ~ т-312·ехр(-Ео/R1). 

Какую конфиrурацию -линейную или нелинейную- имеет активи

рованный комплекс? 

25-17. Для реакции 2NO ~ (N0)2 зависимость константы скорости от 

температуры при невысоких температурах имеет вид: 

k(1) ~ Т-1 exp(-Eo/R1) 
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Какую конфигурацию -линейную или нелинейную - имеет активи

рованный комплекс? 

25-18. Используя теорию активированного комплекса, вычислите ис
тинную энергию активации Е0 для реакции: 

С Нз + С2Н6 ~ сн4 + C2Hs 

при Т= 300 К, если опытная энергия активации при этой температуре 
равна 8.3 ккал·моль- 1 • 

25-19. Выведите соотношение между опытной и истинной энергиями 
активации для реакции 

2ХУ ~ нелинейный комплекс. 

25-20. Используя статистический вариант ТАК, оцените стернческий 
множитель для бимолекулярной реакции 2HI ~ Н2 + 12 в газовой фазе. 

25-21. Определите энергию активации мономолекулярной реакции при 
1 000 К, если частота колебаний по разрываемой связи равна 

v = 2.4· 1013 с -t, а константа скорости равна k = 51 О мин -l. 

25-22. Константа скорости реакции первого порядка разложения бром
этана при 500 °С равна 7.3·1010 с- 1 • Оцените энтропию активации этой 

. 1 
реакции, если энергия активации равна 55 кДж·моль-. 

25-23. Разложение перекиси ди-трет-бутила в газовой фазе представ
ляет собой реакцию первого порядка, константа скорости которой 

(в с- 1 ) зависит от температуры следующим образом: 

k = 3.2 ·10 16 ехр(-4700/Т). 

Используя теорию активированного комплекса, рассчитайте эн

тальпию и энтропию активации при температуре 200 °С. 

25-24. Изомеризация диизопропилового эфира в аллилацетон в газовой 
фазе представляет собой реакцию первого порядка, константа скорости 

которой (в с- 1 ) зависит от температуры следующим образом: 

k = 5.4 ·10 11 ехр(-3520/Т). 

Используя теорию активированного комплекса, рассчитайте эн

тальпию и энтроnию активации nри температуре 400 °С. 

25-25. Зависимость константы скорости (с -l) разложения винилэтилово
го эфира 

от температуры имеет вид 

k = 2. 7 · 1 О 1 1 ехр ( -1 0200 1 Т) . 

Рассчитайте энтроnию активации при 530 °С. 

375 



376 r л а в а 5. Химическая кинетика 

25-26. Для реакции 

C2HsBr --+ С2Н4 + HBr 

параметры уравнения Аррениуса равны: 

А= 7.2·1012 с-1 , Е= 218.0 кДж·моль-1 • 
Рассчитайте энтропию, энтальпию и энергию Гиббса активации 

этой реакции при 200 °С. 

25-27. Для диссоциации димера циклопентадиена в газовой фазе пре
дэкспоненциальный множитель в уравнении Аррениуса равен 1.3·1 013 с -t, 

а опытная энергия активации составляет 35 ккал·моль- 1 • Вычислите кон
станту скорости реакции и энтропию активации при J 00 °С. 

25-28. Для реакции 

СНзСООС2Нs --+ СНзСООН + С2Н4 

параметры уравнения Аррениуса равны: 

А= 3.2·1012 с-•, Е= 200.5 кДж·моль-1 • 
Рассчитайте энтропию, энтальпию и энергию Гиббса активации 

этой реакции при 200 °С. 

25w29. Предэкспоненциальный множитель для реакции термического 
4 6 1012 -1 -1 

разложения озона равен . · л·моль ·с , опытная энергия актива-
ции составляет 10 кДж·моль-1 • Найдите изменение энтропии, энтальпии 
и энергии Гиббса для процесса активации при 400 К. 

25-30. Используя данные о температурной зависимости константы ско
рости. определите энтропию и энтальпию активации при взаимодейст

вии гидразинас малахитовым зеленым: 

Т, 0С 7 14.8 23.8 30 38.4 
k М- 1 ·МИН-l 
' 

1060 1580 2480 3750 4680 

25-31. Используя данные табл. П-13 (Приложение), рассчитайте энталь
пию, энтропию и энергию Гиббса активации при Т= 800 К для газофаз
ной реакции 2HI --+ Н2 + 12. Определите стернческий множитель и срав
ните его с оценкой, полученной в задаче 25-20. 

25-32. В газовой фазе вещество Х мономолекулярмо превращается в 
вещество У. Константы скорости реакции при температурах 120 и 

140°С равны, соответственно, 1.806·10-4 и 9.14·10-4с-1 • Рассчитайте 
среднюю энтропию и теплоrу активации в этом температурном интер

вале. 

25-33. Используя теорию столкновений и теорию активированного 

комплекса, рассчитайте энтропию активации для столкновения двух 

атомов при 300 К. Радиусы атомов - 0.066 и 0.099 нм; атомные массы-
16 и 35 г·моль- 1 • 
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§ 26. Химическая динамика 

Изучением временного поведения частиц в ходе элементарных ре

акций занимается специальный раздел физической химии -химическая 

динамика. Основной объект внимания химической динамики - активи

рованный комплекс, или переходное состояние химической реакции, а 

ее главная задача- определить структуру активированного комплекса и 

nроследить nроцесс его образования и распада в реальном масштабе 

времени. 

Отличие химической динамики 

от химической кинетики 

Хотя химическая динамика и химическая кинетика генетически свя

заны друг с другом, они nринциnиально отличаются друг от друга по 

задачам, объектам и методам исследования. Основные отличия сумми

рованы в таблице 26.1. 
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Отличие химической динамики от химической кинетики Таблица 26.1 

Химическая кинетика Химическая динамика 

Подсчет числа химических превра-
Определение структуры активиро-

Главная 
щений и оnределение механизма ре-

ванного комплекса и анализ про-

задача 
акции 

цесса его образования и распада в 

реальном времени 

Молекулы, находящиеся в тепловом 
Объекты равновесии и обладающие равно- Нестационарные колебательные 

исследования весным распределением по степе- состояния волновые пакеты 

ням свободы 

Масштаб от to-•• до I05 с от 10-14 до 10- 11 с 
времени 

Если динамика химической реакции известна в виде классических 

траекторий ядер или зависимости волновых пакетов от времени, то 

можно решить одну из основных задач химической кинетики и теоре

тически определить константу скорости реакции. Для этого рассчиты

вают вероятности переходов с энергетических уровней реагентов на 

энергетические уровни продуктов и находят среднее значение вероят

ности перехода с учетом распределения Больцмана по энергии. Таким 

образом, химическая динамика дает гораздо более nодробное описание 

элементарных химических реакций, чем химическая кинетика: nослед

няя nолучается из первой в результате процедуры усреднения. Соотно

шение между этими двумя разделами физической химии в каком-то 

смысле аналогично взаимосвязи микроскопического и макроскопиче

ского подходов в статистической термодинамике (см. § 14). 
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Главная проблема в исследовании динамики элементарных химиче~ 

ских реакций состоит в том, что время жизни активированных комплек

сов обычно очень мало. Самые быстрые из элементарных реакций, для 

которых достаточно одного колебания, могут происходить за время 

1 о- 14 с. Существуют и более медленные реакции. в которых сначала воз
буждается одно колебание, затем возбуждение постепенно передается 

другому колебанию и наконец разрывается связь. Такие элементарные 

реаКЦИИ могут nрОДОЛЖаТЬСЯ ДОВОЛЬНО «ДОЛГО»: -.] 0-ll С. Для ИЗМереНИЯ 
столь малых промежутков времени используют сnециальную единицу -
фемтосекунду (фс): 1 фс = 10-15 с. В этом масштабе время nротекания 
элементарных реакций составляет 1 О + 104 фс. Реакции в нижней части 
этого диаnазона считают быстрыми, в верхней- «медленными». 

Так, наnример, реакция фотодиссоциации 

ICN + hv ~ 1 + CN 

происходит за 200 фс, фотодиссоциация циклобутана 

C4Hs + hv ~ 2СН2=СН2 

длится около 700 фс, бимолекулярная реакция 

н+ со2 ~он+ со 

длится 1000 фс, а диссоциация тетрафтордииодэтана на тетрафторэти
лен и два атома иода 

имеет два временных масштаба: первый атом иода отщеnляется быстро, 

за 200 фс, а второй -за время, в 100 раз большее. 

Экспериментальньrе методы анализа 

химической динамики 

Для изучения столь быстрых нроцессов необходимо иметь измери

тельное устройство с соответствующим временным разрешением. Воз

можность осуществлять эксперименты фемтосекундной длительности 

появилась только в конце 1980-х годов, когда был изобретен способ 

временного сжатия лазерных световых импульсов до 6 фс. До этого 
времени структуру nерсходных состояний и динамику элементарных 

реакций определяли с помощью косвенных методов. 

Экспериментальные косвенные измерения основаны на следующей 

идее: пусть известно состояние молекул или атомов до реакции и из

вестно также их состояние после реакции; сравнивая одно с другим, 

иногда можно сделать выводы о времени жизни и структуре переходно

го состояния. Например, если создать пучок молекул СНзl, ориентиро

ванных в одном направлении, и подействовать на них nоляризованным 
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лазерным излучением, то связь С-1 разрывается и происходит реакция 

мономолекулярного распада: 

СН31 + hv ~ [CH3---I) ~ СН3 + 1 

(квадратные скобки обозначают переходнее состояние). Если молекула 

распадается быстро (по сравнению с вращенИем молекулы), то все ато

мы иода после реакции будут двигаться в одном направлении, посколь

ку за время реакции исходная молекула не успеет повернуться. Если же 

распад молекулы происходит медленно, то благодаря вращению атомы 

иода будут разлетаться во всех направлевиях. Оказывается, что все 

атомы иода, образующиеся в этой реакции, двигаются примерно в од

ном направлении. Это означает, что распад возбужденной молекулы 

происходит намного быстрее, чем ее вращение, т.е. время жизни пере

ходноге состояния не превышает ]000 фс. 
Для того, чтобы получить более детальную информацию - о поло

жении ядер в каждый момент времени, в эксперименты надо ввести 

временное разрешение, которое в случае элементарных реакций имеет 

порядок фемтосекунд. 

В простеншей схеме фемтосекундного эксперимента на реагенты, 

приготовленные в виде молекулярных пучков, действуют два световых 

импульса: первый импульс (импульс накачки} инициирует элементар

ную реакцию, а второй (зондирующий) импульс, который стартует с 

некоторой задержкой относительно первого, считывает информацию о 

строении переходиого комплекса в момент воздействия на него. Второй 

импульс как бы «фотографирует» персходный комплекс с очень корот

кой экспозицией. Используя различные времена задержки между двумя 

импульсами, можно получить подробную информацию о ходе протека

нии химической реакции в реальном времени с разрешением несколько 

фемтосекунд. 

Поясним эту схему на примере реакции фотодиссоциации иодциана 

(рис. 26.1 ): 

• ICN + hv ~ [J .. ·CN] ~ 1 + CN. 

Молекула сначала находится в основном электронном состоянии с 

потенциальной энергией V0(R), где R- расстояние между атомом иода и 

центром масс фрагмента CN. Первый световой импульс с длиной волны 
Л. 1 возбуждает молекулу и переводит ее в электронное состояние с по
тенциальной энергией V1(R). В этом состоянии молекуланеустойчива и 

начинает распадаться на части: 1 и CN, которые удаляются друг от дру-
• га. Зондирующий импульс с длиной волны Л.2 может перевести фраг-

мент CN в возбужденное состояние CN• (с потенциальной энергией 
V2(R}), которое самопроизвольно излучает свет (флуоресцирует). Ин-

• v 
тенсивность флуоресценции CN и есть экспериментально измеряемыи 

сигнал. 
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Рис. 26.1 

(26.1) 

(26.2) 
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а) б) 

-------т----------тi+СN* 

А."' 2 

Время 

R---+ 

а) Диаграмма потенциалыюu эиергии для .молекулы ICN. 
R расстояние .ие.жду ато_r.,щи 1 и центром масс фрш.~tента CN. 

t'o(R) о,·новное электрошюе состояние. V1(R) и V2(R) возбу.ждениые 

состояния. А1 · длина волны возбуждающего лазерного импульса. 

Зондирующий импульс с длиной волны А2 ·возбуждает только переходное 
состояние [I··.CN/. в котором ме.ж:ъядерное расстоя11ие равно н·. 

Зондирующий импульс с длиной волны А.2"' возбу.ж·дает только продукты 
реакции. б) Зависимость эксперимеитапыюго сигнала от времеии при разных 

длинах волн зоидирующего импульса. Ри,унок взят из статьи: R. В. Bernsteiп. 
А.!!. Zeн,ail. J С'hет. Phy.'l. 1989. J/ 90. Р. 829. 

Самое главное заключается в том, что за время действия световых 

импульсов ядра практически заморожены и межъядерное расстояние .. 
не изменяется; при этом импульс А:! с большой вероятностью возбуж-

дает фрагмент CN только в тот момент, когда расстояние R таково, 
что разность энергий V2(R) - V1(R) равна частоте, соответствующей 

* длине волны .А2 : 

где h- постоянная Планка, с- скорость света. 

Таким образом, максимум сигнала при длине волны зондирующего 

импульса .А2 * показывает, в какой момент времени длина персходного 
* ~ комплекса равна R . Если зондирующии импульс имеет длину волны 

.А2с;:,, которая соответствует разности между предельными (асимптотиче

скими) значения потенциалов V1 и V2: 
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то такой импульс может возбудить молекулу CN только после оконча
ния реакции распада, т.е. он зондирует только продукт реакции и таким 

образом фиксирует момент окончания реакции. Изменение длины вол-
• r.1J 

ны зондирующего импульса от Л.2 до Л.2 позволяет просканировать . ~ 

аналогичным образом всю шкалу изменения R от R до R ~ оо и наити 
зависимость R(t) в процессе реакции, т.е. определить динамику реакции 
распада. 

Этот эксперимент вошел в историю науки ( 1987 год) как первое ис
следование химической реакции в реальном масштабе времени с фем

тосекундным разрешением. 

Другой знаменитый эксперимент был проведен спустя год. В нем 

изучалась динамика разрыва связи в молекуле Nal: 

Nal ~ Na + 1. 

Импульс накачки, действуя на молекулу, находящуюся в основном 

ионном состоянии Nа+Г, переводит ее в возбужденное ковалентное со
стояние Nal. 

В возбужденной молекуле ядра Na и I начинают двигаться относи
тельно друг друга (рис. 26.2). Когда расстояние становится равным 
примерно 6.9 А, они достигают точки пересечения потенциальных кри
вых ионного и ковалентного состояний. После этого у молекулы две 

возможности: остатьсявнеустойчивом ковалентном состоянии и распа

сться на нейтральные атомы Na и 1 или перейти в устойчивое (связан
ное) ионное состояние, в котором будут продолжаться колебания ядер. 

При каждом прохождении точки пересечения потенциалов часть моле

кул распадается на атомы, а другая часть продолжает колебания. 

v1 

Na+I 

Vo Rx= 6.93 А 

о ~-----.~~-r------.-~--r----,-------т-------г-
0 2 4 6 8 10 12 14 

Межьядерное расстояние, А 

Потенциальные кривые ионного и ковалентного электронных 

состояний молекулы Nal. При прохо.ждении точки пересечения слева 
направо возбужденная молекула может либо перейти в ионное состояние 

и остаться на верхней кривой, либо перейти в ковалентное состояние 

на нижнюю кривую и распасться на атомы. Вероятность распада 
при каждом прохождении составляет около 12% 
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Рис. 26.2 
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Рис. 26.3 
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Если второй, зондирующий, имnульс возбуждает свободные ато

мы натрия, то экспериментальный сигнал будет иметь стуnенчатую 

форму: при каждом nрохождении точки пересечения он будет возрас

тать за счет расnада молекул и появления новых атомов натрия (рис. 

26.3.а). Если же зондирующий имnульс возбуждает активированный 

комплекс, т.е. колеблющуюся молекулу, то экспериментальный сиг

нал будет иметь вид всплесков, каждый из которых соответствует оп

ределенной конфигурации возбуждаемого комплекса (рис. 26.3.б). 

Уменьшение интенсивности сигналов переходиого комплекса позво

ляет оценить вероятность распада активированного комплекса при 

nрохождении точки пересечения, которая составляет около 12%. Кро
ме того, расстояние между пиками показывает период колебаний и 

распадов активированного комплекса, который равен около J .25 nc 
( 1 пс = 1000 фс). Наконец, можно оценить время жизни активирован
ного комnлекса, который существует nримерно в течение 1 О колеба
ний. Таким образом, меняя время задержки между имnульсами и дли

ну волны зондирующего импульса, можно в реальном времени 

наблюдать переходы между ионным и ковалентным состояниями мо

лекулы Nal и образование атомов натрия при диссоциации молекулы. 

3 

о 

а) )о 
,~ ,.,ot 

о 
о 

о 
о 

: . 
~. б) 

о 2 4 6 8 

Время задержки, не 

Экспериментальные сигналы, отражающие динамику распада молекулы Nal. 
а) Сигнал, полученный при возбуждении продукта реакции свободного атома 

натрия. Ступенчатое увеличение интенсивности сигнала отра.жает 

uaкolVleниe атомов натрия при периодической диссоциации. 

б) Сигнал, полученный при возбу.жде11ии активироваиного комплекса. 

Уменьшение интенсивности сигнала отра.жает поии.жение l<онцентрации 

возбу.ждеиных молекул Nal за счет периодического распада 

Эти работы привели к настоящему взрыву исследований динамики 

химических реакций. Для иллюстрации возможностей фемтосекундной 
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имnульсной сnектроскоnии в исследовании химической динамики ле

речислим некоторые основные типы таких реакций: 

• фотодиссоциация (Hgl2, СН31, Nal) 
• бимолекулярные реакции (Br + 12 4 Brl + 1) 
• изомеризация (цис-С6Н5СН=СНС6Н5 4 транс-С6Н5СН=СНС6Н5) 
• элиминирование (CF2ICF2I 4 C2F4 + I2) 

• 
• 

реакции Дильса-Альдера 

реакции с переносом заряда 

• внутримолекулярный и межмолекулярный леренос протона (ки

слотно-основные реакции) 

• таутомеризация. 

Во всех этих случаях удалось полностью описать динамику обра

зования и распада лереходиого комnлекса в реальном масштабе вре

мени. 

Данный метод исследования сверхбыстрых лроцессов может быть 

использован не только для анализа реакций в газовой фазе и в молеку

лярных пучках, но и для изучения процессов в растворах и на межфаз

ных границах. Выяснение механизмов лерераспределения энергии в 

сложных молекулах nозволит nредсказывать реакционную сnособность 

молекул и создавать новые синтетические методы. Анализ динамики 

реакций на nоверхности может прояснить многое в механизмах дейст

вия гетерогенных катализаторов. Применеине фемтосекундных им

nульсов в биохимии nоможет выявить тонкие детали механизмов дей

ствия биологически активных молекул. 

Другой важный асnект изучения сверхбыстрых лроцессов связан с 

возможностью управления этими nроцессами. После того, как были 

достигнуты лервые успехи в изучении динамики реакций в реальном 

времени, встал вопрос о том, как можно nускать химическую реакцию 

no заранее заnланированному пути и с заданной скоростью. Первые же 
расчеты показали, что, применяя сложные последовательности лазер

ных имnульсов, частота которых зависит от времени, можно концен

трировать элементарное возбуждение в любой части молекулы. В неко

торых nростых случаях удалось эксnериментально осуществить 

селективный разрыв химической связи (см. далее). 

Волновой пакет - основное понятие 

химической динамики 

В основе теоретического оnисания фемтосекундных эксnериментов 

лежит квантовая механика, точнее- ее раздел квантовая динамика, ко

торый рассматривает зависящие от времени лроцессы. Взаимодействие 

лазерных имnульсов с веществом и движение электронов и ядер в про

цессе химических реакций описываются разными модификациями од-
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ного и того же уравнения - временного уравнения Шредингера. Мето

ды его решения зависят от типа изучаемой системы и бывают весьма 

разнообразными: численными и аналитическими, квантовыми и квази

классическими. 

Обычный непрерывный свет с длиной волны Л обладает энергией (в 

расчете на один фотон): 

Е hv= hc 
л. ' 

где v - частота света. Поглощая такой свет, молекула переходит во 

вполне определенное возбужденное состояние с конкретной энергией 

(рис. 26.4.а). 

Особенность сверхкоротких лазерных импульсов состоит в том, что 

они могут возбуждать несколько (или даже много) энергетических со

стояний изучаемой системы одновременно (рис. 26.4.б). Длительность 

импульса !J.t и его энергетическая ширина М связаны соотношением 
нсопределенности «энергия-время»: 

h 
!J.E · !J.t ~ - . 

Возбужденное состояние 

а) б) 

Исходноесостояние 

1/ереходы между энергетическими 

уровнями под действием: а) непрерыв

ного. б) импульсного лазерного излуче

иия. В первом случае образуется ста-

ционарное состояние, во втором- не

стационарное (волновой пакет) 

21t 

Чем короче имnульс, тем 

больший диапазон энергий воз

бужденного состояния он может 

охватить. Так, имnульс дли

тельностью 50 фс имеет ширину 
2·1 о-21 Дж, что в обычных 
спектроскопических единицах 

составляет 700 см 1
• Такой им

пульс может возбудить 5-6 ко
лебательных состояний молеку

лы 12 (разница между соседними 

состояниями равна 125 см '1) или 
10-11 колебательных состояний 
молекулы Na2 (разница между 

соседними состояниями 69 см-· 1 ). 
Более длинные (и более узкие 

по энергии) импульсы длитель

ностью порядка нескольких 

пикосекунд (l nc = 10-12 с) ис
пользуют для возбуждения вы

соколежащих (так называемых 

ридберrовских) электронных 

состояний атомов. 

После действия светового импульса система может с разной веро

ятностью находиться в любом из состояний, попадающих в энергетиче-
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ский интервал дЕ. В соответствии с квантовым принцилом суперпози

ции ее волновая функция в начальный момент времени t = О имеет вид: 

ЧJ(х,О) = Ic"ЧJ"(x), 
1/ 

где х - совокупность координат, n - набор квантовых чисел, опреде

ляющих энергетический спектр системы, сп представляет собой ампли

туду вероятности возбуждения п-го состояния. 

Волновая функция, описывающая систему, в которой когерентно 

возбуждены одновременно несколько стационарных состояний, назы

вается волновым пакетом. 

Волновой пакет- когерентная суперпозиция возбужденных состоя

ний или, проще говоря, линейная комбинация их волновых функций 

'Рп(х) с коэффициентами (весовыми множителями) сп, равными ампли

тудам вероятностей возбуждения соответствующих состояний 

Главное свойство волнового пакета состоит в том, что он описывает 

нестационарное состояние атома или молекулы и, следовательно, зави

сит от времени. Эта зависимость определяется энергиями состояний En, 
ВХОДЯЩИХ В ВОЛНОВОЙ 11акет: 

11 

Это общее выражение описывает все многообразие волновых пакетов, 

возбуждаемых в атомах или молекулах. 

Свойства волновых пакетов (их форма, спектр, траектория движе

ния и энергия) оnределяются двумя основными факторами: 

1) спектральными свойствами изучаемой системы, т.е. уровнями энер

гии En и волновыми функциями 'Р n возбуждаемых состояний; 
2) условиями формирования волнового пакета, т.е. исходным состоя

нием системы и свойствами светового импульса (его длительностью 

и длиной волны). 

Последнее обстоятельство, а именно зависимость волнового пакета 

от свойств имnульса, т.е. от условий эксперимента, nозволяет управ

лять динамикой атомной или молекулярной системы. 

Исходные колебательные волновые пакеты, образующиеся в моле

кулах под действием фемтосекувдных импульсов, обычно сильно лока

лизованы в пространстве, т.к. расстояние между ядрами в молекуле при 

оптическом возбуждении практически не изменяется. После того, как 

возбуждающий световой имnульс закончился, в молекуле формируется 

нестационарное состояние и волновой пакет начинает движение в сило

вом поле молекулы, то есть по поверхности потенциальной энергии. 

Что происходит с волновым nакетом при химической реакции? 

Это зависит от вида поверхности nотенциальной энергии данной 

реакции. Если энергия пакета превышает значение потенциальной 

энергии при больших расстояниях, то волновой пакет уходит на бес-
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Рис. 26.5 
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конечность и молекула расnадается на части - nроисходит фотодиссо

циация, например: 

ICN 4 I +CN 

(рис. 26.5.а). Такое движение называют инфинитным, то есть неограни

ченным. 

а) б) 

I+CN 

R(I-CN) 

Координата реакции 

в) 

Координата реакции 

Основные виды движения волновых пакетов по поеерхностюи поте1щиш1ьной 

энергии. а) Инфинитное дви:жение приводит к диссоциации. 

б) Колебательное дви.жение е связанном состоянии. в) Расщепление 
в области пересечения поверхностей потенциШlьной энергии 

Если в процессе движения волновой пакет достигает области, где 

потенциальная энергия молекулы nревышает его энергию, то наnравле

ние его движения меняется на противоnоложное- пакет как бы отража-
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ется от стенки потенциальной поверхности (рис. 26.5.б). Такое движе

ние называют колебательным; оно может продолжаться достаточно 

долго - до тех пор, пока не произойдет самопроизвольное испускание 

света или не подействует пробный лазерный импульс, который переве

дет молекулу в другие электронные состояния. 

Самые разнообразные химические превращения моrут происходить 

в тех областях. где потенциальные поверхности разных электронных 

состояний пересекаются (рис. 26.2, 26.5.в). Эти области в квантовой ди
намике называют коническими пересечениями. Достигая конических 

пересечений, волновой пакет расщепляется: одна его часть продолжает 

движение в том же самом состоянии, а вторая переходит в другое со

стояние, что может в дальнейшем приводить к различным процессам: 

диссоциации 

Nal ~ Na + 1, 

изомеризации 

цuc-R-CH=CH-R' ~ mpauc-R-CH=CH-R' 

или безызлучательным переходам, при которых энергия возбуждения 

рассеивается по другим степеням свободы. Вероятность электронного 

перехода в области конического nересечения зависит от вида потенци

альных поверхностей и скорости волнового пакета. 

Зная зависимость волнового пакета от времени, 'f'(x,t), можно опре
делить вероятность отдельных каналов химической реакции - то есть, 

выход продуктов, а также время протекания реакции. Для эксперимен

тального измерения этих величин используют серию nробных лазерных 

импульсов, действующих на реагирующую молекулу в различные мо

менты времени. Если пробный имnульс включен через время 1 nосле 

импульса накачки и переводит молекулу в состояние с волновой функ

цией G(x), то интенсивность экспериментально измеряемого сигнала 
пропорциональна квадрату интеграла перекрывания волнового nакета и 

этой функции: 

1(1) ""\ J'f'(x, t) · G(x)dx\
2 

Анализируя зависимость сигнала от времени задержки t можно сде

лать выводы о динамике реакции и определить ее характеристики. 

Квантовое управление химическими реакциями 

Одна из основных задач химической кинетики состоит в определе

нии механизма химической реакции. Химическая динамика ставит бо

лее амбициозную задачу - конструирование этих механизмов. Главная 

идея квантового уnравления элементарными химическими реакциями 
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Рис. 26.6 
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состоит в том~ чтобы~ используя лазерные импульсы, перевести ядра 

атомов по координате реакции из области реагентов через возбужден

ные состояния в область искомых продуктов (рис. 26.6). 

___ __...,...,~ 

возбуждающий 
импульс 

pearetп 

l' 
Координата реакции 

возбужденное 
состояние 

основное 

состояние 

Управление фотохимической реакцией по схеме «нагрузка-разгрузка». 

Первый лазерный импульс создает волновой пакет в возбу.жденном 

состоянии исходного вещества, а второй переводит 

продукты реакции в основное состояние 

Пассивное управление - временной контроль 

Первая схема квантового управления была предложена в 1986 r. 
Она основана на использовании двух лазерных импульсов и называется 

«pump-dump»~ что можно перевести как «нагрузка-разгрузка». В этой 

схеме первый лазерный импульс переводит молекулу в возбужденное 

электронное состояние, где создается волновой пакет. Он движется по 

возбужденному состоянию вдоль координаты реакции, и когда достига

ет области продуктов, применяют второй импульс, который переводит 

молекулу обратно в основное состояние, соответствующее продуктам 

реакции (рис. 26.6). 
В химической динамике такое управление называют пассивным, по

скольку движение созданного волнового пакета в возбужденном со

стоянии определяется только свойствами молекулы. Эксnериментатор 

не вмешивается в это движение, а только ждет, когда пакет доберется 

до заданного участка поверхности; после этого применяется второй им

пульс. В такой схеме есть один управляющий параметр- время за

держки между nервым и вторым импульсами. 

Меняя время задержки, можно направлять реакцию по тому или 

иному пути в случае конкурирующих процессов. Так, например, трех-
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атомная молскула АВС может диссоциировать по одному из двух на

nравлений: 

АВ+С 

АВС 
hv # 

--•• АВС 

А+ВС 

Применение двухимпульсной 
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схемы «нагрузка-разгрузка», в nрин

циnе, может nозволить осуществить 

селективный разрыв любой из свя

зей. Первый лазерный импульс соз

дает в возбужденном состоянии вол

новой пакет, который движется по 

потенциальной поверхности, в оnре

деленные моменты времени nроходя 

над участками поверхности основно

го состояния, соответствующими 

разрыву одной или другой связи 

(рис. 26.7.). Если в такой момент по
действовать на молекулу вторым 

имnульсом, то произойдет переход в 

основное состояние, в котором мо

лекула распадается по заданному 

направлению. 

Схема пассивного управления Рис. 26.7 

Появление этой идеи ознамено

вало начало развития нового направ-

ления в химической динамике - хи-

диссоциацией трехатомной .мо-

лекулы. Первый лазерный импульс 

возбу.ждает .молекулу: АВС --J. 

АВе", а второй, пущенный с за
держкой t1 Wlи t2 относительно 

первого, переводит ее в состоя

ние, в котором селективио раз-

рывается связь в-с Wlи А-В 

мии отдельных связей (bond-specific chemistry). Практическая реализа
ция ее требует привлечения и других методов управления, так как 

обычно движение волнового nакета имеет более сложный характер, чем 

показано на рис. 26.7. 

Целевое состояние - частотный контроль 

Движение волнового пакста в возбужденном состоянии оnределяет

ся не только потенциальной энергией молекулы~ но и формой возбуж

дающего светового импульса, который создавал этот пакет. Поэтому в 

поисках новых уnравляющих параметров химики обратились к элек

трическому полю лазерного импульса. Зависимость напряженности по

ля от времени имеет вид: 

где Е0 - амплитуда поля, ro0 - центральная частота,j{t)- форма импульса. 

(26.8) 
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Функция .f(t) и есть основной инструмент управления. Она опреде
ляет важнейшие свойства светового импульса - его длительность (то 

есть время, за которое j(t) спадает до нуля) и частотный состав, который 
описывается преобразованием Фурье от функции E(t): 

Ё(rо) == J E(t)e 1001 dt. 

Для того, чтобы наnравить реакцию по нужному r1ути, выбирают 

целевое состояние- то есть определяют, в какое место на потенциаль

ной поверхности и через какое время должен попасть волновой пакет. 

Затем решают задачу квантового управления: если известна потенци

альная поверхность и дано целевое состояние, то какой должна быть 

форма светового импульса j(t), чтобы волновой пакет достиг этого со
стояния? 

Решение этой задачи, которое находят с помощью численных мето

дов квантовой динамики, обычно приводит к функциям довольно слож

ного вида (рис. 26.8), однако современные экспериментаторы научи
лись получать световые импульсы практически любой формы. Для 

этого используют специальное устройство, называемое <<шэйпером)) (от 

англ. shape - форма). В шэйпере входной импульс простого вида разла

гают на отдельные частоты, а затем методами нелинейной оптики одни 

частоты удаляют, другие усиливают, третьи изменяют и получают за

данный импульс. На рис. 26.8 показано, как, управляя формой импуль
са, можно изменять соотношение различных продуктов диссоциации 

комплексного соединения железа. 

1 1 
4,9:1 2,4:1 

~:"- / 
~-- ВОфс/ 

1 
1,2:1 

1 
1 
1 
1 
' 

Зависи.~Wость выхода продуктов разло.жения хлорида-дикарбонtL'lа 

циююпентадиенш.железа от формы лазерного U.~Wnyльca 

Использование шэйперов во многих случаях позволяет резко увели

чить селективность фотохимических реакций. Так, например, с помощью 

света можно превратить молочную кислоту в спирт. Молекула молочной 

кислоты при лазерном облучении распадается по двум направлениям: 
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СН3-СН-СООН 
1 

hv 

НООС + СН-СН3 
1 
он 
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он 
сн3 + сн-соон 

1 
__ ..,..., сн2-соон 

1 
он 

Под действием обычного лазерного импульса соотношение конку

рирующих продуктов распада: НООС 1 СН3 = 24. При оптимизации 
формы импульса оно возрастает до 130, т.е. почти вся молочная кислота 
превращается в этанол. 

ОН 

В самых современных приборах для 

расчета формы импульса используют 

обучающие алгоритмы. Общий прин

цип их действия такой: фотохимиче

скую реакцию проводят с произвольно 

выбранным лазерным импульсом и 

скорректировшшое f:'(t) 

сравнивают состояние продуктов с це

левым состоянием, затем используя 

теорию оптимального управления в 

форму импульса вносят поправки, и 

снова проводят реакцию, и так далее до 

тех пор, пока не будет достигнуто це

левое состояние. 

Про такую процедуру говорят. что 

«лазер учится управлять молекулой». 

Лазер+ 

шэйпер 

E(t) ,, 
Молекула 

продукты 

,,. 
Детектор 

... .... 

результат 

Активное управление - временной контроль 

В схемах активного управления используют квантовый принцип 

интерференции. Молекулу возбуждают не одним, а двумя одинаковы

ми импульсами с небольшой задержкой между ними. В результате 

двухканального возбуждения молекула оказывается в смешанном со

стоянии 

'Р(х, t) = 'Р 1 (x,t) + 'Р 2 (х, t), 

где волновые пакеты 'P 1(x,t) и 'P 2 (x,t) отвечают возбуждению пер

вьам и вторым импульсами, соответственно. Суммарная заселенность 

возбужденного состояния 

складывается из заселенностей Р 1 и Р2, создаваемых каждым импуль-

* сом по отдельности, и интерференционного члена 'Р 1 'Р2, величина ко-

Обучающий 

aJII'OpИTM 

.. ~ А~ 

Целевое 

состояние 

(26.10) 

(26.11) 
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торого определяется разностью фаз между состояниями 1 и 2 и про
странствеиным перекрыванием соответствующих волновых пакетов. 

Именно интерференционное слагаемое обеспечивает активное 

управление. В зависимости от времени задержки между двумя импуль

сами оно может быть положительным или отрицательным, то есть вто

рой импульс может увеличивать или уменьшать заселенность возбуж

денного состояния, созданную первым импульсом. Это похоже на то, 

как при интерференции двух световых лучей с постоянной разностью 

фаз суммарная интенсивность света в одних местах увеличивается, а в 

других уменьшается. Использование интерференционных эффектов да

ет еще один параметр для управления, а именно разность фаз между 

волновыми пакетами. 

Как и в случае пассивного управления, результат зависит от време

ни задержки между лазерными импульсами, однако важное отличие 

между методами управления состоит в том, что в схеме «нагрузка

разгрузка» первый импульс начинает реакцию, а второй ее заканчивает, 

тогда как при активном управлении оба импульса- возбуждающие. 

Мы рассмотрели три простейшие схемы квантового управления фо

тохимическими реакциями, протекающими под действием лазерных 

импульсов. В этих схемах управляющими параметрами являются время 

задержки между возбуждающим и считывающим импульсами, форма 

лазерного импульса и разность фаз между волновыми пакетами, соз

данными двумя возбуждающими импульсами. Существуют и другие 

управляющие параметры, которые мы не рассматривали, а именно -
длительность импульса, интенсивность электрического поля, зависи

мость несущей частоты от времени (ее называют чирпом), поляризация 

импульса. Обычно для того чтобы направить фотохимическую реакцию 

по выбранному пути используют многопараметрические методы управ

ления, представляющие собой сочетание простых схем. 

Теория квантового управления фотохимическими процессами хо

рошо разработана и объединяет методы квантовой динамики, квантовой 

химии и теории оптимального управления. Практическое состояние ра

бот в этой области таково, что на конкретных примерах nоказана прин

ципиальная возможность эффективного управления фотохимическими 

реакциями в газовой, жидкой и твердой фазах. В частности, nредложе

ны методы лазерного разделения изотопов, управления стереохимиче

ской чистотой продуктов органических реакций и управления nотоком 

энергии в процессе фотосинтеза. В ближайшее десятилетие можно 

ожидать первых практических приложений квантового управления не 

только в химии, но и в биологии, медицине, лазерной технологии и те

лекоммуникациях. 



Глава 

Элементы 
""' неравновеснои 

термодинамики 

§ 27. Линейная неравновеспая 
термодинамика 

Для достижения равновесия иногда требуются очень большие вре

мена, поэтому при моделировании реальных систем и процессов прихо

дится исnользовать представления о метастабильных или неравновес

ных состояниях. Неравновеемые процессы, в отличие от равновесных, 

протекают с конечной скоростью. Введение в термодинамику новой пе

ременной - времени - приводит к некоторым изменениям в математи

ческом аnпарате. При этом почти все закономерности и подходы, кото

рые были сформулированы при рассмотрении равновесных процессов, 

остаются справедливы и для описания неравновесных процессов, если 

исходить из концепции локШlыюго равновесия. 

Локальное равновесие -термодинамическое равновесие, реализуемое 

в малых частях неравновесной системы. Такие части системы называют 

элемеитарными объемами. Элементарный объем велик по сравнению с 

расстояниями между молекулами и мал по сравнению с неоднородностя

ми среды. Величины, отнесенные к физически бесконечно малым частям 

системы, называют локШlьны.ми макроскопическими величинами. Время 

установления локального равновесия при температурах, близких к ком

натной, составляет, например, в газах 1 о-12 + 1 о-10 с, так что гипотеза о 
локальном равновесии сnраведлива практически всегда, за исключением 

очень быстрых процессов (некоторые из них рассмотреныв § 26). 
При наличии локального равновесия значения термодинамических 

переменных определяют для каждого элементарного объема. Вся сис

тема рассматривается как совокупность взаимодействующих частей, 

характеризующихся различными значениями этих леременных. При 

этом принимают, что локальные макроскопические величины не зави-
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(27.1.а) 

(27.1.6) 

(27.2) 

(27.3) 
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сят от состояния соседних элементарных объемов. Экстенсивные пере~ 

менные заменяются плотностями, которые, как и интенсивные пере

менные, являются функциями координат х и времени t: 
• s(x,t), и(х,t), пix.t)- энтропия, внутренняя энергия и количество j-ro 

вещества в единичном объеме; 

• T(x,t), p(x,t), J.l;(x,t)- температура, давление и химический потенциал 
i-ro компонента единичного объема. 
В основе термодинамики неравновесных nроцессов лежат те же за

коны, что и для равновесной термодинамики, но nоявляется ряд доnол

нительных соотношений, связанных с введением в явном виде понятия 

времени. Выражение обобщенного 1-го и 2-го законов термодинамики 

можно записать следующим образом (см.§ 4): 

где Р;- обобщенные силы, х;- обобщенные координаты. 

В изолированной системе 8eQ = О и 

Таким образом, для оnисания неравновесных процессов надо ука

зать способ расчета или измерения функции d~, называемой производ

ством энтропии. Если процесс осуществляется равновесна и обратимо, 

то совершаемая работа - максимальна, если неравновесно, то работа 

оказывается меньше, часть ее как бы «теряется». Разность между рабо

той, которую система могла бы совершить nри обратимом процессе, и 

работой, совершаемой nри необратимом процессе, называют потерян

ной работой, 3W* 

где APi - разница между значениями i-ой обобщенной силы nри обра

тимоминеобратимом nроцессах. 

Вместо абсолютных величин разности АР; обычно используют гра

диенты Р, так как в явлениях переноса скорости nроцессов связаны не с 

АР; , а с grad Р,. Градиенты сил определяют меру неравновесности сис
темы и являются движущими силами nроцессов, их обозначают Yi и на-

/ 
зывают обобщенными термодинамическими cwza.:wu 

У;= grad Р,. 

1 В равновесной термодинамике исnользуется понятие «обобщенные силы>>, 
а в неравновесной- «обобщенные термодинамические силы>>. Несмотря на схо

жесть названий, это- разные nонятия. 
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В соответствии с первым законом термодинамики, «потерянная» 

работа должна проявиться в другой форме, например, в форме неком

пеисироватюй теплоты, oiQ (теплоты Клаузиуса), см. также § 4: 

OjQ= Td~= 'L~dxi = Lr;dx,. 
i 

Если разделить выражение (27.4) на объем V и продифференциро
вать по времени в предположении независимости У; от времени, полу

чим соотношение: 

Выражение в левой части называют локw1ьной функцией диссипации: 

Знак функции диссипации определяет тип процесса. Если 'Р == О, то 
процесс равновесный, если 'Р >О, то самопроизвольно идет прямой не

равновесный процесс, если 'Р <О, то- обратный. Величину 

1 d S d.s 
0'=--'-=-'-v dt dt 

называют локшtыюй скоростью возникновения энтропии. Полную ско

рость возникновения энтропии рассчитывают, суммируя локальные 

значения. 

Изменение обобщенной координаты в единицу времени в единице 

объема есть обобщениая объемная плотность потока: 

ldx 
1=--1. 

1 v dt 

С учетом введенных функций уравнение (27.5) можно представить в 
виде: 

'Р = Tcr = ""J.Y L.... 1 1 

i 

или 

Последнее равенство называют соотиошением де Донде, оно пока

зывает, что производство энтропии является билинейной формой по си

лам и потокам. При одновременном протекании нескольких процессов 

функция диссипации представляет собой сумму функций для каждого 

из них. Функции диссипации для отдельных процессов могут прини

мать как положительные, так и отрицательные значения. При этом сум-

395 

(27.4) 

(27.5) 

(27.6) 

(27.7) 

(27.8) 

(27.9.а) 

(27.9.6) 
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марный nроцесс возможен при 'f1 > О, даже если некоторые 'fli < О. Это 
означает, что в совокупности nроцессов могут осуществляться превра

щения, которые по отдельности не реализуются. 

Такие тандемные реакции широко распространены в биохимических 

системах. Например, при гликолизе протекают следующие реакции: 

3-фосфоrлицерат3- 4 2-фосфоглицерат3 
, 

2-фосфоглицерат3- 4 2-фосфоенолпируват3- + Н20, 

2-фосфоенолпируват3·· + АДФ3- + Н+ 4 пируват-· + А ТФ4-. 

Изомеризация 3-фосфоглицерата в 2-фосфоглицерат характеризует

ся отрицательным значением 'fl. Однако для двух nоследующих реак
ций 'f1 >О, так что суммарное значение функции диссипации оказыва
ется положительным, и процесс превращения фосфоглицерата в 

пируват протекает самопроизвольно. 

Для расчетов производства энтропии и функции диссипации необ

ходимо конкретизировать природу действующих термодинамических 

сил и выразить потоки через термодинамические переменные, измери

мые в опыте. В табл. 27.1 приведены примеры различных процессов, 
действующих термодинамических сил и сопряженных с ними потоков. 

Термодинамические силы и сопряженные с ними потоки 

Процесс Обобщенная сила Yff ПотокJ 

теплопроводность grad 1/Т Ju = -к:·grad Т(х) 

диффузия i-го вещества -grad JJ.IT J, = -D~·grad nix) 
электропроводность -grad <р/Т= Е/Т J1 =Е/р, I = UIR 

химическая реакция А/Т J =_!_ d~ 
r V dt 

В таблице приняты следующие обозначения: Т температура, 11 химиче

ский потенциал, <р - электрический nотенциал, Е - напряженность электриче

ского поля, А - химическое сродство, к - коэффициент теплоnроводности, D
коэффициент диффузии, n - количество вещества, 1 - сила тока, R - соnротив

ление, р - удельное сопротивление, И - наnряжение, ~ - химическая перемен

ная, V- объем. 

В равновесном состоянии функция диссипации равна нулю, также 

равны нулю обобщенные потоки и термодинамические силы. При от

клонении от равновесного состояния в системе возникают потоки. Если 

поток вызван только сопряженной с ним силой, то его называют само

произвольным. Часто изменение одной из обобщенных координат вы

зывает изменение других обобщенных координат даже при скомпенси

рованности соответствующих сопряженных сил. В этом случае говорят 

об эффекте увлечения одних обобщенных координат другuАtи, а вы-
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званные nотоки называют вьтужденны.ми. Примеры некоторых nере

крестных процессов nриведеныв табл. 27.2. 
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Перекрестные процессы Таблица 27.2 

Сопри-

Эффект Суть явления женный 

потокJ 

появление разности электрических nотенциалов на 

Зеебека концах двух разных металлических проводников при J/ 
нагревании места их спая 

выделение или логлощение теnлоты в месте сnая ме-

Пелътье таллических проводников nри фиксированной разно- Ju 
сти nотенциалов на концах термопары (Т= const) 

терм о- возникновение градиента концентраций при наличии J; 
диффузия градиента температур 

возникновение разности темnератур по обе стороны 
термоосмос пористой мембраны при nотоке через нее газа или Ju 

жидкости 

В общем случае любой nоток является функцией всех k термодина
мических сил: 

J; = J;(Y1, У2, ..... Yk)· 

Разлагая функцию J; в ряд вблизи состояния равновесия (У1 = О, 

У2= О, ... , Yk= О) 

J, =J,(O)+ L дJ, Yk +_!_ LL д2

Ji ykyn + ... 
k дУk 2 k n дУkдУп 

и ограничиваясь первым иенулевым членом ряда ( J; (О)= О), приходим 

к соотношению 

"дJ " J, =~--'У"= ~Lixyk · 
k дУk k 

Коэффициенты L;k называют феноменологическими коэффициента
ми Онсагера. Эксnериментально оnределить значение всех феномено

логических коэффициентов удается в редких случаях, поэтому для уп

рощения выражений, оnисывающих nотоки, исnользуют: 

• соотношения взаимности Онсагера, 

• принциn Кюри. 

Соотношения взаимности Онсагера 

Теория Онсагера базируется на предnоложении, что в случае вы

полнения линейных феноменологических законов 

L;k = Lк.;. 

Обобщен-

ная сила 

Yff 

grad 1/Т 

-grad <piT 

grad 1/Т 

--gradp/T 

(27.10) 

(27.11) 
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(27.12) 

(27.13) 
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Физический смысл этого равенства - влияние силы Yk на поток .1; 
такое же, как влияние силы У; на поток Jk. Онсагер исходил из того, что 
это равенство справедливо в силу микроскопической обратимости: 

О Переходы между двумя ко11фигурациями (Юlacca.ttи коифигура

ций) А и В должиы происходить в прямом и обратном направ

лениях в задан11ый промежуток времени с одинаковой частотой. 

Это утверждение, no сути, есть не что иное, как принцип детального 
равновесия, который является одним из основных положений химиче

ской кинетики. 

Принцип Кюри 

Неравновесные потоки принято подразделять по тензорной размер

ности на: 

• скалярные (тензор нулевого ранга; примеры-химические реакции, 

структурные изменения); 

• векторные (тензор первого ранга; примеры - диффузия, теплопро

водность в изотропных средах); 

• тензорные (тензор выше первого ранга; примеры-вязкие течения, 

теплопроводность в анизотроnной среде). 

Принцип Кюри накладывает ограничения на связь потоков различ

ной тензорной размерности: 

О В изотропной системе потоки и термодинамические силы раз

личной тензорн.ой размерности не могут быть связаиы друг с 

другом. 

В соответствии с этим принцилом некоторые из слагаемых в урав

нении (27.11) могут быть исключены из рассмотрения. Так, скалярная 
термодинамическая сила- химическое сродство - не может вызвать те

пловой поток, который обладает меньшей симметрией из-за своей на

правленности: химическая реакция изотропна, а поток теплоты анизо

тропен (сродство не зависит от пространствеиной координаты, а 

темnература- зависит). 

Например, если в системе происходят химическая реакция и перенос 

теплоты, то скорость возникновения энтроnии следует записать в виде 

1 А 
cr = JQgrad-+-r = 

т т 

( 1 А) 1 А ( А 1) = Lcv) · grad- + L0c ·- grad- +- L,c ·- + L,"J · grad- . -"" т - т т т т >.: т 

Это выражение можно уnростить, так как в соответствии с принци

лом Кюри Luc = О, и с учетом соотношений взаимности LcQ = 0: 

cr = (L00 · grad _!_) grad _!_ + А (Lc,. · .i). -- т т т т 
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Неотрицательное значение функции диссипации nри самопроиз

вольных nроцессах накладывает определенные ограничения на значе

ния коэффициентов Онсагера1 (см. пример 27-4): 

О Пря.чые коэффициенты долж11ы быть обязательно полоJiси

тельными, а перекрестпые могут иметь любой знак. 

Рассмотренные выше процессы в неравновесных системах относят

ся к классу линейных процессов. Согласно теореме Глаисдорфа

Прuгож·uиа 

О В линейном режиме все систе.ны, подверженные потоку энер

гии и вещества, приходят к стационарио.му состоянию, в ко

тором производство энтропии минимально. 

В общем случае, когда линейные феноменологические соотношения 

не выnолняются, nоведение системы может быть очень сложным. Сис

темы, находящиеся вдали от равновесия, в термодинамическом отно

шении могут вести себя совсем иначе, nорой в nротиворечии с nринци

пом минимума производства энтроnии (см.§ 28). 

~РИМЕРЫ 1 

Пример 27-1. Выведите уравнение для расчета потока, если единст
венным источником неравновесности в системе является химическая 

реакция. 

Решение. Если единственным источником неравновесности в сис

теме является химическая реакция, то согласно соотношению (4.14) 

Воспользуемся оnределениями химической переменной и химиче

ского сродства 

в зтом случае nриходим к выражению 

Произведение, стоящее с11рава, - это некомnенсированная теплота. 

Последнее соотношение называют не равенством де Доиде: 

1 См. также n.\6.2 в [ 1] (литература к главе 5). 
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Разделим обе части этого выражения на объем, V, и nродифферен
цируем по времени, t,: 

_!_ БiQ =Т_!_ diS = А_!_ d~ ~ 0 . v dt v dt v dt 

Сравнивая выражения 

а=" J.Y/T и cr=[A]·[_!_d~], 
LJ 1 1 т v dt 

1 

можно сделать вывод, что в случае химической реакции поток J равен 

1 d~ 
Производмая -- характеризует изменение количества вещества в v dt 

единицу времени в единичном объеме, т.е. представляет собой ско

рость химической реакции. 

Ответ. J ::= r. 

Пример 27-2. Получите выражение для производства энтропии 

( V = 1) как функции времени, если в системе протекает элементарная 
обратимая реакция первого порядка 

А+=! В. 

В начальный момент времени в системе присутствует только веще

ство А (концентрация а0). Константа скорости прямой реакции равна k1, 

а обратной k2• Постройте графики зависимости производства энтропии 

от времени и химического сродства от химической переменной (~). 

Решение. Производство энтропии в единичном объеме связано с 

химическим сродством соотношением (см. предыдущую задачу): 

djS =!!._ d~ 
dt т dt 

Для обратимой реакции А+=! В скорость реакции в единице объема 

равна 

где r, r - скорости прямой и обратной реакций. 

Химическое сродство связано с константой равновесия реакции 

следующим образом: 
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Если система близка к идеальной (у1 = 1 ), то 

k., с k с ~ 
-А== RTin-- + RTin1 = RTJn.....L!!.. = RTln-:::-. 

k1 СА k 1CA r 

Подставляя в исходную формулу выражения для А и d~ , nолучаем 
dt 

формулу для расчета nроизводства энтроnии в единичном объеме: 

Конкретизируем выражения для скорости nрямой и обрат11ой реак

ций. При интегрировании дифференциальной формы кинетического 

уравнения обратимой реакции 1-ro nорядка nолучаем 

~= k,ao {1-e-(kl+k2)'). 
k, +k2 

Тогда 

r 
и 

~ - k 2 ( 1 - е -(k] +k2 )t ) . 

Производство энтроnии в единичном объеме составит 

d,S _ Rk -<k1 tk2 )tl k1 + k 2 

--;;;-- taoe n k~{t-e-<kl+k2)1). 

diS j'() Графики функций -- = t и А = j{~) nредставлены ниже. 
dt 

dS 
1 

А 

dt 

о 

t 

Пример 27-3. В системе единичного объема nротекает обратимая 
элементарная реакния 

А;.:: В. 
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Константы скорости прямой и обратной реакций одинаковы и рав

ны k. В начальный момент времени в системе nрисутствует только ис
ходное вещество (а0). Определите коэффициент Онсагера. 

Решение. Для элементарной химической реакции обобщенная сила 

равна химическому сродству А, а nоток - скорости химической реак

ции: 

1 d~ 
J. =r=--. 

r V dt 

Учитывая связь между скоростями реакций и химическим сродством 

d~ - -
-=r-1· 
dt ' 

r 
А= RT ln-::-, 

r 

получаем для скорости обратимой одностадийной реакции: 

r=;(1-е-А 1 ю). 

При равновесии А = О, вблизи состояния равновесия .A1RT << 1. Раз
лагая в ряд выражение для скорости реакции с учетом только nервого 

слагаемого, получаем: 

А 
r == rравн -+ ... 

RT 

Сравнивая полученное выражение с феноменологическим соотно

шением 

nриходим к выводу, что 

L 

Пример 27-4. Докажите, что для самоnроизвольного неравновесно
го процесса, в котором действуют две силы, неотрицательному значе

нию функции диссиnации соответствуют неотрицатсльные значения 

nрямых коэффициентов Онсагера. 

Решение. В рассматриваемом случае функция диссипации: 

2 2 
~ == J, У, + .!2У2 =(/.,,У, + L12Y2)Yt + (L21 У,+ L22Y2)Y2 = L11 У, + (Lt2 + L2t)Y, У2 + Е22У2 . 

С учетом соотношений взаимности можно записать: 

~ = L,,Y1
2+ 2Lt2 У,У2+ Е22У/. 

Функция диссиnации 'Р будет неотрицательной. если 

что и требовалосьдоказать. 
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§ 28. Сильно неравновесвые системы 

Состояrtие равновесных и слабо неравновесных систем однозначно 

определяется принцилами экстремумов: максимума энтропии или ми

нимума производства энтропии. Для сильно неравновесных систем 

общего экстреJuШiыюго прииципа uem: такие системы развиваются не
предсказуемо, при одних и тех же начальных условиях сильно неравно

весная система может переходить к разным состояниям. 

Изменение во времени (динамика) неравновесных систем описыва

ется дифференциальными уравнениями общего вида: 

dx 
-= F(x,Л.,t), 
dt 

где x(t) - набор переменных, характеризующих систему (например, 

концентрации веществ); Л.- набор так называемых управляющих пара

метров, которые зависят от условий эксперимента (например, скорость 

потока или разность температур). 

Если следить за поведением системы не непрерывно, а через неко

торые промежутки времени, то дифференциальное уравнение (28.1) 
можно заменить эквивалентным разностным уравнением: 

x/,..J = F(x"' Л.)' 

где функция x(t) берется только в определенные моменты времени: 

Xn = Х(tп). 

Все многообразие динамических явлений в система.'{, описываемых 

уравнениями (28.1) и (28.2), определяется видом функции F. Самые ин
тересные и нетривиальные явления происходят там, где функция F не
линейна, а число персменных-больше одной. Такие системы способны 

проявлять качественно разные типы поведения: от строго регулярного, 

периодического и предсказуемого до полностью хаотического. Переход 

от одного типа поведения к другому происходит nри изменении уnрав

ляющих параметров или начальных условий. Такое поведение харак

терно для сильно неравновесных систем, где большую роль играет не

линейная зависимость потоков от сил. 

Простейшим примером, демонстрирующим зависимость поведения 

нелинейной системы от управляющих параметров, служит логистиче

ское отображен и е 

Xn+ 1 = rХп( 1 - Хп), 

которое описывает динамику биологической nопуляции в замкнутой 

среде. Здесь Xn- численность nопуляции за п-й год наблюдения (значе

ния Xn обычно нормируют на единичный интервал), r- параметр, зави-
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Рис. 28.1 

Г л а в а 6. Элементы неравновесной термодинамики 

сящий от условий жизни. В зависимости от значения r, возможны раз
личные сценарии поведения системы (рис. 28.1 ). 

1 

0.8 

0.6 
g 

)( 

0.4 
периодическое 

поведение 

0.2 

о 

• 2 r 3 4 

Предельные значения логистического отображения (28.3) при различных 
значениях управляющего параметра r 

1. При r < I популяция исчезает: x<Q =О. 

2. При 1 < r < 3 численность популяции стремится к единственному 

1 
l ~ 

предельному значению х.,., = --, которое устоичиво. 
r 

3. При 3 < r < r<Q = 3.5699456 ... предельного значения нет: числен
ность популяции, независимо от начального значения х0, колеблется ме

жду несколькими значениями, число которых равно 2*, k = 1, 2, ... оо в за
висимости от r. Такой режим называют периодическим. 

4. При r CQ < r < 4 поведение системы становится полностью хаотиче
ским и непредсказуемым. При увеличении n численность популяции 

может принимать любые значения в интервале от О до 1, а набор {хп} 
имеет свойства случайной последовательности чисел. 

Таким образом, при изменении параметра r, который определяет 
роль нелинейных эффектов, состояние системы изменяется от равно

весного до хаотического: 

Поведение 

Равновесное 

r 

Во многих случаях состояния, к которым стремятся неравновесные 

системы, имеют высоко упорядоченную пространствеино-временную 
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структуру; процесс образования таких состояний называют саиоорга

низацией. Многочисленные исследования в области нелинейной дина

мики показали, что 

D Самооргаиизация вoз.lttOЖIIa в иели11ейиых, сильно иеравиовес

IIЫХ систе.+~ах в определенном диапазоие изменения управляю

щих пара.+~етров. 

Рассмотрим в качестве примера слой жидкости, находящийся меж

ду двумя горизонтальными плоскостями. Когда температуры верхней и 

нижней границ равны, система находится в состоянии теплового равно

весия, а жидкость является совершенно однородной. Вывести жидкость 

из состояния равновесия можно путем небольшага подогрева нижнего 

слоя. При постоянном иодводе теплоты в системе установится стацио

нарное состояние, в котором теплота будет переноситься от нижнего 

слоя к верхнему, а свойства жидко-

сти- температура и плотность - бу-

дут линейно изменяться от теплой а) 
области к холодной. Такое явление 

называют теплопроводностью. Оно 

описывается уравнениями линейной 

неравновесной термадинам ики. 

При увеличении разности темпе

ратур между нижним и верхним 

слоями наблюдается новое явление: 

nри !!.Т, превышающем некоторое 

критическое значение !!.Те, жидкость 

структурируется в виде небольших 

ячеек -так называемых ячеек Бенара 

(рис. 28.2.а). Жидкость в этих ячей

ках находится в движении - такой 

режим называют тепловой конвек

цией, причем в соседних ячейках 

направление вращения потоков жид

кости противоположно (рис. 28.2.б). 

Образование ячеек Бенара - nример 

самоорганизации в сильно неравно-

весной системе. 

б) 

а) Ячейки Беиара. 6) Лви.же11ие 
.жидкости в ячейках Бе1юра 

Для явлений самоорганизации характерны два основных свойства: 

1) нарушеиие сим.метрии системы - nри образовании ячеек Бенара 

жидкость становится неоднородной, ее симметрия понижается; 

2) бистабWiыюсть - в организованной системе возможно несколько 

устойчивых стационарных состояний (в ячейках Бенара - с левым 

или правым вращением потока жидкости), причем выбор между 

ними происходит случайным образом. 
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Рис. 28.3 

(28.4) 

(28.5) 
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х 

Влияние управляющего 

параметра 2 на стационарное 
свойство Х системы 

Зависимость стационарных свойств 

системы от управляющих параметров 

называют бифуркационной диаграм

мой. Типичная бифуркационная диа

грамма представлена на рис. 28.3. 
При Л..< 'А.с существует единствен

ное устойчивое стационарное состоя

ние. Эту область изменения Л.. назы

вают термодинаwической ветвью. 

При переходе через критическое зна-

чение Ас происходит бифуркация- ус

тойчивое стационарное состояние становится неустойчивым (показано 

nунктиром) и образуются еще два устойчивых стационарных состояния 

(бистабильность). К какому из этих двух состояний перейдет система из 

неустойчивого состояния, определяется случайными флуктуациями. 

Дальнейшее увеличение разности темnератур в эксnерименте Бенара 

приведет к разрушению ячеек и возникновению турбулентности, когда 

свойства потока жидкости станут хаотическими. Таким образом, по мере 

отклонения от равновесия жидкость проходит через последовательность 

режимов: 

Равно

ве~ие 

о 

Линейный Само-

режим организация 
Хаос 

I!!.T 

Эта последовательность является довольно общей для многих видов 

систем -физических, химических, биологических, социальных. 

У стойчииость стационарных состояний 

Принципы анализа устойчивости продемонстрируем на примере 

двумерной динамической системы: 

dx 
dt = .f(x,y) 

dy = g(x,y) 
dt 

Пусть стационарное состояние описывается координатами х =у= О. 

Вблизи этого состояния система уравнений (28.4) является линейной: 

dX =(д.f·) х + (д.f)' у 
df дх Х='О ~ у=-0 

dy (дg) (дg) -=- х+- у 

dt дх х"-0 ~ рО 
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Представив решение в виде х = ехр(Л. 1 t), у = ехр(Л.2t), сведем систе
му дифференциальных уравнений (28.5) к системе линейных алгеб
раических уравнений, нетривиальное решение которой существует 

при условии: 

( Z).:O 
=0. 

(Z ),.,-л 

(дfj -Л. 
\ дх) х"'О 

(:) ,,, 
Это- квадратное уравнение вида 

J.} - ЬЛ. + у= О, 
оно имеет два корня: 

Ь±~Ь 2 -4у 
Л.\., :::: . 

.~ 2 

Стационарное состояние будет устойчивым, если действительные 

части обоих корней отрицательны: Rе{Л. 1 , 2 } < О. В этом случае любое 
отклонение от стационарного состояния со временем экспоненциально 

затухает. Когда хотя бы один из корней имеет положительную действи

тельную часть, Rе{Л.;} >О, стационарное состояние неустойчиво, малые 

отклонения со временем экспоненциально растут. Если оба корня -
чисто мнимые', то система имеет нейтральную устойчивость и совер
шает периодическое движение по замкнутой траектории вокруг стацио

нарного состояния. 

Линейный анализ устойчивости не позволяет описать динамику сис

темы при удалении от неустойчивого стационарного состояния. Для пол

ного понимания надо исследовать нелинейные эффекты (пример 28-2). В 
нелинейных системах устойчивые стационарные состояния могут пред

ставлять собой не только отдельные точки~ как в линейном режиме, но и 

целые траектории или поверхности. Такие состояния называют аттрак

тора:wи, так как они «притягиваюТ>> к себе все близлежащие траектории 

в фазовом пространстве. В системах с тремя и более измерениями ат

тракторы могут представяять собой фрактальные объекты дробной ра1-

мерности, их называют странны:wи аттракторш.щ. Первый странный 
атrрактор был открыт Э. Лоренцем в ] 963 году при исследовании нели
нейной системы уравнений, описывающих динамику атмосферы: 

dX 
-=аУ -аХ 
dt 
dY 
-=-Y+rX-XZ. 
dt 
dZ 
-=-bZ +ХУ 
dt 

1 То есть действительная часть равна О. 
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Эта система обладает очень богатым 

репертуаром различных сценариев поведе

ния, зависящих от управляющих парамет

ров r, cr, Ь. Один из странных аттракторов 

для этой системы изображен на рис. 28.4. 
При увеличении размерности слож

ность динамических систем стремительно 

возрастает. 

Рис. 28.4 Аттрактор Лоренца при 

Общей теории нелинейных динамиче

ских систем, находящихся вдали от поло

жения равновесия, не существует. Сочета

ние . нелинейности и неравновесности 

может приводить к невероятно сложному 

динамическому поведению, в котором 

большую роль играют флуктуации и неус

тойчивость к начальным условиям. Именно 

такие системы являются типичными в на

шей жизни, и именно поэтому изучение 

окружающего мира представляет огромный 

интерес для исследователей. 

r = 28, а= 10, Ь = 813 

~РИМЕРЫ 1 

Пример 28-1. Модель «хищник-жертва», предложенная Лоткой и 
Вольтеррой, включает следующие реакции: 

kl 
А+Х .. 2Х 
Х+У 

k2 
2У .. 

у 
kз .. D, 

где концентрация А - управляющий параметр. Найдите стационарные 

состояния этой системы и определите их устойчивость в линейном при

ближении. 

Решеиие. Система кинетических уравнений для Х и У имеет вид: 

Лриравнивая нулю правые части этой системы, находим два ста

ционарных состояния: 

1) Хо = О, Уо = О; 

2) Хо = kз 1 k2, Уо = k1A 1 k2. 
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Определим их устойчивость. 

1) Вблизи Х0 = О, Уо = О система уравнений в линейном приближе

нии имеет тривиальный вид: 

dX 
-=kAX 
dt 

1 

dY = -k у 
dt 3 

и решение, которое является неустойчивым по координате Х: 

{
X(t) = X(O)exp(k1At). 
Y(t) = У(О)ехр( -k3t) 

Любая небольшая флуктуация числа «жертв»- Х- будет экспонен

циально возрастать со временем, поэтому данное стационарное состоя

ние неустойчиво. 

2) Вблизи иенулевого стационарного состояния система уравнений 
приобретает вид: 

dx 
-=-k у 
dt 

3 

dy 
-=k1Ax 
dt 

где х = Х-Х0 и у = У- У0 - отклонения от стационарного состояния. 

Для этой системы уравнение на собственные значения (28.6) выгля
дит следующим образом: 

-k 3 =0 
-Л. 

и имеет чисто мнимые, комплексно сопряженные корни: 

А.1,2 = ±i(k1k:vi) 112
• 

Это соответствует нейтральной устойчивости. В стационарном со

стоянии переменные Х и У испытывают периодические колебания с час

тотой (k1kyi) 112
• При малом возмущении этого состояния система лерей

дет в другое стационарное состояние с периодическими колебаниями. 

В этой системе управляющие параметры не влияют на устойчивость 

стационарных состояний. 

О т в е т. Два стационарных состояния- неустойчивое и нейтральное. 

Пример 28-2. Нелинейная динамическая система Пуанкаре описы
вается уравнениями: 

dx 2 2 
- = ах + Ру - х(х + у ) 
dt 
dv 
_. = -Рх + а. у - у( х 2 + у 2) 
dt 

409 
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Найдите стационарные состояния· этой системы, определите их ус
тойчивость и nостройте бифуркационную диаграмму. 

Решеиие. Заменой переменных х = r cos <р, у = r sin <р система Пуан
каре приводится к виду: 

dr з 
-=a.r-r· 
dt 

d<p = -Р 
dt 

откуда непосредственно следует: <p{t) = <ро- f3t. Прираннивая нулю пра
вую часть первого уравJ.Jения, находим стационарные состояния: 

1) ro =О; 

2) ro = Га (а. > 0). 
При а.< О имеем единственное устойчивое стационарное состояние 

r0 = О. При а > О оно становится неустойчивым, но появляется второе 
стационарное состоя н и е, в котором система совершает равномерное пе

риодическое движение по окружности. Стационарные состояния такого 

типа называют предельны.wи циклаии. Определим его устойчиuость. 

Придадим окружности небольшое возмущение: ,. = Га+ Б1· и по
смотрим, как оно изменяется со временем 

dьr =а( Га+ or)- (Га+ or) 3 = -2aor- зГа(оr) 2 
- (or) 3 

- -2aor' 
dt 

Бr(t) = Бr(О) ехр( -2a.t) · 

Возмущение экспоненциально затухает, поэтому предельный цикл

устойчивый, он притягивает к себе все соседние траектории. 

Бифуркационная диаграмма: 

уст. неуст. 

о а 

Точка бифуркации: а.= О. 

О т в е т. При а.> О имеется устойчивый предельный цикл. 

l2АДАЧИ1 
28-1. С помощью численного эксперимента определите. в каком диапа
зоне значений r численность популяции (28.3) колеблется между 4 зна

чениями. 
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28-2. Явление бистабильности характерно для автокаталитических ре
акций. Рассмотрим модель Шлегля автокаталитической реакции в от

крытой системе: 

В +2Х ЗХ 

х--+ с. 

Запишите кинетическое уравнение для концентрации катапизатора 

Х (константы скорости примите равными 1) и постройте б и фуркацион

ную диаграмму зависимости стационарной концентрации Х от концен

трации реагента В. Продемонстрируйте явление бистабильности. 

28-3. Для колебательной реакции Белоусова-Жаботинского предложена 
модель, называемая брюсселятором: 

kJ 
А 111-Х 

В+Х 
k2 ... Y+D 

2Х+У 
k3 

зх ... 
х 

k4 
Е, ... 

где концентрации А и В -управляющие параметры, они поддержива

ются постоянными. Напишите уравнение суммарной реакции. Найдите 

стационарное состояние этой системы и оnределите его устойчивость в 

линейном приближении. Исследуйте различные сценарии nоведения 

системы вблизи стационарного состояния в зависимости от концентра

ции В. Константы скорости для простоты nримитеравными единице. 

28-4. Для объяснения хиральной асимметрии аминокислот и уr.1еводов 
Ф. Франк разработал модельную схему реакции с автокатализом: 

k, 
S+T ~ Х1. 

k_J 

k2 
S +Т+ Х1 . ------k_z 

kl 
S+T ------k_l 

Хо 

k'2 ------k_2 
S +Т+ Хо 2Хо 

где S и Т - реагенты. их концентрации поддерживаются постоянными, 

XL и Х0 - энантиомеры. 

Заnишите кинетические уравнения для этой системы в координатах 

а = ([Хс] - [Х0])/2, р = ([X1J + [Х0])/2 и найдите стационарные состояния. 
Покажите, что существует стационарн~ состояние, в котором [X1J * [Х0]. 
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ПРИЛОЖЕН ИЯ 

Приложенив 1 

ЕДИНИЦЫ ИЗМЕРЕНИЯ ФИЗИЧЕСКИХ ВЕЛИЧИН 

Велич1tна Единица измерения в СИ Связь с другими единицами 

Масса килограмм (кг) lкr=l0 1 r=t06 мг 

Дпива метр (м) 1 м= 102 см= IО"нм= 101
u А 

Площадь метр· (м·) 1 м·= 10-1 СМ2 

Объем метр5 (м 3 ) 1 м3 -' 103 л= 10° см·1 

Давление паскаль (Па) 1 бар= 1 О' Па= 0.987 атм = 750 Торр 
1 атм = 101325 Па (точно)= 760 Торр 
t Торр = 1 мм рт. ст. = 133.32 J la 

Энергия джоуль (Дж) t Дж= 0.2390 кал= 10 3 кДж 
1 кал= 4.184 Дж (точно) 

Спектроскопические единицы: 

1 эВ = 8065.5 см- 1 = 1.6022·10 19 Дж== 
= 96485 Дж· моль· 1 23060 кал·моль -1 

1 см -1 = 1.2398·1 0-4 эВ 1.9864-1 О 2.~ Jtж 
= 11.963 Дж·моль- 1 = 2.8591 кал·моль 1 

Приложенив 11 
ФУНДАМЕНТАЛЬНЫЕ ФИЗИЧЕСКИЕ ПОСТОЯННЫЕ 

Величина Символ Значение Размерность 

Скорость света в вакууме с 299 792 458 (точно) М·С 
-1 

1 lостоянная Планка h 6.626 075·1 о·н Дж-с 

Элементарный заряд е 1.602 177·1 o-I<J Кл 

Постоянная Авогадро Nь.. 6.022 137·1 023 моль·' 

Постоянная Больцмана k 1.380 658·1 о 21 Дж·К 1 

Газовая постоянная R 8.314 510 ·1 1 
Дж·К ·МОЛЬ 

1.987 216 кал-моль 1 ·К 1 

0.082 058 1 
Л·атм·К ·МОЛЬ 

.• J 

1·1остоянная Фарадея /·' 96 485.31 Кл·моль .. 1 

Стандартное ускорение g 9.806 65 (точно) М·С 
~ 

свободного падения 



Приложения 413 

Приложенив 111 

ТАБЛИЦЫ ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИХ ДАННЫХ 

Постоянные Ван-дер-Ваальса Таблица П-1 

Газ 
а, Ь, 

Газ 
а, Ь, 

л2 ·бар• МОЛЬ -l см3·моль-1 л2 ·бар·моль -l см3·моль-• 

Не 0.03457 23.70 NO 1.358 27.89 
Ne 0.2135 17.09 N02 5.354 44.24 
Ar 1.363 32.19 Н20 5.536 30.49 

Kr 2.349 39.78 H2S 4.490 42.87 

Хе 4.250 51.05 NH3 4.225 37.07 

н2 0.2476 26.61 so2 6.803 56.36 

N2 I .408 39.13 сн4 2.283 42.78 

02 1.378 31.83 С2Н4 4.530 5.714 
Cl2 6.579 56.22 С2Н6 5.562 63.80 
со 1.505 39.85 СзНs 8.779 84.45 
С02 3.640 42.67 с6н6 18.24 115.4 

Критические константы и температуры Бойля Таблица П-2 

Газ т(, к Ре' бар v. -1 
с' МЛ•МОЛЬ z,._ Т8,К Тв/Те 

Не 5.21 2.27 57.76 0.305 22.64 4.35 

Ne 44.44 26.9 41.74 0.307 122.1 2.75 

Ar 150.72 48.0 75.25 0.292 411.5 2.73 

Kr 209.4 54.3 92.24 0.291 575.0 2.75 
Хе 289.75 58.0 118.8 0.290 768.0 2.65 

Hz 33.3 13.0 65.0 0.306 110.0 3.30 

N2 126.1 34.0 89.5 0.292 327.2 2.60 

02 154.4 50.5 73.4 0.292 405.9 2.63 

С02 304.2 73.8 94.0 0.274 714.8 2.35 

сн4 190.7 46.0 99.0 0.287 510.0 2.67 

С2Н4 282.4 50.4 129.0 0.277 624 2.21 

Вторые вириальные коэффициенты В2, см3 ·моль -t Таблица П-3 

100 к 273К 373 к 600К 

Воздух -167.3 -13.5 3.4 19.0 

Ar -187.0 -21.7 -4.2 11.9 

сн4 -53.6 -21.2 8.1 

со2 -142 -72.2 -12.4 

н2 -2.0 13.7 15.6 
Не 11.4 12.0 11.3 10.4 

Kr -62.9 -28.7 1.7 

Nz -160.0 -10.5 6.2 21.7 

Ne -6.0 10.4 12.3 13.8 

02 -197.5 -22.0 -3.7 12.9 
Хе -153.7 -81.7 -19.6 
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Таблица П-4 

Таблица П-5 

Приложения 

Средние энергии связей, кДж· моль -l 

н с N о F Cl Br 1 s р Si 

н 436 

с 412 348 (i) 

612 (ii) 

838 (Ш) 

518 (а) 
N 388 305 (i) 163 (i) 

613 (ii) 409 (ii) 

890 (iii) 946 (iii) 

о 463 360 (i) 157 146 (i) 
743 (ii) 497 (ii) 

F 565 484 270 185 155 
Cl 431 338 200 203 254 242 
Br 366 276 219 193 
1 299 238 210 178 151 
s 338 259 496 250 212 264 
р 322 201 

Si 318 374 466 226 

(i) Одинарная связь, (ii) двойная связь, (iii) тройная связь, (а) аромати 
ческая связь. 

Термодинамические свойства химических элементов 

инеорганических соединений при 298.15 К и 1 бар 

А,НО, АР. s>. еР' 
кДж·моль-1 кДж·моль-1 Дж·К'"1 ·моль-1 Дж·К" 1·моль-• 

Ag (s) о о 42.55 25.351 
Ag+ (aq) +105.58 +77.11 72.68 21.8 

Al {s) о о 28.33 24.35 
ле+ (aq) -531 -485 -321.7 

Ba(s) о о 62.8 28.07 
Ван (aq) -537.64 -560.77 9.6 

Br2 (1) о о 152.23 75.689 

Br2 (g) +30.907 +3. 110 245.46 36.02 
вr- (aq) -121.55 -103.96 82.4 -141.8 

HBr (g) -36.40 -53.45 198.70 29.142 

С (s, графит) о о 5.740 8.527 

С (s, алмаз) +1.895 +2.900 2.377 6.113 
с (g) +716.68 +671.26 158.10 20.838 

со (g) -110.53 -137.17 197.67 29.14 

со2 (g) -393.51 -394.36 213.74 37.11 
НСО3- (aq) -691.99 -586.77 91.2 
со/- (aq) -677.14 -527.81 -56.9 
Са (s) о о 41.42 25.31 

2+ 
Са (aq) -542.83 -553.58 -53.1 
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Aclr, А,<?, so, ер, 

кДж·моль- 1 кДж·моль-1 Джк-' -1 Дж·l\1 ·моль -l • ·МОЛЬ 

СаО (s) -635.09 -604.03 39.75 42.80 
СаС03 (s, калыщт) -1206.9 -1128.8 92.9 81.88 
СаС03 ( s, aparo- -1207.1 -1127.8 88.7 81.25 
нит) 

CJ2 (g) о о 223.07 33.91 
Cl (g) +121.68 +105.68 165.20 21.84 
СГ (aq) -167.16 31.23 56.5 -136.4 
HCI (g) -92.31 -95.30 186.91 29.12 
Cu (s) о о 33.150 24.44 
Cu+ (aq) +71.67 +49.98 40.6 
Cu2+ (aq) +64.77 +65.49 -99.6 
F2 (g) о о 202.78 31.30 
F (g) +78.99 +61.91 158.75 22.74 
F-(aq) -332.63 -278.79 -13.8 -106.7 
HF (g) -271.1 -273.2 173.78 29.13 
Fe (s) о о 27.28 25.10 
Fе2т (aq) -89.1 -78.90 -137.7 

3+ Fe (aq) -48.5 -4.7 -315.9 
Fe30 4 (s, магнетит) -1118.4 --1015.4 146.4 143.43 
Fe20 3 (s, гематит) -824.2 -742.2 87.40 103.85 
Н2 (g) о о 130.684 28.824 
н (g) +217.97 +203.25 114.71 20.784 
н· (aq) о о о о 

Н20 (1) -285.83 -237.13 69.91 75.291 
Н20 (g) -241.82 -228.57 188.83 33.58 
Hg {1) о о 76.02 27.983 
Hg2

• (aq) +171 .1 +164.40 -32.2 
Hg/' (aq) +172.4 +153.52 84.5 
12 (s) о о 116.135 54.44 
12 (g) +62.44 +19.33 260.69 36.90 
1 (g) +106.84 +70.25 180.79 20.786 
Г (aq) -55.19 -51.57 111.3 -142.3 
HI (g) +26.48 +1.70 206.59 29.158 
К (s) о о 64.18 29.58 
K+(aq) -252.38 -283.27 102.5 21.8 
КОН (s) -424.76 -379.08 78.9 64.9 
Mg(s) о о 32.68 24.89 
Mg2+(aq) -466.85 -454.8 -138.1 
MgO (s) -601.70 -569.43 26.94 37.15 
MgC03 (s) -1095.8 -1012.1 65.7 75.52 
Nz (g) о о 1 9] .61 29.125 
N (g) +472.70 +455.56 153.30 20.786 
NO(g) +90.25 +86.55 210.76 29.844 
N02 (g) +33. 18 +51.3 1 240.06 37.20 

N20s (s) -43.1 +113.9 178.2 143.1 
HN03 (1) -174.10 -80.71 155.60 109.87 



416 

Таблица П-6 

Приложенин 

Ar/F, А,(?, so, Ср, 

кДж·моль-• К'Дж·МОЛЬ -l Дж·к-1·моль-• д.ж.к-'.моль-• 

N03 (aq) -205.0 -108.74 146.4 -86.6 

NH3 (g) -46.11 -16.45 192.45 35.06 

NH/(aq) -132.51 -79.3) 113.4 79.9 
Na (s) о о 51.21 28.24 
Na+(aq) -240.12 -261.91 59.0 46.4 

NaOH (s) -425.61 -379.49 64.46 59.54 

0:; (g) о о 205.138 29.355 

Оз (g) +142.7 +163.2 238.93 39.20 

о (g) +249. 17 +231.73 161.06 21.912 
он- (aq) -229.99 -157.24 -10.75 -148.5 

Р (s, белый) о о 41.09 23.840 

PHJ (g) +5.4 +13.4 210.23 37.11 

НзРО4 (s) 1279.0 -1119.1 110.50 106.06 

РО/ (aq) -1277.4 -·1018.7 -222 

Р4О 10 (s} -2984.0 ~2697.0 228.86 211.71 

S (s, ромбич.) о о 31.80 22.64 

S (s, моиоклии.) +0.33 +0.1 32.6 23.6 

S2 (aq) +33.1 +85.8 -14.6 

soz (g) -296.83 -300.19 248.22 39.87 

S03 (g) -395.72 -371.06 256.76 50.67 

H2S04 (1) -813.99 -690.00 156.90 138.9 

so/- (aq) -909.27 -744.53 20.1 ·-293 

HS04 (aq) -887.34 -755.91 131.8 -84 

H2S (g) -20.63 -33.56 205.79 34.23 

нs· (aq) -17.6 + 12.08 62.08 

Zn (s) о о 41.63 25.40 

Zn2
' (aq) -153.89 -147.06 -112.1 46 

ZnO{s) -348.28 -318.30 43.64 40.25 

Термодинамические свойства органических соединений 

11ри 298.15 К и 1 бар 

ArlfO, А,(?, so, ер, 

кДж·моль-• кДж· моль -• Дж·к-'·моль-• Дж·к-'·моль-1 

Углеводороды 

сн4 (g) -74.81 -50.72 186.26 35.31 

CzHz (g) +226.73 +209.20 200.94 43.93 

сzн4 (g) +52.26 +68. 15 219.56 43.56 

сzнб (g) -84.68 --32.82 229.60 52.63 

С3Н6 (g), пропси +20.42 +62.78 267.05 63.89 

СзН6 (g), uиклопро- +53.30 + 104.45 237.55 55.94 

паи 

С3Н8 (g), пропаи -103.85 -23.49 269.91 73.5 

C4Hs (g), 1-бутен -0.13 +71.39 305.71 85.65 



Приложения 417 

!J.r/P, !J.,GO, so, ер, 

кДж·моль-1 кДж· моль-• Дж·к-1·моль -t Дж·к-1·МОЛЬ -l 

с4н8 (g), цис-2- -6.99 +65.95 300.94 78.91 
буте н 

С4Н8 (g), транс-2- -11.17 +63.06 296.59 87.82 
буте н 

с4н 10 (g), бутан -126.15 -17.03 310.23 97.45 
С5Н 12 (g), пентан -146.44 -8.20 348.40 120.2 
СьНь (g) +82.93 + 129.72 269.31 81.67 
СьН6 (1) +49.0 +124.3 173.3 136.1 
СьН 12 (g), циклогек- -123.14 +31.91 298.35 106.27 
сан 

C6HI4 (g), гексан -167.19 -0.07 388.51 143.09 
С6Н5СН3 (g), толуол +50.0 + 122.10 320.77 103.64 
С8Н8 (g), стирол +147.22 +213.89 345.21 122.09 
CsH 10 (g), этилбен- -29.79 +130.70 360.56 128.41 
зол 

CsH 1s (g), октан -208.45 +16.64 466.84 188.87 
С 10Н8 (s), нафталин +78.53 

Спирты и фенолы 

СН30Н (1) -238.66 -166.27 126.8 81.6 
СН30Н (g) -200.66 -161.96 239.81 43.89 
С2Н50Н (1) -277.69 -174.78 160.7 111.46 
C2HsOH (g) -235.10 -168.49 282.70 65.44 
СьН50Н (s) -164.85 -50.21 144.01 134.70 

Карбонавые кислоты 

нсоон (1) -424.72 -361.35 128.95 99.04 
СН3СООН (1) -484.5 -389.9 159.8 124.3 
СНзСО2- (aq) -486.01 -369.31 86.6 -6.3 
С6Н5СООН (s) -385.1 -245.3 167.6 146.8 

Альдегиды и кетонЬI 

HCHO(g) -115.90 -109.94 218.77 35.40 
СН3СНО (g) -166.19 -128.86 250.3 57.3 
СН3СОСНз (g) -217.57 -153.05 294.93 74.90 

Углеводы 

С6Н12Оь (s), a-D- -1274.45 -910.56 212.13 218.87 
глюкоза 

C6Htz06 (s), {3-D- -1268.05 -908.89 228.03 
глюкоза 

CtzH2z011 (s), саха- -2222.12 -1544.70 360.24 425.00 
роза 

Азотсодержащие соединения 

CO(NH2) 2 (s), моче- -333.51 -197.33 104.60 93.14 
вина 

CH3NH2 (g) -22.97 +32.16 243.41 53.1 

C6H5NH2 (g) +86.86 +166.67 319.20 108.40 
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Таблица П-7 

Ag 
Ar 

Br2 
Cl2 
Fz 
I-12 
Не 

Hgz 
12 
N2 
Na 

02 
Хе 

СС14 
cu2 
cs2 
Н20 
H2S 
H2S04 
NНз 

сн4 

СС\4 

С2Н6 

С6Н6 

с н~ он 

CzHsOH 

Таблица П-8 

Газ 

Hz 
N2 
Oz 
со 

со2 

сн4 

С:Н7 
с2н4 

с2н6 

Приложения 

Тем11ературы и стандартные энтальпии 

плавления и испарения, кДж· моль -• 

Тп.мК АплНО тi<ИП' к 

Простые вещества 

1234 1 1.30 2436 
83.81 1.188 87.29 
265.9 10.57 332.4 
172.1 6.41 239.1 
53.6 0.26 85.0 
13.96 0.117 20.38 
3.5 0.021 4.22 

234.3 2.292 629.7 
386.8 15.52 458.4 
63.15 0.719 77.35 
371.0 

1 
2.601 1156 

54.36 0.444 90.18 
161 2.30 165 

Неорганические соединения 

250.3 2.47 349.9 
217.0 8.33 194.6 
16} .2 4.39 з 19.4 

Ан сп НО 

250.6 
6.506 
29.45 
20.41 
3.16 

0.916 
0.084 
59.30 
41.80 
5.586 
98.01 
6.820 
12.6 

30.00 
25.23 
26.74 

273.15 6.008 373.15 40.656 
187.6 2.377 212.8 18.67 

283.5 2.56 
195.4 5.652 239.7 23.35 

Органические соединения 

90.68 0.941 111.7 8.18 

250.3 2.5 350 30.0 
89.85 2.86 184.6 14.7 

278.61 10.59 353.2 30.8 
175.2 3.16 337.2 35.27 

156 4.60 352 43.5 

Константы Генри (Па) при 25 °С К;= р1 1 Х;. 

Растворитель 
! Вода Бензол 

7.12·109 3.67·10g 

8.68·109 2.39·108 

4.40·109 -

5.79·109 1.63·1 08 

1.67·108 1.14-107 

4.19·109 5.69·107 

1.35·1 08 -
1 .16·1 09 -

3.07·109 -



Приложения 

Криоскопическне н эбулиоскопические постоянные 

Расrворитель Кк, К·кг·моль-1 К3, К·кг·моль-• 

СН3СООН 3.90 3.07 
Бензол 5.12 2.53 
Камфара 40 
cs2 3.8 2.37 
СС14 30 4.95 
Нафталин 6.94 5.8 
Фенол 7.27 3.04 
Вода 1.86 0.51 

Предельные подвижности 'А.0 ионов 
в водном растворе при 25 °С, ом-1-см2·r-экв-1 

Катионы л о Анионы 

н+ 

L( 

Na"' 
к· 

Rb"' 
Ag+ 
NH

4
+ 

N(CH3)/ 

1/2 Mg2+ 
112 Са

2+ 
1
/2 Ва2+ 

1/2 zn2+ 
t;2 Cd2+ 
1 /з ле+ 
1/ 3 La3+ 

т, 

МОЛЬ· КГ-! 

0.001 
0.002 
0.005 
0.01 
0.02 
0.05 
о. J 
0.2 
0.5 
1.0 
2.0 
3.0 

349.8 он-

38.68 F-

50.10 с г 

73.50 вr-

77.81 г 

61.90 Cl03-

73.55 cto4-· 
44.92 Br03-

53.05 CN-

59.50 N03 

63.63 СНзСоо-

56.6 сбнsсоо-

54 Н2РО4-

63 '12 so/-
69.7 1

/2 Szo/-

Средние ионные коэффициенты активности 

в водных растворах при 25 °С 

HCI HN03 HzS04 KCI KN03 NaCJ NaN03 

0.965 0.965 0.830 0.965 0.965 0.965 0.966 
0.952 0.951 0.757 0.952 0.951 0.952 0.953 
0.928 0.927 0.639 0.927 0.926 0.928 0.929 
0.904 0.902 0.544 0.902 0.898 0.903 0.905 
0.875 0.871 0.453 0.869 0.862 0.872 0.873 
0.830 0.823 0.340 0.816 0.799 0.822 0.821 
0.796 0.791 0.265 0.770 0.739 0.778 0.762 
0.767 0.754 0.209 0.718 0.663 0.735 0.703 
0.757 0.720 0.156 0.649 0.545 0.681 0.617 
0.809 0.724 0.132 0.604 0.443 0.657 0.548 
1.009 0.793 0.128 0.573 0.333 0.668 0.478 
1.316 0.909 0.142 0.569 0.269 0.714 0.437 

л о 

J98.3 
55.4 

76.35 
78.14 
78.84 
64.6 

67.36 
55.74 

78 
71.46 
40.90 
35.8 
36 

80.02 
93 

Na2S04 

0.887 
0.847 
0.778 
0.714 
0.642 
0.536 
0.445 
0.365 
0.266 
0.201 
0.152 
0.137 
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Таблица П-10 

Таблица П·11 
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Таблица П-12.а 

Приложения 

Стандартные электродные потенциалы при 25° С 
(в алфавитном порядке) 

Электродная реак-ция Е>, В 

Ag .. +e=Ag +0.799 
AgBr +е= Ag + Br- +0.073 
AgCI + е = Ag + СГ +0.222 
Аlн + 3е = Al -1.662 
Au+ +е== Au + 1.691 
Аuн + 3е =Au +1.498 
Ва2+ + 2е = Ва -2.906 
Ве2+ + 2е = Ве -\.847 
Br2 + 2е = 2Br- +1.077 
Са2+ + 2е =Са -2.866 
Cd2+ + 2е =Cd -0.403 
Се4+ +е== Сен +1.61 
Cl2 + 2е = 2СГ + 1.360 
Со2+ + 2е =Со -0.277 
Cr20/- + 14Н+ + 6е 2Cr3+ + 7Н20 +1.33 
Cr3

+ + 3е = Cr -0.744 
Cr3+ + е == Cr2

+ -0.408 
Cu+ +е= Cu +0.521 
Cu2+ + 2е = Cu +0.337 
Cu2

+ +е= Cu+ +0.153 
20+ + 2е = 0 2 -0.0034 
F2 + 2е = 2F- +2.87 
Fe(CN)6

3
- +е = Fe(CN)6 4- +0.36 

Fe2+ + 2е = Fe -0.440 
Fe3+ +е = Fe2+ +0.771 
Ga3+ + 3е = Ga -0.529 
Ge2+ + 2е = Ge +0.01 
2Н+ + 2е = Н2 0.000 
Н2 + 2е = 2Н- +2.2 
2Н20 + 2е = Н2 + 2ОН- -0.828 
Hg2

-+ + 2е = Hg +0.854 
Hg2+ +е =Hg+ +0.91 
Hg2

2
+ + 2е = 2Hg +0.788 

Hg2C12 + 2е = 2Hg + 2СГ +0.268 

12 + 2е = 2Г +0.534 
к+ +е= к -2.925 
La3

+ + 3е = La -2.522 
Li+ +е= Li -3.045 
Mg2+ + 2е= Mg -2.363 

Mn2
+ +2е = Mn -1.180 

Mn02 + 4Н+ + 2е = Mn2+ + 2Н20 +1.23 
Mn04- + 4Н+ + 3е = Mn02 + 2Н20 +1.695 
Mn04- +е= Mno/- +0.564 
Мо:н + 3е=Мо -0.20 
Na++e=Na -2.714 



Приложеимя 

Электродная реакция 

Ni". + 2е = Ni 
02 + 2Н2О + 4е = 4он
о2 + 4Н+ + 4е = 2Н20 
РЬ2+ + 2е = РЬ 
РЬ02 + 4Н+ + 2е = РЬ2+ + 2Н20 
РЬ02 + SO/- + 4Н+ + 2е = PbS04 + 2Н20 
Pd2

+ + 2е = Pd 
Pt2

+ + 2е = Pt 
Rh2

+ + 2е = Rh 
s + 2е = S2

-

Se + 2е.::::: Se2 
.. 

Sn2
+ + 2е = Sn 

Sn4
+ + 2е = Sn2

+ 

Те4+ + 4е Те 
те ... + 2е = Ti 
Ti3

+ +е = Ti2
+ 

Ti4
"'" + е = Тiн 

Tl+ +е =Tl 
те ... + 2е = Tl+ 
V2+ + 2е = V 

W042
- + 4Н2о + 6е = w + 8oн

Zn2+ + 2е = Zn 
Zr4

+ + 4е Zr 

-0.250 
+0.401 
+1.229 
-0.126 
+ 1.455 
+1.682 
+0.987 
+1.2 
+0.60 
-0.51 
-0.77 
-0.136 
+0.15 
+0.56 
-[.628 
-0.369 
-0.04 
-0.336 
+1.25 
-1.186 
-1.05 
-0.763 
-1.529 

Стандартные электродные потенциалы при 25° С 
(в порядке возрастания) 

Электродная реакция 

Li +е= Li 
к+ +е= к 

Ва2+ + 2е = Ва 
Са2+ + 2е =Са 
Na+ +е:;:;; Na 

La3
+ + 3е = La 

Mg2
+ + 2е = Mg 

Ве2+ + 2е = Ве 
де++ 3е = Al 
Ti2

.,. + 2е = Ti 

Zr4
+ + 4е = Zr 

V2
+ + 2е = V 

Mn2 
... + 2е = Mn 

wo/- + 4Н2О + 6е = w + 8он-
2Н20 + 2е = Н2 + 20H-
Se + 2е ::: Se2

-

Zn2+ + 2е = Zn 
Cr3

t + 3е = Cr 
Ga3

+ + 3е = Ga 
S + 2е S2

. 

-3.045 
-2.925 
-2.906 
-2.866 
-2.714 
-2.522 
-2.363 
-1.847 
-1.662 

1.628 
-1.529 
-1.186 
-1.180 
-1.05 
-0.828 
-0.77 
-0.763 
-0.744 
-0.529 
-0.51 
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Электродная реакция ~,в . 
• 

Fc"+ + 2е = Fe -0.440 
с 3+ с 2+ r +е= r -0.408 
Cd2

"" + 2е = Cd -0.403 
Т'J+ т-2-1 1 +е= 1 -0.369 
ТJ+ +е= Tl -0.336 
Co2

i + 2е Со -0.277 
Ni2

+ + 2е = Ni -0.250 
3+ 

Мо + 3е=Мо -0.20 
s 2+ n + 2е = Sn -0.136 
РЬ2+ + 2е = РЬ -0.126 
Ti4

+ + е = Ti3 -~ -0.04 
2lJ+ + 2е = D2 -0.0034 
2Н+ + 2е =- Н2 0.000 
Ge2

+ + 2е Ge +0.01 
AgBr +е= Ag + Br- +0.073 
s 4+ 2-1 n + 2е = Sп +0.15 
Cu2

"'" +е= Cu"" +0.153 
AgCI +е = Ag + СГ +0.222 
Hg2C\2 + 2е = 2Hg + 2Cl- +0.268 
Cu2

+ + 2е = Cu +0.337 
Fc(CN)6

3
- +е= Fe(CN)6

4
- +0.36 

О2 + 2Н20 + 4е = 40Н. +0.401 
Cu-1 +e""-CI.I +0.521 

l2 + 2е = 2Г +0.534 
т 4+ . 4 т е т е= е +0.56 
Mn04- +е= Mn04

2
- +0.564 

Rh2
+ + 2е Rh +0.60 

F з+ + F 2+ е е;:::;:. е +0.771 
2+ Hg2 + 2е = 2Hg +0.788 

Ag' +е'-' Ag +0.799 
Hg2+ + 2е :;_; Hg +0.854 

2• .. Hg +е= Hg +0.91 
r,e+ + 2е = Pd +0.987 

Brz + 2t: 2Br- +1.077 
Ре .. + 2е == Pt +1.2 
0 2 + 4Н+ + 4е = 2Н20 +1.229 
Mn02 + 4Н+ + 2е = Mn2

+ + 21-120 +1.23 
Tl3

+ + 2е = Тi+ +1.25 
Cr20/. + 14Н' +Се= 2СI.з+ + 7Н20 +1.33 
Cl2 + 2е = 2СГ +1 .360 
PbOz + 4Н+ 1 2е = РЬ2"'" + 2Н20 +] .455 
Au3 

.. + 3е = Au + 1.498 
Се4+ +е= Се3+ +1.61 
РЬ02 + so/- + 4f( + 2е = PbS04 + 2Н20 +1.682 
Au .. +e=Au +1.691 
Mn04. + .;н+ + 3е = Mn02 + 2Н20 + 1.695 

Hz + 2е = 2Н- +2.2 
F2 + 2е = 2F- +2.87 



Приложеимя 

Кинетические параметры гомогенных реакций 

Первый порядок в газовой фазе 

Реакции А -1 
'с Е, кДж·МОЛЬ -l 

C2H5Br ~ С2Н4 + HBr 7.2·10 12 218.0 

C2H5Cl ~ С2Н4 + HCI 1 4-104 247.5 

CHзCOOCzHs ~ СН3СООН + С2Н4 3.2·10 12 200.5 

NzOs ~ N204 + 1/2 0 2 4.6·10 13 103.5 

Nz04~2NOz 1016 54.4 

Циклопро11ан ~ пропен 1.5·1015 272.8 

CH3CI ~ СН3 + Cl 2·10 13 356.2 

Второй порядок в газовой фазе 

Реакции А, см3·МОЛЬ-1 ·С- 1 Е, кДж·моль-1 

Н2 + CzH4 ~ СzНб 4·1013 180.5 

Hz + 12 ~ 2HI 1.6·10 14 165.5 

2HI ~ Н2 + l2 9.2·10 13 186.4 

2N02 ~ 2NO + 0 2 9.4·10 12 112.6 

СНз + СНз ~ С2Н6 1.03·104 
о 

СНэNН2 + ВFз ~ CH3NH2BF3 7.9·10 11 
о 

Br + СН4 ~ HBr + СН3 5·10 13 76.6 

Br + Н2 ~ HBr + Н 6.9·10 13 74.2 

Cl + СН4 ~ HCI + СН3 2.5·10 13 16.3 

С\ + Н2 ~ HCI + Н 9.5·10 1
) 23.0 

Третий поридок в газовой фазе 

Реакции А, см6·МОЛЬ-2·с-t Е, кДж· МОЛЬ -t 

2NO + Br2 ~ 2N0Br 2.7·10 10 5.44 

2NO + Cl2 ~ 2NOCI 4.6·10
9 15.5 

f--
1.0·10

9 
2NO + 0 2 ~ 2N02 -4.7 

Второй порядок в растворе 

Реакция Растворитель А, СМ3·МОЛЬ-1 ·С-t 

' 1.4·10 10 CH3COOCzHs + он- ~ СНзСОО- + HzO 
+ CzHsOH 

C2HsBr +он- ~ C2HsOH + Br- CzH50H 4.3·10 14 

СНзВr + Г~ СН3 1 + Br- HzO 1.7·10
13 

C2HsONa + C2Hsl -+ C:!HsOCzHs + Nal CzHsOH 1.5·1014 

со2 +он ~ нсоз- Н2О 1.5·10
13 

(C2Hs)зN + C2HsBr ~ (C2Hs)4N+ + Br- с6н6 2.8·102 

(C2Hs)зN + C2HsBr ~ (C2Hs)4N+ + Br- СНзСОСНз 8.5·103 

423 

Таблица П-13 

Е, к,LI.ж·МОЛЬ -t 

46.9 

89.6 

76.6 

86.2 

38.2 

46.9 

49.0 
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Таблица П-14 Характеристики электромагнитного излучения 

Средняя Энергия излучения 
Диапазон длина 

волны, нм см 
-1 

КДЖ·МОЛЬ 

Радиоволны 1012 (1000 м) 1 о-5 1.2·1 о-7 

Микроволновый 107 (1 см) 1 1.2. 1 о-2 

Инфракрасный (ИК) 

далекий 104 103 12 

близкий 103 1()4 120 

Видимый 

красный 700 1.43·10
4 ]70 

оранжевый 620 1.61·1 04 193 

желтый 580 1.72·104 206 

зеленый 530 1.89·104 227 

синий 470 2.13·104 256 

фиолетовый 420 2.38·104 286 

Ультрафиолетовый (УФ' 

близкий 300 3.33·1 0
4 400 

далекий 200 5·104 600 

вакуумный 150 6.67·1 04 800 

Рентгеновский 

Длинноволновый 30 3.33·105 4000 t 
t':S 

Коротковолновый 0.1 103 1.2· 106 ~ 
о 

у-Излучение 10-3 1010 1.2·108 

Приложение/V 
МАТЕМАТИЧЕСКИЙ МИНИМУМ 

1. еХ+ у = ех . е У 

2. ех-у = ех 1 еУ 

3. (еа )Ь = еаЬ 

4. е0 = 1 

5. е-х =-1-
ех 

6. elnx = х 

Показательная функция tf 

( 
1 Jn «> J е= lim l+- = .L:-=2.71828 ... 

n-+«> n n=O n! 

?. ех =IOx1ge :::::lОо4з4зх 
J 

8. Производпая показательной функции: ( ех) = ех 

-1 

= = :2 
= >( 
о 
1-< 
о 

-& 
,.Q 
1-< 
u 
t':S 
~ 

1.0 
о 

1 
о 

= ~ 
0.. 

9. Показательная функция мнимого аргумента: ei.X = cos х + i sin х. 

= = :2 
= >< 

• 



Приложеимя 

Натуральный логарифм ln х 

ln х = loge х 

1. ln(xy) = lnx+ lny 

2. ln(x 1 у)= ln х -ln у 

3. ln ( хУ) =у ln х 

4. ln l =О 

5. ln(l 1 х) = -ln х 

6. ln ( ех) = х 

7. ln х = ln(IO)·Igx = 2.303 ·lgx 
, 

8. Производмая натурального логарифма: (ln х) = 11 х 

Факториал 

Определение: 

N! = 1· 2 · ... · N (N- натуральное число), О! = l. 
Обобщение факториала на дробные числа - гамма-функция: 

<:f) 

х! = Г ( х + 1) = J t х е -t dt · 
о 

Оценка факториала при больших значениях аргумента (формула Стир

линга): 

lnN!~ NlnN-N (N>> 1). 

Производнан 

Определение: 

f'(x) = !!__ f(x) = lim f(x+!u)- f(x). 
dx .1х __,.о Ах 

Геометрический смысл: 

f'(x) = tga., где а. - угол наклона касательной к графику функции j(x) в 
точкех. 

Производпая суммы: 

d d d 
dx [ af(x) + bg(x)] =а dx f(x) + Ь dx g(x) (а, Ь = const) 

Производпая произведения: 

d d d 
dx [f(x) · g(x)] = f(x) dx g(x) + g(x) dx f(x) 

Производные простых функций: 

d а a-l 
-х =ах 
dx 

d ах ах 
-е =ае 
dx 
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d 1 
-lnx=
dx х 

~sin(ax) = acos(ax) 
dx 

~cos(ax) = -asin(ax) 
dx 

Приложеимя 

Производпая сложной функции: 

~[f(g(x))] == ~ f(g)·~ g(x). 
dx dg dx 

Производные функции нескольких переменных 

Частная производпая функцииj{х,у) по переменной х: 

fx '=(Z), = l!":o f(x+&x,~- f(x,y) 

Частная производпая no одной из переменных рассчитывается nри по
стоянных значениях всех остальных переменных. Частные производные 

также являются функциями нескольких переменных. 

Свойства частных производных: 

l) (Z), =(Z), +(~)J~), 
2) (~ ), =--:--

(:), 
3) (: 1 (Z)x (:), =-1 (цепное соотношение Эйлера) 
Вторые частные производные: 

( адх
2 

f
2 

Jy __ дха (lfдx. )у чистая вторая производпая 

д
2 

f =.Е_( дf) -смешанная вторая nроизводмая 
о/дх о/ дх у 

Соотношение взаимности: смешанные частные производные дважды 

дифференцируемой функции равны друг другу независимо от порядка 

д2 f д2 f 
дифференцирования: -- = --. 

о/дх дхо/ 

Полный дифференциал функции двух переменных: 

df=(Z), dн(~)х dy. 

Выражение M(x,y)dx + N(x.y)dy является полным дифференциалом 
некоторой функции двух nеременных в том и только в том случае, когда 

(д:),=(:), 



Приложения 

Интеграл 

Если F'(x) = .f(x), то функция F(x) называется первообразной для 

функцииj(х). 

НеопрепеленtiЬIЙ интеграл 

jf(x)dx = F(x)+C, гдеС-постоянная интегрирования 

Свойства неопределенного интеграла 

] . Интегрирование и дифференцирование взаимно обратные о11ерации: 

Jd~x) dx = g(x)+C 

~ [ J f(x)dx J = f(x) 

2. Интегрирование- линейная операция: 

f[af(x)+bg(x)]dx =а jJ(x)dt+b Jg(x)th, где а и Ь- константы 
3. Интегрирование по частям: 

jf(x)g'(x)dx =f(x)g(x)- fJ'(x)g(x)dx 

4. Простейшие неопределенные интеrрал~1 
xn+l 

f xndx=-+C (n:;t:-1) 
n+l 

J __!!!__ = ln \х + al +С 
х+а 

tJX 

Jeax dx =!_+С 
а 

J . ( )dx cos(ax) С 
sш ах =- + 

а 

J sin(ax) 
cos(ax)dx = +С 

а 

Jtn(x)dx = х ln х-х+ С 

Определенный интеграл 
ь 

jf(x)dx = F(b)- F(a), где а и Ь- пределы интегрирования 
tJ 

Свойства определенного интеграла 
1. При перестановке пределов интегрирования интеграл меняет знак: 
Ь а 

jf(x)dx =- jf(x)dx 
tJ h 

2. Определенный интеграл -линейный фунюJ.иона.'l: 
ь ь ь 

f[cf(x) +dg(x)]dx =с jf(x)dx +d Jg(x)dx (с, d~ const) 
а а а 

3. Область интегрирования можно разбивать на несколько частей: 
ь с ь 

fJ(x)dx = fJ(x)dx + jf(x)dx 
а tJ с 
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428 Приложеимя 

4. Замена переменных: 
Ь u(h) dx 
J f ( х )dx = J f [ х( и)) du du 
а и(а) 

5. Интегрирование по частям: 
h h 

J!(x)g'(x)dx = f(x)g(x)l:- J!'(x)g(x)dx 
а а 

6. Некоторые определенные интегралы 

j е-~' dx = ~ (Re а> О) 
-<;Q 

00J 2n -ax
2 dx ~ (2n 1)!! (R О) х е = -· еа> 

а 2n·an 
-<;Q 

00 1 

f 2n+l -ах 2 dx n. 
х е = (Re а> О) 

2 n+l 
о а 

1t 1t 

Jsin 2 (nx)dx= Jcos 2 (nx)dx=2: (п-натуральноечисло) 
о о 2 

00 J е-ах cos(bx)dx = 
2 
а 

2 
(а> О) 

о а +Ь 

j е -ах sin(bx)dx = 
2 
Ь 

2 
(а> О) 

о а +Ь 

Степенные ряды 

Разло;кение в ряд 

Ряд Тt-йлора: 

оо /(n)( ) 
f(x) = L а (x-a)n 

n=O n! 
Ряд Т ейлора-Маклорена: 

f(x) = f /(n)(O) xn 

n=O n! 
Элементарные функции: 

00 xn ex=L:
n=O n! 

00 x2n+l 
sinx = L(-I)n ---

n=O (2n+ 1)! 

Линейное приближение 

f(x)- f(a) + f'(a)(x- а) 

f(x)- f(O) + f'(O)x 

sin х- х 



00 x2n 
cosx= L{-1) 11 

--

n=O (2n)! 
k k' 

(l +X)k = L . Xn 
n=on!(k-n)! 

1 00 
n 

-=.Lx 
1-х n=O 

оо n 

ln(l+x)= L(-l)n+J ~ 
n=l n 

Приложеимя 

cosx-1 

1 
-- - l+x 
1-х 

ln(l +х) - х 

Равномерно сходящиеся степенные ряды можно почленно дифферен
цировать и интегрировать: 

d d оо /(n) (О) оо f(n) (О) - оо f(m+l) (О) 
-f(x)=-L. xn = L xn 1 = L xm 
dx dx n=O n! n=l (n -l)! m-=0 т! 

d d 00 2n+l 00 x2n 
Пример: -sin х =-L (-1) 11 х = L (-1) 11 

--= cosx 
dx dx n=O (2n + 1)! n=O (2n)! 

JJ(x)dx = ~ f /(п)(О) Xn) dx = f /(n)(O) Xn+l +С 
Jln=O n! n=O (n+I)! 

dx 00 00 xn+! 
Пример: J-= JL.x 11 dx= 2:-· -+C=-In(l-x)+C 

l - Х n=O n=O n + l 

Раскрытие неопределеиностей 0/0 
Еслиf(х) = р(х) 1 q(x), где р(х) и q(x) непрерывны и дифференцируемы 

нужное число раз, и если р(а) = q(a) =О, то 

l
. р(х) 

1
. р'(х) 

tm--= tm-
x-м q(x) x-'ta q'(x) ' 

если этот предел существует. 

Доказательство основано на линейном разложении функций р(х) и q(x) 
в ряд вблизи точки а: 

lim р(х) = lim р(а)+ р'(а)(х-а) = lim р'(а)(х-а) = р'(а) 
х--+а q(x) х--+а q(a) + q'(a)(x- а) х--+а q'(a)(x- а) q'(a) 

• еах - еЬх . аеах - bix 
Пример: ltm = lam ::::а- Ь 

х--+0 Х Х--+0 1 

Дельта-функция 

Дельта-функция, или функция Дирака <>(х) определяется условием: 
00 

J f(x)<>(x)dx = f(O)' 
-CIO 

гдеj(х)- произвольная функция, непрерывная в нуле. 

Из определения следует, что дельта-функция равна О при всех х, кроме 

х = О, где она имеет бесконечно большое значение, такое, что 
CIO 

J <>(x)dx = 1. 
-оо 
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430 Приложения 

Дельта-функция представляет собой производную от ступенчатой 
функции Хевисайда: 

где Н(х) = 

О прих <0 

1 
- прих=О 
2 
1 прих >0 

d 
б(х) =- Н(х), 

dx 

Свойства дельта-функции 

1 
1) б( ах)=- б(х), а> О 

а 

2) б(-х) = б(х), 

3) f(х)б(х} = f(О)б(х), 

1 
4) б(f(х)) = L l , l б{х- xi), где Х;- корни уравненияj{х} =О. 

i f (х;) 

И нтегршzьное представление дельта-функции 

б(х) = _1_1 eioox doo 
21t 

-00 

Аппроксимации дельта-функции (~х,а) ~ ~х) при а~ оо) 

{а при --
1
- <х <-

1
-

1) б(х,а) = 2а 2а 

О при остальных х 

1 а 
2) б(х,а)=-· 

2 2 1t l+a х 

3) б(х,а)= J;exp(-a 2 x2
) 

4) б(х, а)= а sin(ax) 
7t ах 

Дифференциальные уравнения 

Основные уравнения закона действующих масс в химической кинетике 

сводятся к дифференциальным уравнениям первого порядка вида 

dx - = f(x,t), 
dt 

где x(t)- концентрация или давление, t- время, или к системам дифферен

циальных уравнений первого порядка 

(
xl(t)J (ft(xl , ... ,xn,t)J 

~ ~.:(!) = ~~(х 1 , ... ,x,,l) 



Приnожения 

Метод разделении переменных 

Уравнение первого порядка dx = f(x) с начальным условием х(О) =О 
dt 

х dx 
имеет общее решение: t(x) = j-.-

o j(x) 

Уравнение Начальное условие Решение 

dx 
х(О) x(t) = ае-*1 -=-kx а 

dt 
--

1 а 
dx t(x)=-ln--
-=k(a-x) х(О) =О k а-х 

dt x(t) = a(t-e-k1
) 

dx 1 ( 1 1 \ -=k(a-x)n ,п:с;: 1 :t(O) о t(x) = .k(n- i) (а- .т)n-1 - ап-1) dt 

dx 1 ln (а -х)Ь dt = k (а - х )( Ь - х) , 
х(О) ==О t(x)-

а:с;:Ь 
k(a-h) (h-x)a 

dx 
х(О) =а x(t) =.-"(а+ Jf(t)e''dt J -=-kx+/(1) 

dt 

Матрицы и определители 

Если т·п выражений расставлены в nрямоугольной таблице нз т строк 
и n столбцов 

то говорят о матрице размера т х n. Выражения aik t~азывают элементами 
матрицы. Матрица А размера n х n называется квадратной. Квадратная мат
рица порядка n называется: 
• диагональной, если a,k = О дЛЯ всех i *- k, 

v {О при i -#- k • единичном, если a,k = o,k:::: 1 . k . 
при 1 = 

Элементы, стоящие на диагонали квадрата, выходящей из лeRnro верх

него угла в правый нижний, называют главными диагональными элемента

ми. Элементы, стоящие на диагонали, выходящей из правого верхнего угла 

в левый нижний, называют побочными элементами. 

Каждой квадратной матрице порядка n можно однознач1-1о поставить в 
соответствие действительное или комплексное число D, называемое опре
делителем матрицы: 

all а\2 а\пl all al2 йtп 

D = detA = det а21 а22 

~~~~ = 
а21 0 22 а2,, _ }) -I)Z(п) 

- a,,ta2,:. ... а т"' 
11 

aml 0 m2 0тз amn! aml 0т2 а тз amnt 

где 1t- подстаноока чисел 1, 2, ... , n, а Z(тс)- число инверсий nодстановки. 
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432 Приnожения 

Минором Mik элемента O;k называют оnределитель nорядка n- 1, nолу
чающийся из D «вычеркиванием» i-ой строки и k-го столбца. Под алгеб
раическим дополнением A;k элемента a,k понимают минор M,k, домножен
ный на (-l)н:. 

Свойства определителей 

1. Перестаноока строк может изменить лишь знак оnределителя. В об
щем случае 

D(Zit Z2, ••• , Zп) = (-l)Z(п)D{Z1t(l)• Zп(2)• ... Z 11(n)). 

2. Общий для всех элементов строки множитель можно выносить за 
знак определителя 

D(zJ, Z2, ... azk, ... , Zп) = aD(z,, Z2, ..• Zк., ..• , Zп). 

3. При сложении двух определителей, различающихся только одной 
строкой, соответствующие элементы этой строки складываются 

4. Прибавление кратного k-ой строки к i-ой строке не изменяет значе
ние определителя 

D(z,, Z2, .. , z,, ... Zь ... , Zп) = D(z,, Zъ .. , z, + Шk, ... Zk, ..• , Zп). 

5. Определитель не изменяет своего значения при трансnонировании 
(замене местами строк и столбцов). 

Вычисление определителей 

Оnределитель п-го порядка равен сумме произведений всех элементов 

какой-либо строки (или столбца) на соответствующие им алгебраические 

доnолнения (теорема разложения): 

n n 

D = L O;kAik = L okl Ak, 
i=l 1=1 

Определитель п-го nорядка обычно рассчитывают nоследовательным 

сведением к оnределителям более низких порядков вплоть до 2-го или 3-го. 

Значение определителя 2-го nорядка вычисляется по мнемоническому 

правилу: произведение главных диагональных элементов минус nроизведе

ние побочных диагональных элементов 

Значение определителя 3-ro порядка вычисляется по nравилу Саррюса: 
приписать к определителю два правых столбца, не меняя их порядка, и со

ставить сумму произведений элементов главной диагонали и элементов, 

параллельных ей, из которой затем вычесть сумму nроизведений элементов 

побочной диагонали и элементов, параллельных ей 

а,, о,2 al3 a,l ol2 

О21 й22 О2з О21 а22 = 

йз1 032 йзз аз1 аз2 



Приложении 

Рангом матрицы, Rang(A), называется максимальное число ее линейно 
независимых столбцов. Ранг произвольной матрицы равен максимальному 

порядку ее миноров, отличных от нуля. Если А - произвольная т х n мат
рица, то Rang(A) не превышает меньшего из двух чисел т и n. Ранг матри
цы не изменяется: 

• при перестановке ее строк и столбцов, 

• если к одному из столбцов (строк) прибанить линейную комбинацию 

других столбцов (строк). 
Сумма А + В двух матриц одинакового размера есть матрица С того же 

размера с элементами c1k = aik + b1k при всех i и k. Произведение матрицы 
А = l\a1* 11 на число 'А есть матрица М = I\'Aa

1
k 11, т.е. умножение матрицы на 

число происходит поэлементно. 
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Приложенив V 

СПИСОК ОСНОВНЫХ ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИХ ФОРМУЛ 

Г Л А В А 1. ОСНОВЫ ХИМИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ 

Уравнения состояния 

l) Уравнение состояния идеального газа: р V = nRT 
RT а 

2) Уравнение Ван-дер-Ваальса: р =----
2 V -Ь V 

3) Уравнение Дитеричи: р = RT exp(--a-J 
V -Ь RTV 

RT а 4) Уравнение Бертло: р = -----
V -Ь TV 2 

RT( В В ) 5) Вириальное уравнение: р = V 1 + : + V ~ + ... 

6) Термические коэффициенты: ( дV) = -Р V0 , ( дV) =а V0 , 
др т дТ r 

( др) =ур 
дТ J! 

7) Фактор сжимаемости Z = р V п!RТ 

1 закон термодинамики 

1) dU = oQ+oW + L.~~dn; 

2)дU=Q+ W 
v2 

3) W= -- J PedV 
v, 

i 

За) W = -nR1ln(V2/V1) дпя обратимого изотермического расширения 

идеального газа 

Зб) W = - Р! V1 - Р2 V2 дЛЯ обратимого адиабатического расширения 
у-1 

идеального газа 



434 Приnожения 

4) Н= И+ pV, blf= AU+ A(pV). 
5) с <5Q. ё = Q 

dт т2 -1j 

6) Cv =(дQJ =(дUJ 
дТ v дТ v 

ба) с =( 6Qj =(ан! 
Р дТ / Р дТ) Р 

66) СР =Cv +[p+(дUJ ](дVJ 
дV т дТ Р 

бв) С p,m -С v,m = R для идеального газа 

7) калорические коэффициенты: 

/:::::.(BQJ =p+(auJ • h=(oQ) . x=(oQJ . л.=(oQJ 
av r av т , др т av Р · ар ~, 

s)(auJ =r( 8PJ Р 
av т ат f' 

( дUJ т 9) - =О, U = JcvdT +И о для одного моля идеального газа 
av 7. о 

10) Закон Гесса: ArH = 2>~rH(npoд)- ~:>~rfl(pear) 

l О а) ArH ~АгИ для конденсированных фаз 
1 Об) ArH = АгИ+ Ar(pVJ = АгИ+ Av·RT для реакций с участием идеаль-

ных газов 

т 
dAH ? 

1 I) Формула Кирхгофа: -- = АСР, АН т = АН т + f- АС dT 
dT 2 1 Р 

7'1 

11 закон термодинамики 

oQ б 
1) Термодинамическое определение энтропии: dS = 0 Р . 

т 
2) Статистическое определение энтропии: S = k ln W . 

3) Для идеального газа; М = nR ln ( ~: ) при изотерм. расширении 

!'.S = nC p,m ln ( i, ) при нагревании при р = const 

М = nC v ,m ln ( i, ) при нагревании при V = const 

А Н 
4) Для фазовых переходов: AS = ф.n. 

т ф.n. 



6) II закон: dS ~ &Q. 
т 

Приложения 

dSщ· de-S + ~S;?:: О для изолированных систем. 
7) Основное уравнение термодинамики: dи = TdeS- pdV + ~).t;ci 1; 

n0 . -n 
8) ~ -химическая переменная, ~ = ± '1 1 

, ~ = dn/vi 
V; 

9) А=-I ll; v; -химическое сродство 

1 О) Соотношения Максвелла: 

( др ) = l1 

дS ) (равенство вторых производных F) 
дТ v дv т 

( ~V) = -(дS) (равенство вторых производных G) 
оТ Р др т 

11) Третий закон: S(T-...+ О)= О, (дS) =О (х = V, р). 
дх 7'--+0 

12) Термодинамические потенциалы: 

Н= и+ pV, dH= TdS+ Vdp + LJ11dn;, (дН) = V, (дН) =Т 
r др s дs Р 

F = и- ТS, dF = -SdT- pdV + L J.t,dn
1 

, ( дF) = - р, ( дf') = -S 
1 \дv т дт v 

G =н- rs, dG Vdp SdT + LJ.tidni, (до) = v, (дG) = -s 
1 др т ат р 

lЗ.а)С =т( 88 1 =-т(azoJ 
Р ат) ат 2 

p,n р,п 

a(~J 
13.6) Н= G +ТS =0 -т(дG) = -Т2 

ат p,n ат 

lЗ.в) F=G-pV=G-p(дG) 
др Т,п 

p,n 

13.r) и=G+TS-pV=G-т(дG) -р(дG) 
дТ p,n др Т,п 

( д2G) 
1 (д ) l дТаР n IЗ.д) а =v д~ р,п = (дGJ 

др 1',11 

14) (д(F 1 Т)) =- ~ , (д(G 1 Т)) = __ Н_ - уравнение Гиббса-
дТ v т- ат р т 2 

Гельмгольца 
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436 Приложения 

1 5) для изотермических реакций: 
ArG = ArH -TArS, ArF = ArU -TArS 

J 6.а) ArG .= ArF для конденсированных фаз 

16.6) tlrG;;;:;; ArF+AvRT для реакций с участием газовой фазы 

G
0
(T) Н

0

(0) 
17) Ф0 (Т)=- - - приведеиная энергия Гиббса, 

т 

Go (Т)- Но (298) 
Ф' о (Т) = - - nриведеиная энергия Гиббса 

т 

Г Л А В А 2. ПРИЛОЖЕПИЯ ХИМИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ 

1. Растворы 

- (дZ) 1) Парциальные мольные величины: Z; :::: -
дп; 1' 

р, ,n,*J 

2) Интегральное свойство Z = LZ;n1 

За)УравнениеГиббса-Дюгема: ( 82
) dT+(дZJ dp- :Ln,dZ; =0 

дТ p,n др T,n i 

Зб) Уравнение Гиббса-Дюгема: -SdТ + Vdp- In;df.l; =О, 

при р, Т= const, L n;dJ.l; =О 

4} Относительное интегральное свойство 

LlZ = Z -(х1 Zf +x2Zf) = х1 AZt +х2 AZ2 

Sa) Функция образования ArZ = Z -(1-x)Zf·a -xz~·13 

56) Функция смешения Amixz = ArZ = za -(J -x)Z1o,a -xz~·a. 

6) Химический nотенциал: J.l; :::: ( дG) , f..1 = G 1 n для индивиду-
дп; т ,p,nj 

ального вещества. 

7) (~; )=-(::), =-S;, (':; )=(::,),,р,п1. =V; 
,p,nl 

8) Для идеального газа 

J.l; (р, Т) = J..L7 (Т)+ RT ln р; = J.l f (Т)+ RT ln р + RT In х; . 

9) Для идеального раствора: J..l; (р, Т)= J.l f (Т, р) + RT ln xi 

1 О) Закон Рауля (для растворителя): Р; = p;v Х; , для бинарного раствора 
.1' 

Р1 -pt 
.........:..-.~...;;....:.... = 1-х1 = х2 

Pt 
1 1) Закон Генри (для растворенного вешества): р2 = Krx2 



Приnожения 

12) Функции образования идеального раствора 

.1rGm = RT[(1-x)ln(l-x)+xlnx] 

~rSm =-(д~;~ т) Р = -R{(l -x}ln(J -х) + x·lnx} 

L\ Н =-т2(_g_(.1rGm)) =0 L\ V =(дArGm) =0 
fm дТ Т • fm д 

1' р т 

13) Энергия Гиббса образования реального раствора 
АР= G- {(1 - X}Jl! 0 + XJl2°} = RT{( 1 -x)-ln(l - х) + x·lnx} + 
+ RT{(l- x)·lny1 + x·lny2} 

14) Избыточная энергия Гиббса раствора 
с;ех = G- {(l-x)·Jl 1° + XJl2°}- RT{(l -x)ln(l -х) +x·lnx} = 

RT{(l x)lny, + xlny2} 
с;ех = (l -x)·x{go + g,x + g2x2 + ... ), gn = g"o + gntT+ gn2T2 + ... , 

15) Параметры стабильности 

а~-;' = G~.1 - G~.l = АмН1 (Т м. 1)- Аnл81(Т м. 1 )(Т nn. 1 - Т)= 
ЛnnHI(T nn.J)( 1 -Т/Т nn.J), для тверд. жидк. 

o;-;z = G~.t- G,~,1 = RTin Р1
8 

= Аиспf/1°- ТЛисг$1° для жидк.- газ 
16) Понижение температуры замерзания: 

_ RT11~x2 RT:fлM1m2 _ 
L\T nл- = - Кк·m2 

!J.мН Л nл Н 
17) Повышение температуры кипения: 

лт. _ RT!иnx2 RТ!и11М1т2 _ К 
L.l киn - = - э·т2 

ЛиспН !J.иcnH 
RT RT 

18) Осмотическое давление: n == --=-ln а1 =-=-х2 , n = cRT. 
V1 V1 

11. Гетерогенные равновесия 

la)C:::m+ Ф(К-1)-К(Ф- 1)-п=т-п+К-Ф 
lб) С== 2 +К- Ф 

(С - число степеней свободы, К - число компонентов, Ф - число фаз, 

т- число силовых контактов системы с окружением, n- число дополни

тельных условий связи) 
2а) общее и частное условия равновесия в гомогенной системе 

8Gр.т.п =О, G = 'LJ~Gm,;{p, Т, xj), 'L;J.t1vJ =О, 1-LJ = 'LiaiiJl1 

26) общее и частное условия равновесия в гетерогенной системе 
8G . >О G = r..",<k>a <k> (р Tn.<k>) 11.' > 11-" p.J.n- , 11'• m ' , 1 ' r1 - r1 

dp S" -S' ЛФn Н т 
За) Уравнение Клапейрона: - = : ~ = · · 

dT Vm -Vm ТЛФ.п.Vт 

dln р ЛФп Н 
Зб) Уравнение Клапейрона-Клаузиуса: = · ·

2 
(для переходов 

dT RT 
в газовую фазу). 

Следствие: р2 = р1 ехр ф. · ---[ л "н ( 1 1 )] 
R т. Т2 
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438 Приnожения 

4) Зитальnия фазового nерехода как функция температуры 

( дАН J = L\C + ( L\ V _т ( дi\ V J ) ( dp J 
дТ фаз.равн р дТ р dT фаз.равн. 

5) Уравнения Эренфеста (фазовые переходы второго рода): 
d Ar р ~р,ф.n. 
-= 

dp A(a.V) 
-=-

dT Тф.n.д(а.V) dT д(JЗV) 

ба) Обобщенное уравнение фазовых равнопесий Ван-дер-Ваальса 

(v•- V' -(х'- х')( ::J J' dp +(s· -S' -( х' -х')( ::J . j' dT = 
р.Т р) 

=(х' -х')( ~~·) dx' 
р,Т 

бб) (v1'-v,")dp-(s:-sOdт=(дJ.L!) dx"-(дJ.L:) dx'= 
дх р,Т дх р,Т 

= х'(д
2

~') dx' -х"(д
2

~") dx" 
дх т дх т р, р, 

7а) Первый закон Коновалова: х" > х', ( др,J >О, х"<х', (др,) <О 
дх т дх l' 

7б) Второй закон Коновалова: х" х', то ( др, J О 
дх т 

dx' 
7в) Третий закон Коновалова: при Т= const или р = const dx" >О 

( д ln х J А Н в А Н в (Т - Т ) 8) Уравнение Шредера -- = лл 
2 

• ln х = пл пл 
дТ р,насыщ RT RTnл Т 

9) Уравнение Планка -Ван Л а ара (_д _In_x) = _ А пл V в 
\.. др Т,насыщ RT 

111. Химические (rомоrенные) равновесии аА + ЬВ = сС + dD. 
Адсорбции 

1) Условие равновесия (
00

) = L v jJl j =дrG =О 
д~ т р, 

2) Константы равновесия 
с d с d с d с d 

ас ·an Ре· PD се ·cn Хс ·xn 
Ка= а h'KP= а Ь'Кс== а Ь'Кх= а h 

ад ·а8 Рд · Рв с д ·с8 хд ·Хв 

3) Изотерма химической реакции: ArG =ArGo +RT(Jn а~ ·а~ J 
ад·а8 

д G = RT(In р~ · р~ ln К J =д G 0 + RT(ln р~ · р~ J 
r а Ь Р r а Ь 

Рд·Рв Рл·Рв 



Приnожения 

4) Стандартная энергия Гиббса реакции 

!1rG 0 =(cJ..I.~+dJ-1.()-Щl~ -bf-1.~), t1rG 0 =-RTinKP. 

5) Изобара химической реакции: (д';: Р ) Р = ::;, . 

6) Изохора химической реакции: (д ln К с J = 
11~ . 

дТ v RT 

( дln К J А V А V 7) "" х = _r_, ln Кх(Р) = ln Kx(Po) __ r_(p- ро) 
ер 1' RT RT 

8) Для идеальных газов: Кр К: (R7) An = KxPAn 

n~·~J 1{ а ( а (c~-cr11 
9а) Адсорбция Г1 =-, Г;1 =- ni- Vc, - n1 - Vc1 ) а 

13 
1; 

s s с1 -с1 )j 

9б) а = Va·Ca = s 't·Ca = O·am, а.= а 1 s = t·Ca = O·a.a.m 
10) Адсорбционное уравнение Гиббса dcr =-I Г1 d!l; 

11) ri = __ I ( дсr J ::: __ l ( дсr J , г~ = __ 1 ( дсr 1 
RT дln а2 т RT д ln с2 т RT д ln р2 )т 

12) Изотерма адсорбции Ленгмюра: 
• 

р KLc 
а = а т _ __.:;_;_ = О а т , а = а т • , 

l+KLp l+KLc 
13) Уравнение Фрейндлиха: а= xlm = kcn 

KLp 
14) Уравнение БЭТ: а= а т ( Р J( Р J 

1-- l+(KLP.~-1)-
P~ Рх 

cL 
15) Уравнение Арановича а= am 

11
/s 

(1-_p_J (•+c_p_J 
Ps Ps 

16) Уравнение изостеры адсорбции (дln PJ =-А аде но 
дТ е RT 2 

ln .!!.1_ = А аде но (-1 -_1 J 
Pt R Т2 Т1 

Г Л А В А 3. ЭЛЕКТРОХИМИЯ 

1) Закон разведения Оствальда м я слабых бинарных электролитов 

а 2 с а 2 1 
К=-=-·-

1-а l-a V 

2) Закон Кольрауша о независимой миграции ионов Л.0 = Л.0+ + Л.0_ 
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440 Приnожения 

[. С·А· 
3) Число переноса t1 = """

1 = L1 1 

LJi С;А; 

4а) Закон Стокеа А 0 = lzleF 
61tТ)r 

4б) Правило Вальдена-Писаржевского Л 0Т) = lzleF = const 
61tr 

5) Активность иона а1 = у, т1 

( 
v v )1/v 6) Средняя ионная активность а± = а++ а_-

7) Средний ионный коэффициент активности у± = (у~ • у~- ) l/v 

( 
v )1/v ( v )1/v 8) Средня:я ионная: моляльность т± = т: ... т_- = т v + + v ~-

9)Активностьэлектролита а=(а±( =(y±m±)v =y~mv(v~·v~-) 

IО)Ионнаясила l=0.5"'m;zl 
i 

11 а) Первое приближение Дебая-Хюккеля 

lgy, =-Azl.Гz, lgy± =-Aiz+z-IJi, А= ( 1tPNл) _е __ 2 1/2 ( 2 )3/2 
ln l 0 41tE 0EkT 

lz+z 1 AJi 
11 б) Второе приближение Дебая-Хюккеля lg у± =- - г. 

l + Bv 1 

lz+z 1 AJi 
11 в) Уравнение Гюнтельберга lg у± =- - г. 

l+v/ 

lz+z 1 AJi 
11 г) Третье приближение Дебая-Хюккеля lg у± = - - г. +С/ 

1 + Bv 1 

lz+z 1 AJi 
12) Уравнение Хариеда и Оуэна lgy± =- - г. +Cl + D/ 2 

1 + Bv 1 
1 1 s s 

13) Электропроводность К = R = р l = к l, к - удельная электропро-

водность. 

к 
14) Эквивалентная электропроводность А=-= к· V 

с 

15) Закон Кольрауша дпя сильных электролитов А= А 0 
- AFc 

16) Уравнение Дебая-Хюккеля-Онсагера Л= А 0 -(А+ ВЛ 0 )Fc 
А 

17) Уравнение Аррениуса дЛЯ слабых электролитов -
0 
=а 

А 

о RT аах 
18) Формула Нернста Е= Е + -ln --

nF aRed 

п 25 ос Е Ео 0.0257 1 аах Ео 0.0591 1 аах 
ри = + n--= + g--

n aRed n °Red 



Приложения 

RТЛ -Л а2 
19) Уравнение Планка-Гендерсона Ед = + - In-

F Л+ +Л_ а1 
20) AG=-nFE 

( 
f!G

0

) ( FE
0

) 21) К =ехр - RT =ехр n RT 

22) М= пF(дЕ) 
дТ Р 

23) АН=- nFE + пFт(дЕ) . 
дТ Р 

Г Л А 8 А 4. СТАТИСТИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА 

1) Функции распределения: 

а) микрокаионический ансамбль: р(р, q) = -.
1
- о [Е- Н(р, q)] 

g(E) 

б) канонически~ ансамбль: р(р, q) = const · ехр [ Н~ q)] 

N g;ex+{f) 
2) Распределение Больцмана: -

1 
= ( ) 

N " Е. ~g, ехр - k~ 
1 

3) Распределение Максвелла: p(v) = 4n·(_!!!_)312 

.у2 ехр[- mv
2

] 
2nkT 2kT 

- (8kT)
112 

(8RT)
112 

Средняя скорость: v = -;;;; = nM 

4) Сумма по состояниям: 

Z(T,V,N)= Lg; ехр(-5._)= 3~ Jexp[- H(p,q)] dpdq 
, kT h N! kT 

Е g ехр --L ( Е,) 
N 1 1 

kT 
Средняя энергия: (Е)= I Е; - 1 = ; ( ) 

; N " Е; 
~gi ехр - kT 

1 

5) Термодинамические функции в микрокаионическом ансамбле: 
S(E) = k · ln Г( Е) = k · ln g(E} 

6) Связь суммы по состояниям с термодинамическими функциями: 

и -и = kT2 (дln z) 
о дТ v 

С =(ди) = 2kт(дlnZ) +kT2 (д 2 lnZ) 
v дТ дТ дТ 2 

v v v 
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442 Приложения 

F -U0 = -kTlnZ 

S=-l(дF) ==klnZ+kT(дlnZ) =klnZ+ U-Uo 
дТ v дТ v Т 

р = _ ( ~~) = kT (д ln Z) 
\ ot т av т 

7) Молекулярные суммы по состояниям: 

(
2nmkT)

3
i
2 

а) поступательная: Qnocт = h
2 

V 

б) вращательная: Qвращ = __!_ = kT (для линейных моJ1екул) 
Твращ hcB 

в) колебательная: Q,м ~ r;т ( 1- ехр [- h:; 1 
]) _, 

8) Конфигурационный интеграл: Z '""Ф ~ Jexp [- V ( q, ~~· q N)] d3N q 

( дln Zконф) 9) Термическое уравнение состояния: р = kT V 
д т 

1 О) Теорема о распределении по степеням свободы: 

если Q = const·Ta, то U= aRT, Cv== aR. 

11) Константа равновесия для идеальных газов: 

п( QJ )vl 
1 NлV ( лuoJ 

~ п(-i1_J' . ехр - R; 
I NлV) 

12) Второй вириальный коэффиuиеm: 82 = 2nN J r 2 
[ 1- ехр (- "k<;! J] dr 

Г Л А В А 5. ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА 

1. Формальная кинетика 

1) Определение скорости: r = ± _!_ dn 
v dt 

2) Закон действующих масс: r = k ·[А 1 У1 
• ... ·[А 11 Уп 

3) Реакции l~ro порядка: k =!ln-a-=~ln [AJo, 
t а-х t [AJ 

ln2 
Tl/2 ==-

k 
4) Реакции 2~го порядка: 

] 1 1 ] 1 
а) 2А 4 продукты: kt =----=----, т 112 =-

а-х а [AJ [AJ 0 ka 



Приложения 

б) А+ В4 продукты: kt = --ln = lп 0 1 [(а-х)·Ь] 1 [[А]·[В] ] 
а-Ь а·(Ь-х) [А] 0 -[В] 0 [А] 0 ·[В] 

5) Реакции n-ro порядка: пА 4 продукты 

211-l -1 kt = 1 ( 1 __ 1_) 
п(п-1)\_(а-х)п-1 an-1 ' 

1'1/"~ =-----
~ k·n·(n-l)·a 11-l 

ln(r2 /r1) 
6) Оnределение порядка реакции: n = . 

ln([A] 2 j[A]1 ) 

r(T ) (Tl-'11) 

7) Правило Вант-Гоффа: - 2
- =у 1о 

r(T1) 

8) Уравнение Аррениуса: k(T) ~А ехр[- ~~], Е д 
lnk =ln A--

9) Е д = R · Т1 • Т2 ·ln k 2 ' Е = RT2 d ln k 
Т2 -1) k 1 on dT 

10) Обратимые реакции первого порядка А В: 

k 
x«J 

(k1 + _1 )t = ln _..;;___ 
Хее -х 

11) Параллельные реакции первого порядка: А 4 В, А 4 D 

[A]=a-x=aexp[-(k1 +k2 )t], [В] =.5_ 
[D] k2 

12) Последовательные реакции первого nорядка: А 4 В 4 D 

[В]=а kl [exp(-klt)-exp(-k2t)], /max = ln(kz/kl) 
k2-k\ k2-kl 

Переходное равновесие: [В] = k1 

[А] k2 -k1 

Вековое равновесие: [В] = !:1._ = т 2 

[А] k2 т 1 
13) Сnецифический кислотный катализ: 

+ kl • ,..t k2 + 
S+H30 ~ Sn +Н20 ___.... Р+НзО 

k_J 

k = k2Kьho 
1+ Кьhо 

у 0н о· 
Кислотность среды: h0 = s ' 

у sн· ан2о 

Функция кислотности Гам мета: Н 0 = -lg h0 

kнд = const ·К~ 
14) Корреляционные соотношения Бренстеда: /.S 

k 8 = const · Кь 

15) Ферментативный катализ: Е+ S 
kr k2 

:::::;;:::::!: ES - Е+Р 
k.r 

RT 
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444 Приложения 

Уравнение Михаэлиса-Ментен: 

r = rmax[S] r. = k [Е] К = k2 +k_l 
К М +[S]' max 2 о' М kl 

1 1 к м ] 
-=--+--·-
r rmax r max [S] ' 

r 
r = rmax- К М. [S] 

16) Конкурентное инrибирование: К м ==К м· 1+-0 
( 

[1] J 
е{{ к/ 

Неконкурентное ингибирование: r max i!lf = 
1 +-[I]_o 

17) Гетерогенный катализ: 

kадс 
S(raз) +аде. центр S(адс) 

kдес 

kiKL,sPs 
r=--------

1 + кL,sPs + KL,PPP 

к, 

kl 
___... Р(адс) 

v v N(молекул) 
18) Квантовыи выход фотохимическои реакции: <р = . 

N(hv) 

19) Закон Ламберта-Бера: 1 = 10 · { 1 -е -kct ) 

20) Скорость фотохимической реакции: r = const·/ 0 • { 1- е -kct) ~ const·/ 0 

11. Теории химической кинетики 

1) Теория активных столкновений: k(T) = Р· N А ·z0 ·ехр(- ~~) 
RT 

Eon =Ел+-
2 

а) Х +У --1- продукты: z0 (rx +rv)
2 ·{sпнr(~х + ~JГ 

{ }

1/2 

б) 2Х --1- продукты: z 0 = 8rx 2 
· ::; 

Термодинамический подход: k(T) =-8-·ехр ---k Т ( 6-G"* J 
h RT 



Приложения 

k т (м*] ( ЫI*J а) мономолекулярные реакции k(T) =т· ехр R . ехр - RT 

Eon =АН* +RT 

б) бимолекулярные реакции в газовой фазе: 

k(T) = k 8 T. RT ·ехр(- fJ.G* J = k 8 T. RT ·ехр(М:;; J·exp(- bll* J 
h ро RT h ро R RT 

EOJI =АН* + 2RT 

в) бимолекулярные реакции в растворе: 

k(T) = kвТ ·ехр(- М* J = kвТ ·ехр(М:;; J·exp(- fJ.U* J 
h RT h R RT 

3) Химическая динамика. 
Исходный волновой пакет: 'Р(х, О)= I. сп 'Р n (х) 

n 

Движущийся волновой пакет: 'P(x,t) == L сп ехр( -iEnt) 'Р n (х) 
п 

Г Л А В А 6. ЭЛЕМЕНТЫ НЕРАВНОВЕСНОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ 

1 o·Q 
1) Локальная функция диссипации: 'Р =-- 1 

-v dt 

1 d.S 
Локальная скорость возникновения энтропии: cr = --L 

v dt 

2) Соотношение Де Донде: 'Р = 2:J1Y1 , cr = LJ1Y1 !Т 

3) Линейная связь потоков с силами: J; = L L1tYk 
k 

4) Соотношение взаимности Онсагера: L;k = Lki 
5) Неравенство Де Донде для химической реакции: oiQ = Ad; 2 О, 

- LfltVi =А 

6) Лоrистическое отображение: xn+1 = rхп( 1 - Хп) 

kl 
7) Модель «хищник-жертва»: А+ Х • 2Х 

Х+У 
k2 

----~ ...... 2У 

у 
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Ответы 

§ 1 
1-1. И. отермическое расширение идеального газа обратимое и против посто
янного внешнего давления. 

1-2. Сверхпроводимость, сверхтекучесть. 
1-4. Нет. 
1-5. Нет. 
1-6. ]('кг. 
1-7.а) 1.07·10-7 мольл- 1 ;б) 18.2млн- 1 • 

2 
I-10. в;= Bz В'- Вз -Bz 

- RT' 3 - (RТ) 2 • 

1-11. а) Ре= а/(27Ь2), Vc = ЗЬ, Те= 8a/(27Rb); 
б) Ре= [2aR/(3b3

)]
11 /12, Vc = 3Ь, Те= [8a/(27bR)] 112

• 

1-12. р, В3/(27С2), Ve = 3С/В, Те= ffi(3RC); PcVc 1 (RTc) =::; 113. 
1-13. Z = 0.88, Vm = 1.2 Л·МОЛЬ -l. 
1-14. 140.4 атм. 
1-15. а) Vm = 0.1351 л·моль- 1 ; Z= 0.6946; б) Z= 0.6323. 
1-16. а) 50.7 атм; б) 35.1 атм; Z= 0.692. 
1-17. Ь = 0.126 л·моль- 1 ; Z= 1.004. 
1-18. 7; = 208 К; 0.174 нм. 

2-1. ь.и = -481.8 Дж. 
2-2. Ь.L' О, О= -W === 96.9 кДж. 
2-3. Q ""-W = 7.4 кДж, Ь.И = blf =О. 

2-4. Ы1 = 42.6 кДж. 
2-5. ( '""2910 Дж; Ь.U= 2079 Дж. 

§2 

2-6. Ча·~-ть теплоты идет на совершение механической работы. 
2-7. 1t · ~ -172 кДж, Q = blf = 2256 кДж, Ь.И = 2084 кДж. 
2-8. Ti = 753 К, W= -3829 Дж. 
2-9. Т:= 184 К, V2 = 45.4 л, W= Ь.U= -1490 кал, Ы!= -2480 кал. 
2-10. Адиабатический проuесс: Т1 = 244 К, Т2 = 97.6 К, V2 = 4.0 л, · 
W= AU=-220 кал, Ы/= -366 кал. 
Изотермический проuесс: Т1 = Т2 = 244 К, V2 = 1 О л, W = -558 кал, AU == Ь.Н =О. 

2-11. Q = AU = 2593 кДж, Ы! = 3630 кДж. 
2-12. 4.4 кг воды; на 37 градусов. 
2-13. W=2.76 кДж, Q=Ы!=-29.46 кДж, AU= -26.7 кДж. 
2-14. v2 = 44.8 л, Vз = 34.0 л, т,= т2 = 546 К, Тз= 414 К, AUI-•2 =О, 
AU2...,.3 """'-1646 Дж, Ь.U3 _. 1 = 1646 Дж, Ы/1 --"2 О, 1:1112--"3 = -2744 Дж, 
Ыfз-+t :;:. 2744 Дж. 
2-16. с,.= 31.6 Дж·моль·•.к-•. 
2-17. }'казание. Воспользуйтесь выражением для работы (2.5) и уравнением 
адиабаты (2.6.а). 

2-18. Ь.U= 2531 кал, Ы/= 3123 кал. 



Ответы 

2-19. Ы1 =33.7 кДж, !!.И= 29. J кДж. 

2-20. р( V-b )r = const, у = (с,.+ R) 1 С V· 

2-21. [р+ :
2 
)·(V b)(C,·+lOtC,. = const. 

2-22. Т2 = 232 К; W = !!.И= -3.2 кДж, Ыf = -4.5 кДж. 
2-23. V2 = 1 1.8 л,р2 = 5.2 атм; W= !!.U = 4.13 кДж, Ы1 = 5.37 кДж. 

3 
2-24. а), б), в) !!.U = - R(T2 - Т1 ). 2 
2-25. W= -188 Дж. 
2-26. !!.И= -324.84 кДж·моль- 1 . 

3-1. bll= 125.4 ккал. 

3-2. !1rИ1°000 = 160.7 кДж·моль- 1 . 

3-3. l1rИ~98 56.4 кДж·моль· 1 . 

3-4. ArH;98 (N20s) = 13.3 кДж·моль- 1 . 

3-5. !J.гfJ.O = -32 кДж·моль·· 1 . 

3-6. ArH;98 (В2Н6) = 36.7 кДж·моль- 1 . 

§3 

3-7. ArH;98 (ZnS04) = -981.4 кДж·моль-1 . 

3-8. ArH;98 = -99.6 кДж·моль- 1 . 

3-9. drH;98 -225.2 кДж·МОЛЬ- 1 . 

3-10. ArH;98 (NazO) = -415.4 кДж·моль- 1 . 

3-11. !!.Н= 1167 кДж·моль- 1 . 

3-12. !J.rH ;98 = -55.84 кДж·моль- 1 . 

3-13. !J.rH;98 = -5.0 кДж·моль- 1 . 

3-14. d!J.И 1 dT= ACv. 
3-15. !!.СР = 3.216 Дж·моль- 1 ·К-1 . 

3-16. 8rH;00 {AI 20 3) = -1672.7 к,Дж·моль-1 . 

3-17. ArH~273 = 1800 кДж. 

3-18. АСр = -8.14 Дж моль- 1 ·К- 1 , l1Cv= -3.98 Дж·моль- 1 ·К- 1 . 

3-19. Arlf
0 =-2611.3 кДж·моль-1 . 

3-20. AJ/;98 = -492.6 кДж·моль- 1 . 

3-21. Е= 243.4 кДж·моль- 1 . 

3-22. AJ/;98 = 2.8 кДж·моль-1 . 

3-23. ArH;98 = 5525.3 кДж·моль-1 . 

3-24. Ar/1;98 =-28.3 кДж·моль-1 . 

3-25. А 1н;23 = -110.7 кДж·моль- 1 . 

3-26. ArH;98 = 29.9 кДж·моль-1 , llrH~98 =-3.5 кДж·моль- 1 . 

3-27. Аrн;98 О, llrH~98 -6.4 кДж моль- 1 . 

447 
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4-1. См. пример 4.3. 
4-3. Ssoo = 152.7 Дж·моль- 1 ·К- 1 • 
4-4. t:.S= 21.6 Дж·К- 1 • 
4-s. e:.s = 8.26 Дж· к-•. 
4-6. t:.S = 170 Дж·К- 1 • 

Ответы 

§4 

4-7. Т2 =:;; 184 К, V2 = 45.4 л, W = -1494 кал, t:..U = -1494 кал, !:..Н= -2484 кал, 
t:.S =о. 
4-8. ы; = 41.7 Дж-к-'. 
4-9. 6.S 246.8 Дж·К- 1 • 

. -1 
4-10. t:.S= 37.1 Дж·К . 

4-11. М~ а(р1 - р2 )+Ь( ~
2

- ~;)+с(~~-~;). 
4-12. а) t:.Sraз = nR Jn(p1/p2), t:..Soкp = -nR ln(p1/p2); 
б) t:..Sraз = nR ln(p/p;!), АS'окр = nRp (1/р,- 1/р2). 

т fL1 с !:.. н 1~"" с !:.. н 573 с 
4-13. S= f р(тв) dT+--.IШ_+ f р(ж) dT+ исп + f .::...J!J!:ldT-Rin2. 

о т т ПJ1 т т т кнп т т 
П.1 жкп 

4-1 S. S(T,p) = C1)nT- Rlnp + cons1. 
4-16. S( V) = R ln( V-b)- ai(T2 V) + const. 
4-17. S( V) = R (ln V- ЬIV- c/(2V 2

)) + const. 
4-18. М= R ln[(Vгb)/(ll'гb)]. 
4-19. t:.S -531 Дж·К- 1 • 

7'2 с 
4-20. Указание. Используйте соотношение: S(T2 ) = S(T1) + J _g_dT. 

т т 
1 

4-21. СН4(г> + 202(г) = СО2(г) + 2H20(r}. 

4-22. t:..rS~98 =-44.4Дж·моль-•к-'; t:..rs;73 =-50.9Дж·моль-'к-'. 

4-23. t:..U = 480.3 кДж, !:..Н= 514.8 кДж, t:.S = 1.4 кДж·К- 1 • 
4-24. дU = 90.7 кДж, t:..H""' 98.2 кДж, t:.S = 282.9 Дж·К- 1 • 
4-25. t:.Sсист = 27.4 Дж·К- 1 , t:..Soкp. = -6.94 Дж·К- 1 , !:..Sвсел = 20.46 Дж·К- 1 • 
4-26. 117.3 к. 
4-27. 649.7 к. 
4-28. Нет, нельзя. Указание: рассчитайте суммарное изменение энтроnии. 
4-29. Указание: JUIЯ ответа исnользуйте дифференциальные формы термическо
го и калорического уравнений состояния и закон Джоуля. 

4-30. П одсказка: сначала рассмотрите случай смешения равных количеств 
жидкостей. 

4-31. Да, при обратимом характере nроцесса. 

§S 

S-1. U=G-p(дGJ -т(дGJ . 
др т дТ Р 

S-2.a) (дU) =Т(д~) -р;б) (дU) =0. 
av т а1 ~-· av т 

S-3. р = const Т. 
S-4. 1/V; SIV. 

S-S. dS = }_dU + р dV; 
т т (as) 1 (as) =Р 

дU v = Т' дV и Т 



Ответы 

5·6. а) (дСv) = т(д
2 

~] 
дV т дТ v 

б) для газа Ван-дер-Ваальса С v не зависит от объема. 

5-7. Указание. Используйте соотношение СР = (дН/дТ)Р. 
5-8. р = dТIV; S =с+ ЫnТ + dlnV; Cv:= Ь; а= U0, d= R. 
5-9. Указание. Воспользуйтесь соотношением (дG!дТ)р = -S. 
5-IO.p R71V; U=(a-R)T+ Ио. 
5-ll.p(V,Т) = RTI(V-b)- a/V2

; U(V,Т) = F + TS = сТ- a!V + F0; а, Ь- параметры 
уравнения Ван-дер-Ваальса, с- изохорная теплоемкость. 

5-12. U(V) = -RT2B '(Т) 1 V + const. 
5-13. F(Т)- U0 = -аТ4/12, S(Т) == аТ3/3, И( Т)- U0 = аТ4/4. 
5-14. Р(Т)- U0 = -аТ4!3, S(Т) = 4аТ313, СJ{Т) = 4аТ3 • 
5-15. Указание. Используйте производные энтропии по температуре. 

5-17. !J.U = a!V1 - a/V2; Ы1 = Rть( 1 
-

1
-)-2а(-1 --

1 
) ; 

V2 - Ь V1 - Ь V2 V1 

M=Rln(V2 -b);ы· !J.U-Tf..S;!J.G Ж-Tf..S. 
v,-ь 

5-18. дН = -36.66 кДж, !J.U = -26.19 кДж, дР= 249.4 кДж, дG = 238.9 кДж, 
М:;; -27.72 Дж·К- 1 • 
5-19. а) дG = 3.65 Дж; б) дG = 2722 Дж. 
5·20. S'(H20(r)) = 196 Дж·моль-1 ·К- 1 ; р = 0.84 атм. 
5-21. S'(Н20<г>) = 196 Дж·моль-1 к-1 ; р = 1.15 атм. 
5-22. дG = 327 Дж·моль- 1 ,р = 0.90 атм. 
5-23./J.U -10.8Дж,Ыf 712.2Дж,М -0.036Дж·К-\!1F=О. 

5-24. дrG;98 (Н20(г)) = -228.5 кДж·моль- 1 , дrG;98 (Н20(ж>) -236.9 кДж·моль- 1 • 

5-25. дG0 = -22.2 ккал·моль- 1 • 
5-26. дСО=-31.2 ккал·моль- 1 • 

5-27. ilrG;73 = -78.5 кДж·моль-t, ArF5; 3 -69.0 кДж·моль-1 • Может. 

5-28. дrG;98 (NНз) ==-16.7 кДж·моль-1 ; дrа;00 (NНз) = -6.19 кДж·моль- 1 • 

5-29. дrс;33 = -6.09 кДж·моль-1 , дrFз~з = -3.32 кДж·моль- 1 • Может. 

5-30. дrс;73 = 24.4 кДж·моль- 1 , !1rF9; 3 = 16.3 кДж·моль- 1 • Не может. 

5-31.а)дG=-8.79Дж;б)дG -11.41 кДж. 

5-32. dp=J_dG+§_dT, (др) =:_,(др) = S 
V V дG 7. V дТ G V 

5-33. d =J_dH- Т dS (др) =.!_ (др) = Т 
Р v v ' ан s v' as н v 

5-34. dS = ]_dH _!::_dp; ( дS) =:_, (дS) = _!::_ 
т т ан Р т др н т 

5-35. а) дrG0 (Tz) = Т2 дrG 0(Tt)+(l- Т2 )дrН0 , 
Tl Tl 

о Т2 о ( Tz ) н о т. 1 Т2 б) !J.rG (T2)=-!J.rG (Tt)+ 1-- (дr - t!J.Cp)-TzдCP n-. 
~ ~ ~ 

449 



450 Ответы 

5-36. U(V) = const, Н(р) = (:) +const. 
ехр - -1 

RT 
5-37. U(V) = const. 
5-38. ~rG0= -121.04; -42.54; -28.30; -276.87; -6.53 ккал. 
5-39. -Wnoneзк = 817.9 кДж·моль- 1 (в реакции образуется Н20(ж))· 
5-40. -W= 107.48 Дж·моль-', -Wnoлmн = 107.32 Дж·МОЛЬ-1 • 
5-41. -W IIOЛ«JK = 6.1 кДж·МОЛI:· - 1

• 

5-42. G(p) = G(O) + р •v0 (1-exp(-pl р ")). 

§6 
6-1. Любое, см. пример на с. 89. в [4] к главе 2. 

6-2. Такой связи нет. дНнд=О, Шнeнд=-RT 2"f.xi(дlnyi) , тогда как 
i дТ Р,х 

знак отклонения от закона Рауля связан с тем, больше или меньше единицы ко-

эффициент активности. · 
6-4. р = 20.91 кПа,у(СС14) = 0.365. 
6-5. y(C2H48r2) = 0.803, x(C2H48r2) = 0.425. 
6-6.р=9.41 кПа,у(СН30Н)=О.741. 
6-7. р = 29.4 кПа,у(С6Н6) = 0.581. 
6-8. x(C6H5Br) = 0.409,y(C6H5Br) = 0.269. 
6-9.20.4 %. 
6-10. 3.4·10-З МОЛЬ·КГ- 1 • 
6-11.67% N2 и 33%02• 

6-12. 2.3·10-3 к. 
6-13. 4.01·104 Торр. 
6-14. аА = 0.499, ам = 0.668, 'УА= 1.247, Ум= 1.113. 
6-15. 

х(этанол) о 0.2 0.4 
у(этанол) - 2.045 1.316 

у( хлороформ) 1 1.110 1.333 

6-16. 

x(CS2) о 0.2 0.4 
у( CSz) - 2.731 1.845 

у( ацетон) l 1.054 1.235 

6-17. 

х(н-пропанола) 0.2 0.4 
з-н Рауля 

а(Н20) 0.918 0.912 

y(HzO) 1.147 1.519 

а(н-пропанола) 0.624 0.652 

у( н-пропанола) 3.121 1.629 
3-н Генри 

а(н-пропанола) 0.054 0.056 
у( н-пропанола) 0.27 0.141 

6-18.26.01 СМ3·МОЛЬ- 1 , 27.00 СМ3·МОЛЬ- 1 • 
6-19.570 см3 и 461 см3 • 

0.6 
1.384 

1.672 

0.6 0.8 1.0 
1.068 0.982 1 

1.627 1.854 -

0.8 1.0 
1.122 1 

2.756 -

0.6 0.8 

0.836 0.565 
2.090 2.823 

0.714 0.817 
1.19 1.022 

0.062 0.071 
0.103 0.088 



6-20. 886.6 СМ3 • 
6-21.56.2 см3·моль- 1 • 

Ответы 

6-22. 17.99 СМ3·МОЛЬ-I И 56.77 СМ3·МОЛЬ-1 • 
6-23. V(см3 ·моль-1 )= 18.079-0.1094·m312

• 

6-24. V(Mg2S04) =-1.39 см3·моль- 1 , V(H20) = 18.02 см3·моль-1 • 
6-25. а) 1:1, б) 43:50. 
6-26. 0.17 м. 
6-27 . .1JJ. = -3.53 кДж·моль- 1 ; р = 212 Торр. 

6-28. Jlt = Jl~ + RTln(l- х) + x 2 (g00 + g 10(2x -1)), 

(
x

2
(g00 + g 10(2x-l)J 

Yt = ехр RT . 

6-29. J.l.t = Jl~ + RTin(l- х) + x 2g 01T, JJ. 2 = JJ.2 + RTinx + (1- х) 2 g 01T. 

у 1 =exp{x 2g~ 1 }, у 2 ==exp{(J-x) 2 g~1 }, где g~1 =g01 1R. 

6-30. ~2 = ~; + RТin х +(1- x)2(g00 + g01Т), у 2 = ехр( (l- х)'(~~ + KotT)) . 

6-31.-1.16 кДж (моль раствораГ 1 ; -4.64 кДж. 

6-32. JJ.л = Jl~ + RTlnx + (l-x) 2 gRT, JJ.в = JJ.~ + RTJn(l- х) +x 2gRT. 

6-33. lny 1 = 2a[inx1 - 2(х1 -1)+ 0.5(х[ -t)J. 

6-34 • .1JJ.2 = RЛnx+ (1 -х)2·(-56.334 + 8.25l·x). 
6-35. 10.8 1\Дж·МОЛЬ-1 • 
6-36. 24.8 КГ·МОЛь- 1 • 
6-37. 719 Па, 73.4 мм. 
6-38. 26.9 атм. 
6-39. 7.7 атм. 
6-40. 14.0 кг·моль-1 • 
6-41.0.86 для метанола, 3.76 для хлороформа. Хлороформ. 
6-42.-3° с. 
6-43. 8. 
6-44. а) 2307 Па, б) 4.79 атм, в) -0.372° С, г) 100.103 °С. 
6-45. 7. 
6-46. М= 129 г· моль -l, М эксп = 258 г-моль -J. Кислота в растворе димеризована. 
6-47. 3. 
6-48. 141 кг·моль- 1 • 
6-49. 65 КГ·МОЛЬ-I. 
6-50.42 кг·моль- 1 • Нативная альдолаза содержит четыре полипептидных цепи. 

§7 

7-1. Компоненты- АВ, В2С, А3В2 или AzB2, В2С, А3В2• 
7-2. а) Число компонентов - 2, независимых реакций - 1; б) число компонен
тов- 2, независимых реакций - 2. 
7-3. а) 2, al) 3, а2) 4; б) 1, бl) 2, б2) 3. 
7-4. 700 К-твердый Ge, 1500 К- жидкость. 

7-5. 500 К- красный Р, 1300 К- белый Р, черный. 

7-6. р = 3700 атм. 
7-7. 50 к. 
7-8. р = 0.032 атм 
7-9. 233.5 °С. 
7-10. 8.6 °С. 



452 

7-11.-19.344 °С. 
7-12. 65.4 °С. 

Ответь• 

7-13. llиcпfr = 28.40 кДж·моль-\ 34.9 °С. 
7-14. 29.9 °С. 
7-15.llcyблfr = 27.6 кДж·моль-1 • 
7-16. llиcпfr = 20.8 кДж·моль- 1 , 260.0 К. 
7-17. llиcпfr = 34.08 кДж·моль-', 350.4 К. 
7-18. llиcnlF = 48.5 кДж·моль-t, 216.3 °С, 99 кДж·моль-•к-•. 
7-19. llиcnl:F = 30.1 кДж·моль- 1 ,р(298 К)= 0.21 атм, р{333 К)= 0.751 атм. 
7-20. 1.25 Торр. 
7-21. 73 ос 
7-22. 38.5 кДж·моль- 1 • В паре присутствуют молекулы димера. 
7-23. 196 К,р =11.1 Торр, tlrulfD = 8.53 кДж·моль- 1 • 
7-24.337.3 К,р = 1145 Торр, tlnлfr = 20.07 кДж·моль- 1 • 
7-25. 170.2 К, р = 1217 Па, tlru/fD = 9.11 кДж·моль -•. 
7-26. 280 К, р = 5260 Па, tln111-:F = 10.48 кДж·моль- 1 • 
7-27. 306.6 К, р = 0.91 Торр, tlnл!-r = 13.1 кДж·моль- 1 • 
7-28. 136 °С, llиcпfr = 42.8 кДж·моль-1 , llиcпl:F{298 К)= 56.4 кДж·моль- 1 • 
7-29. 356.5 °С, llиcnl:F "=' 59.1 кДж·моль- 1 • 
7-30. а) р = 16 атм, б) р 14 атм. 
7-31. 365.4 к. 
7-32. 7.6%. 

7-33. с v = пларс V,nap + пжидС V,жид + nnapн( tl;~H -1). 

7-35. d ln V = J..(l- tlислН). 
dT Т RT 

7-36. а) (дtlН) = tlC Р, б) d(bll) tlC PdinT 
дТ dG=O Т 

§8 
8-1. Воспользуйтесь условием фазового равновесия. 
8-2. Тэrп = 214.27 К, Хэвт = 0.279. 
8-3. Тэвт "=' 391.19 К, Хэвт = 0.372. 
8-4. Тэат = 828.51 К, Хэат = 0.90 1. 
8-5. Диаграмма типа «сигара». 
8-6. Диаграмма типа «сигара». 
8-7. Диаграмма типа «сигара». 
8-8.0.137 МОЛЬ·КГ-\ 
8-9. х2 = 0.365, х2 = 0.516. 
8-10. х2 =z 0.298. 
8-11. х2 = 0.011. 
8-12. 251.5°С. 
8-13. 128 г на 100 г бензола. 
8-14. Воспользуйтесь условием фаз. равновесия. 

8-15. Коо >о, т= кооО)- 2х). 
-х 

Rln-
x 

8-16. g00 = 5000 при 300 К, g00 = 6650 при 400 К. 

8-17. т = Rb А - g 00 • х 2 

Rал 



8-18. х = 0.3575, Т= 348.2 К. 
8-19. х = 0.455, т== 342.2 к. 

ОтветЬJ 

8-20. При Т1 во всем интервале составов устойчива фаза 12; при Т2 в области, бо
гатой А устойчива фаза 11, в области, богатой В 12• 

8-21. При составах х 1 и х3 система однофазна, при х2 - двухфазна. 

8-22. При Tz. (д2G) 
8-23. Указание. Воспользуйтесь условием -

2
- > О • 

дх 1' 
.р 

8-24. Да. 
8-25. Рассчитайте энергию Гиббса реакции распада фазы АВ2 на АВ и АВ3 • 
8-26. Да. 
8-27. а) Соединение Li7Si3, б) соединение Li22Si5 и кремний. 
8-29. а) Смесь ZrB2 и В, б) ZrB 12• 

9-1. 12.5%, 54 атм. 
9-2. кр = 2.02·1 о-з. 
9-3. 0.674. 
9-4. 0.351 бар. 
9-5. кр = 1.62·1 о-з. 
9-6. 18.0 бар. 

§9 

9-7. m(HI) = 9.65 r,p(HI) = 1.46 бар,р(12) = 0.03 бар,р(Н2) = 1.21 бар. 
9-8. КР = 2.24. 
9-9. 23 l бар. 
9-10. !Jч.G = -14.43 кДж·моль-1 , в сторону образования NH3• 

9-11. а) Уменьшится; б) увеличится; в) не изменится; r) уменьшится; д) увели
чится. 

9-12. х8 = 0.904, х1 = 0.096, т8 = 19.44 r, т1 == 2.06 r. 
9-13. 8rG0 = 17.0 кДж·моль- 1 , 0.79 бар. 
9-14. 30.1 бар. 
9-15.97%. 
9-16. 1.8%, 0.022 бар. 

9-17. а) Кр(298) = 4.54·10-31
; ~rH~98(C1F3 ) = -126.4 кДж·моль- 1 ; 

~rS~98 = 267.1 Дж·МОЛЬ- 1 ·К- 1 ; ~rG~98 = 173.1·103 Дж·МОЛЬ- 1 ; 

б) Кр(573) = 9.59·10-10
; ~rH~73 (CIF3 ) = 127.4 кДж·моль-1 ; 

~rS~73 = 272.1 Дж·моль-•-к-•; ~rG~73 = 98.9 ·1 03 Дж·моль- 1 ; 
2. V= 50.2 л. 

9-18. ArH;98 =-91.8 кДж·моль-•, ~rS~98 =-198.1 Дж·моль-1 ·К·t, 

/J.rG;98 =-32.7кДж·моль-
1 ; ~rfl~00 =-107.4кДж·моль-

1 , 

Ars;00 = -225.4 Дж·моль-•.к·•, ~rG~00 = +72.9 кДж·моль·'; 

/J.rH~300 == -112.4 кДж·моль-1, ~rS1°300 = -228.0 Дж-моль 1 -К- 1 , 

ArG~300 = +184.0 кДж·моль-1 • Мольнаядоля аммиака: 

298К 800К 

1 бар . 0.937 1.35·10-3 

10 бар 0.980 0.013 

9-19. Хд = 0.087, х8 = 0.370, Хс = 0.195, х0 = 0.348, Кр = 0.324, 
/Jч.G0 = 2.80 кДж·моль- 1 • 

1300К 

6.53·10-5 

6.52·10-4 
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Ответь• 

9-20. Хд = 0.178, х8 = 0.031, Хс = 0.116, х0 == 0.675, КР = 9.60, 
AcG0 = -5.60 кДж·моль-1 • 

9-21. llrGo(T') = llrGo(T) +(Т- T')llrSo + ах 1 + Ьх2 + сх3 , 

где х 1 =Т'- Т- T,fn Т', х2 = 0.5(Т' 2 - Т 2 )- Т'(Т'- Т), 
т 

хз =-1 _ _!__ T'(_l ___ l )· 
Т' Т 2 Т' 2 т 2 

9-22.!1/fD =+53 кДж·моль- 1 , ДНО= -53 кДж·моль·'. 
9-23. КР = 0.0196, КР = 0.1794, ДНО= 154 кДж·моль- 1 • 
9-24. llrНO = 79.60 кДж·моль- 1 • 
9-25. ДG0 = 9.37 кДж·моль- 1 , Д1:fО = 2.77 кДж·моль- 1 

и ДSО = -16.5 Дж·К- 1 -моль- 1 • 
9-26. а) Кр == 9.24; 
б) ДG0 = -12.9 кДж·моль- 1 ; 
в) ДНО== 161.5 кДж·моль-1 ; г) ДSО = 249 Дж·моль-1 ·К- 1 • 
9-27. КР = 1.66·10-5

• 

9-28. ДG0 = 9.2 кДж·моль-1 ; м=-53.52 кДж·моль-1 ; 53 и 4 молекулы АТФ. 
9-29. 

.N't f1r(;O', ккал·моль-• Ar(;O", ккал·моль-1 

1 +0.55 
2 -5.64 
3 -51.3 
4 -5.36 
5 -7.7 
6 +5.6 
7 -0.88 
8 -37.7 
9 -273.30 

9-30.llrG0 = -7.0 кДж·моль-'. 
9-31. АсНО = -86.0 кДж·моль- 1 , ДSО = -239.1 Дж·моль- 1 ·К- 1 • 
9-32.86%. 
9-33.llrНO = 4270 Дж·моль-\ АсНО = 4538 Дж·моль-1 • 

+3.28 
-5.64 
-51.3 
-5.36 
-7.7 
+4.3 

-0.88 
-35.9 

-277.67 

9-34. а) 122.9 кДж·моль- 1 , б) количество нативной формы в 27 раз превышает 
количество денатурированной. 

9-35.llrG = -68.9 кДж·МОЛЬ-1 • 
9-36. Ка= 3 .81·1 о-3 , 6.29·1 о-9 • 
9-37.llД = -13.6 кДж-моль-\ равновесие смещено в сторону продуктов реакции. 

10-1. V= 12.5 л. 
10-2. 361.7 м2 • 
10-3.0.129 г. 

§ 10 

10-4. Уравнение Фрейндлиха V= kpc, с= 0.89, k = 0.293. 
10-5. Уравнение Ленгмюра; KL = 7.3·103 л· моль-\ am = 2.6·10-5 моль·r- 1 • 
10-6. К= 1.6·103 л·моль-', am = 6.56-10-s моль·r- 1 • 
10-7. е= о.76О, о.856, о.897. 
10-8. е= 0.875, 0.872, 0.868 при рН = 8.7, 9.5, 10.5 соответственно. 
10-9. с= 5·10-о М: е= 0.009 (антрацен), 0.053 (пирен); 
с 1·10-5 М: е= 0.018 (антрацен), 0.101 (пирен). 
10-10. Уравнение Арановича, am 1.14 МОЛЬ·КГ- 1 • 



10-11.-34.5 1\Дж·МОЛЬ- 1 • 
10-12.-22.5 кДж·моль- 1 • 
10-13.-21.5 1\ДЖ·МОЛЬ- 1 • 
10-14.7.5 кДж·моль- 1 • 

Ответь• 

10-15. 747.1; 1029.1; 1178.6; 1318.8 м2·г- 1 • 
10-16.3.5 м2·г· 1 • 
10-17.0.52 МКМОЛЬ·М-2, 1.63 МКМОЛЬ·М-2 • 
10-18.3.51 МКМОЛЬ·М-2, 4.67 МКМОЛЬ·М-2• 

11-1. 0.594. 
11-2.0.163 МОЛЬ·Л-1 • 
11-3. 0.67. 

§ 11 

11-4 2 2 3 3 2 2 27 4 4 • т 1±, 4т 1±, т 1±, т 1-r. 

11-5. 0.00634. 
11-6. 7.44 · 10-5

• 

11-7.a.t=0.139;a=3.74·10-4. 
11-8.0.90 моль·кг·'. 
11-9. 0.320 моль-кг·'. 
11-10. 0.05 МОЛЬ·КГ- 1 • 
11-11. 0.02 МОЛЬ·КГ- 1 • 
11-12. 0.06 МОЛЬ·КГ- 1 • 
11-13. 2.73 г. 
11-14. у (К+)= 0.895; у (AI3+) = 0.367; у (SO/-) = 0.641. 
11-15. у (Са2+) = 0.695; у (СГ) = 0.913; У±= 0.834. 
11-16. у (Са2+) =у (SO/-) =У±= 0.657. 
11-17. 1.4%. 
11-18. 1·104 %. 
11-19. 0.905. 
11-20. 2.25·10-9 моль·кг· 1 • 

12-1. 5.5·10·-<> См·м-1 • 
12-2. 138.3 См·см2·моль- 1 • 
12-3.387.9 См·см2·моль- 1 • 
12-4. 2.0·10-2 См·м2·моль- 1 • 
12-5. 8.10·10-6 моль· л- 1 • 
12-6. 0.3 19. 
12-7. 0.82; 0.0028. 
12-8.3.5 ·10-4 м-с-1 • 
12-9. 5.2·10-5 м-с-1 ; 193 с. 
12-10. 0.097. 
12-11. 116.7 См·см2·моль· 1 • 
12-12.390.7 См·см2-моль-1 ; 1.75·10-5

• 

§ 12 

12-13. r = 2.0 А; Л0 = 2.7·10-2 См·см2·моль- 1 • 
12-14. 19.9 См·см2·моль- 1 ; 191.1 См·см2·моль-1 • 
12-15. к= 0.1264 См·м- 1 ; x(Na+) = 2.46 мм; х(СГ) = 3.75 мм. 
12-16. r = 2.5 А; n(H20) = 5. 
12-17.0.179 моль·л- 1 ; 2.737·10-4 См·м2·моль· 1 • 
12-18. К= 1.75·10-7 моль·л- 1 ; рН = 5.29. 
12-19. сх = 0.125; [Н+]= 1.22·1 0-4 моль·л- 1 ; Л0 = 330.7 См·см2·моль- 1 • 
12-20. К= 5.6·10-4 моль·л- 1 ; сх = 0.09; [он-]= 5.6·10-з моль·л- 1 • 
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13-1. Е'= -0.036 В. 
13-2. 1.77·10-10

, 1.33·1 0-5 МОЛЬ·КГ- 1 • 
13-3. 2.63·] 0-IS, 8. 70·] 0-S МОЛЬ· КГ-!. 
13-4. +0.12 в. 
13-5. 1.66·106

• 

13-6. 6.75·10-13
• 

13-7. 1 .48; 49.0; 8.0·1016
• 

13-8. 0.84. 
13-9. 2.04. 
13-10. На 4.5%. 
13-11. 0.0296 в. 
13-12. -0.4141В. 
13-13.-0.187 в. 
13-14. М= +7.7 мВ. 
13-15. +1.143 В. 
13-16. У±= 0.756. 
13-17. F;o = 1.086 в. 
13-18. Е= 1.250 В. 

§ 13 

13-19. Д.G=-44.0 кДж·моль-\ Д.Н= 53.8 кДж·моль- 1 ; ДS 328 Дж·моль-'·К-1 • 
13-20. дrН=-217 кДж·МОЛЬ- 1 • 
13-21. дr5=-18.75 Дж·моль-'·К- 1 • 
13-22. дrG0 = 6.88 кДж·моль- 1 ; дrНО =- 21.2 кДж·моль-1 ; 
д,SО =-48.1 Дж·моль- 1 ·К- 1 • 
13-23. Д.Н =-209.7 кДж·моль-1 ; Д.S= 6.43 Дж·МОЛЬ-1 ·К- 1 • 
13-24. Е= 1.018 В. 
13-25. Е= 0.4910 В. 
13-26. рН 1 = 7.37, рН2 = 6.93. 
13-28. дrG0' = -28.9 кДж·МОЛЬ- 1 • 
13-29. к= 3.6·1038

• 

13-30. Д.G0' = -108.4 кДж·моль .. 1; а), б)- направление процесса не измешпся. 

§ 14 
14-1. w 6! 1 (2!2!2!) = 90. 
14-2. Г( Е) = j(3N)·(2mE)3

N
12

• v"', где j(k)- объем k-мерного шара единичного ра
диуса:j(k) = (27t)m/k!! при четных k,j(k) = 2(2nik-J)I2/k!! при нечетных k. 
14-3. 0.619. 
14-4. Т= 1248 К. 

14-5. а) (Е)= О; б) (Е)= 3Е/4. 

14-6. (Еэл) = 475 см- 1 • 

14-7. (Еэл)= 761.5cм .. 1;No/N 0.334. 

14-8. N0 1 N = 0.701, N1 1 N = 0.238. 

14-9. (Еэл) = 129.4 см- 1 • 

14-1 О. Е0 =О, Е1 = kT 1n3, Е2 = kT ln5. 
14-11. Еа.- Е13 = 1430 Дж·моль-1 • 
14-12. Е,< (Е). 

14-13.337 М·С- 1 • 
14-14. 1200 М·С- 1 • 
14-15. 378 К. 
14-16. 1600 м-с- 1 • 



Ответь• 

14-17.363 м-с- 1 • 
14-18. 0.467. Не зависит. 
14-19. (Екин) = 3kT 12. Не равна. 

§ 15 
15-1. Sm ""'R ln2 = 5.76 Дж·К-'·моль· 1 • 

3R 3 
15-2. Sm(E,V)=const+-lnE+RinV; E=-RT. 

2 2 

( ЗN ) ~ 3Nk 15-3. S(E,V) = const + 2 -1 kln Е +3NklnV ~ const +-
2
-tnE +3Nkln V. 

NЕ-и и 
15-4.а) n0 = , n1 =-.6) S=k(NJnN-n0 lnn0 -n11nn1). 

Е Е 

Е NE 
в) Т= ( NE ) ; Т< О при 2 <и < NE. 

ln --1 
и 

ts.s.·Q-~ [ 2~:,*т)'" 1. 

15-6. 'Гrюсr ~ 1 о-20 к. 

15-7.Q=1+2ехр(-.5__),и-и0 = 2
N(E ). 

kT 2+ехр EfkT 

15-8. и - и о = 3NkTI2; F - и о = const· Т - (3NkTI2) lnT - NkT ln V - akTN 21 V; 
S = S0 + (3Nkl2) lnT + Nk lnV + akN 2/V; р = NkТIV- aN2kT/V 2

• 

15-9. 1) Z(7):.... Та; 2) Z(7)- тР. 
15-10. 1) Z(V)- VN; 2) Z(V)- (V-Nb(exp[N 2a 2/(kTV)] (а и Ь даны в расчете на 
одну молекулу). 

15-11. (дU!дV)т= Т(др/д1)v р; (дS/дV)1·= (др!д1)v. 

15-12. W== -kTJn Z(T,Vz). 
Z(T,V1) 

15-13. Qпocr(02) = 7 .51·1 030
• 

15-14. Qкол(12) = 4.41. 
15-15. Qк0л{СО2) = 6.77 (основной вклад вносит колебание ro 2). 

15-16. Qвращ(F2) = 108. 
15-17. Увеличится. Указание: если один из двух уровней энергии увеличивает
ся на е, а другой на такую же величину уменьшается, то еумма по состояниям 

увеличивается при любом Е. 

15-18. N0 1 N = 0.795. 
15-19. а) 1.2% о-Н2 и 98.8% п-Н2; б) 49.7% о-Н2 и 50.3% n-H2; в) 72.9% о-Н2 и 
28.1%n-H2• 

15-20.a)J=7,б)J= 13. 
15-21. Т= 230 К. 
15-22. Т= hcBJ(J+ 1) 1 k. 

15-23. ( Евращ) kT . 

15-24. (Екол) = ( (() ) . 
ехр ro/ kT - 1 

При низких температурах (Екол) ~ roexp( -ro/ kT), при высоких температурах 

(Екол) ~ kT. 
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15-25. а) Е1 = 2Е2, cr1 2cr2• б) Q1 = 1 + 2ехр( -2е:/ kT) + ехр( -4Е/ kT), 

Q2 = 1 + ехр( -2е/ kT) == Q1
112

• (Е1 ) т-ос 2Е. 

15-26. Zкооф = Jl"'. 
15-27. Зависит для всех систем, кроме идеального газа. 

15-28. Z = n! bN · ех [aN(N - 1)]. 
кооФ (n- N)!N! р kTV 

15-29. Справедливо. 
15-30. Указание. Достаточно рассмотреть систему из двух уровней. 

15-31. Qосц = 21tkT . 
ro 

16-1. Srюcr(CI2) = 161.5 Дж·моль-'·К- 1 • 
16-2. Sпост(О2) = 148.6 Дж·моль- 1 ·К- 1 • 
16-3. Sвращ(СО) = 51.0 Дж·моль·•.к-•. 
16-4. Sвращ(НВr) = 36.7 Дж·моль-•.к-•. 
16-5. N02. 
16-6. s • .,.

111
(0z) = 48.1 Дж·моль-•-к-•. 

16-7. S11.,.111
(CO) = 47.1 Дж·моль-•.к-•. 

16-8. Sвращ = 37.3 Дж·моль-•.к-•. 

§ 16 

16-9. Sкол(298) = 0.543 Дж·моль-1 ·1С 1 , Sхол0273) = 8.37 Дж·моль-•-к-•, 
Сv..кол(298) = 1.99 Дж·моль·•.к-1, Сv.кол0273) = 7.61 Дж·моль-•-к-•. 
16-10. Т= 298 К: Qвращ = 1 16.2, Sвращ = 47.85 Дж·моль-•.к-•, 
СJ',вращ = 8.314 Дж·моль·•.к-•; Т= 1273 К: Qвращ = 496.5, 
S,"_111 = 59.92 Дж·моль-•-к-t, Сv..а~ащ = 8.314 Дж·моль-•-к-•. 
16-12. Т= 298 К: Qпост = 5.54· 10 °, Sпост = 154.1 Дж·моль-'·К- 1 , 
Cv.,nocт = 12.47 Дж· моль -•.к-•; Т= 1273 К: Qпост = 2.09·1 032

, 

Snocт = 184.3 Дж·моль-•-к-•, Cvnocт = 12.47 Дж·моль-•-к-•. 
16-13. S = 154.7 Дж·моль·•.к-•·, И- U0 = 3716 Дж·моль- 1 , 
Н- И0 = 6194 Дж·моль-1 , F- U0 = -42.4 кДж·моль- 1 , 
G- Ио = -39.9 кДж·моль-1 • 
16-14. S(HCI) = 182.3 Дж·моль·•.к-•. 
16-15. S= Sпост + Sаращ + Sкол = 266.1 Дж·моль-•.к-•, U- U0 = 13.4 кДж·моль- 1 , 
Н- И0 = ]7.6 кДж·моль-1 , F- U0 = -119.7 кДж·моль-1 , 
G- И0 =-115.5 кДж·моль-1 • 
16-16. Cr.m(CO) = 7/2 R, Cp.m(C2H4) = 4R. 
16-17. Cv,m(HCI) =" 512 R, Cv,m(NOz) = 3R. 
16-18. Cv,m(H20)- Cv,m(C02)- R/2 (Н20- нелинейная молекула, СО2 - линейная 
молекула). 

16-19. Cv.m(N20) > Cv.m(C02) за счет низкочастотного колебания 
v2 = 588 см-•. 

16-20. Cv.m = 3R, Sm = ЗRin(_I_)+ ЗR. 
т кол 

16-21. Сv.эл(NО) = 0.688 Дж·моль-1 ·К- 1 • 
16-22. S(02) > S(H2). 
16-23. кр = 5.50· ю-9• 
16-24. кр = 4.27·1 o-'s. 
16-25. Кр= 3.81·1019 

16-26. КР = 58.7. 



Ответьr 

16-27. Указание. При высоких температурах отношение сумм по состояниям 
определяется отношением масс и приведеиных масс молекул, которое равно 1. 
16-28. Н2: r0 = 0.276 нм, с= 0.413 Дж·моль- 1 ·нм6; 
Не: r0 = 0.266 нм, с= 5.16·10-2 Дж·моль- 1 ·нм6 • 

kT ( Nb) aN
2 

Nb Na 
16-29. р=-ъ1n •-v -JIТ, в2 =2 - kт. 

16-30. в1(Т) = Zл~А "
3 

( 1- {а' -•}[ ехр( k~ )-1 ]). Уравнение состоянио: 
pVm = l + 2тrN дО'з (•- {аз -t}[exp(~)-t]J. 
RT 3V,n kT 

16-31. Указание. Продифференцируйте (16.26) по температуре. 

16-33. 0 j = ' i = 1 ' 2. 
1 + КцРI +к L,2P2 

16-34 . ...!!_=К L нд nRT ехр(- Рп) ,....., К L ндР(l- РР ) , где давление описыва-
1-0 · V V · 2RT 

ется уравнением состояния (16.25), а параметр неидеальности р относится к 
одному молю газа. 

§ 17 
17-3. а) 2; б) 3. 
17-4. а) Порядок реакции; б) скорость реакции, константа скорости, стехиомет
рический коэффициент. 

17-7. Может в случае сложной реакции, включающей обратимые стадии. 
17-8. Прямой- в 3 раза, обратной- в 9 раз. 
17-9.2.10 МОЛЬ·Л- 1 ·С-I И 3.15 МОЛЬ·Л- 1 ·С-1 • 
17-10. 1.065 МОЛЬ·Л- 1 ·С-I И 1.704 МОЛЬ·Л-1 ·с- 1 • 
17-11. [kJ) = С- 1 , (k1J) = Л·МОЛЬ- 1 ·С - 1

, [k111) = Л2·МОЛЬ-2·с- 1 • 
17-12.3/2. 
17-13. Второй порядок по метану, минус третий- по водороду и общий минус 
первый порядок. 

17-14. 4.0·1 0-S бар-1 ·с-1 • 

17-15.r = k( пр- Ро )n 
n-1 

17-16.б). 

17-17. r = 2.39·) 0-9 МОЛЬ·Л- 1 ·с- 1 . 
17-18. k = 4.5·10-5 Л·МОЛЬ- 1 ·с- 1 • 
17-19. k = 2.0·104 Л·МОЛЬ- 1 ·С- 1 , r 8.0·10--6 МОЛЬ·Л-1 ·с- 1 • 
17-20. В 6.0 раз. 
17-21. [А]0 1 [В]о = 2 : 1. 
17-22. k = 7.31·10-5 с-1 • 
17-23. k= 1.0·10--6 Л·МОЛЬ- 1 ·с- 1 • 
17-24. r = 9.36·10--6 МОЛЬ· Л-! ·С- 1 • 
17-25. а) r0 = k[C12H120 11 ] 0 = 1.76·10-3 МОЛЬ·Л-1 ·мин-1 ; б) r = 1.52·10-3 МОЛЬ·Л- 1 ·мин- 1 ; 
B)r= 1.29·10-3 МОЛЬ·Л- 1 ·МИН- 1 • 
17-26. а) r0 = 2.50·10-3 моль·л-1 ·мин- 1 ; б) r = 2.32·10-3 моль·л-'·мин- 1 ; 
в) r = 2.06·10-3 моль·л-'·мин-1 • 
17-27. а) 3/2; б) 5/2. 
17-28. а) 3/2; б) 1. 
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1 
18-1. т х = --ln(1- х). 

k 
18-2. 90 мин. 
18-3. Больше 197 лет. 
18-4. 53.8 cyr. 
18-5. 1 5.1 ч. 
18-6. а) 0.641 мг; б) 0.178 мг. 
18-7. 15%. 

Ответы 

§ 18 

18-8. т 112 = 5. 70 ч. а) р = 501.5 Торр; б) р = 515 Торр. 
18-9. с= 0.0099 М; т112 = 5.55 лет. 
18-10. k = 0.0500 М·с- 1 ; т 112 = 4.00 с. 
18-11. Пересекуrся. Координаты точки nересечения: (1/k, 0). 
18-12. р = p0·[2-exp(-kt)]. t = ln2/ k. Степень протекания- 50%. 

18-13. р = Ро (1 + 1 
) . t = 2RT 1 (p0k). Степень протекания- 2/3. 

2 1 + p 0kt 1 RT 
18-14. а) О; б) 25%; в) 33.3%; г) 37.8%. 
18-15. Через 1 ч:рд = 0.5 бар,р8 = 0.25 бар,робщ = 0.75 бар. 
Через 2 ч: рд = 0.33 бар, р8 = 0.33 бар, Робщ = 0.66 бар. 
Через 3 ч: Рл = 0.25 бар, Рв = 0.375 бар, Роощ = 0.625 бар. 
После окончания реакции: Рл О, Рв = 0.5 бар, Роощ = 0.5 бар. 
18-16. а) 6.25%; б) 14%; в) О. 
18-17. Реакция первого порядка. 
18-18. Через 26.3 мин. 
18-19. 2.57·10-4 с. 
18-20. 3.8 мин. 
18-21. 7.4 мин. 
18-22. а) 4.0 мин; б) 97 с. 
18-23. k = 0.248 Л·МОЛЬ- 1 ·МИН-1 • т 112(д) = 42.8 МИН; 1: 112(8) 123 МИН. 
18-24. k = 0.302 Л·МОЛЬ- 1 ·МИН-!. 
't'Jtz(A) = 51.0 мин; т 112(D) = т 112(В) = 't'112(C) = 39.0 мин. 
18-25. k = 0.087 сут- 1 • 
18-26. k = 0.049 м-2·МИН-I. 
18-27. т 112 = 25.0 мин; k = 2.77·10-2 мин- 1 • Q = 214 кДж. 
18-28. а) Кривая концентрации имеет перегиб, а кривая скорости - максимум; 
б) кривая концентрации и кривая скорости- монотонные. 

18-29. х=а· exp((p+a)·kt]-t. 

ехр [ ( р + а) · kt J + ~ 
р 

Максимум скорости достигается, когдах =(а р)/2. 

18-30. kt = 1 ln (р+х)·а + 2х 
(а + 2 р) 2 (а - 2х) · р а· (а + 2 р) · (а - 2х) 

Максимум скорости достигается, когда [А] = 4[Р], т.е. 

1 { а 1 2р} а 2х = 4(р+х): tmax = ln-+--- . 
k·(a+2p) 2 4р 2 а 

18-31. kt = 1 ln (р+х)·а + х 
(а+ р) 2 (а-х)· р р·(а+ р)·(р+х) 

Максимум скорости достигается, когда 2[А] = [Р], т.е. 

р+х 2(a-x):tmax= 
1 

{tn
2

a _ _!_+~}· 
k·(a+p) 2 р 2 р 



Ответы 

18-32. При ~v =О, х = 1-ехр(- ~; 1). 

18-33. -(~v · х+ (t + ~v)ln(l-x)) == kpp l. 
RT 

§ 19 

19-1. Второй порядок, k = 0.040 л·моль- 1 ·с- 1 • 
19-2. n = 3. 
19-3. n::::: 2. 
19-4. r = k·[AJ[B]2

• 

19-5. Второй порядок по А, первый- по В. 

19-6. Первый порядок по HgC\2, второй- по С20/-. 
19-7. Первый порядок по СН3СОСН3 , первый- по Н+, нулевой - по 12• 

19-8. Первый порядок по BBr3, первый- по PBr3, нулевой- по Н2• 

Ел 186 к:Дж·моль- 1 • 
19-9. Первый порядок. k = 0.0669 мин- 1 • 
19-10. Первый порядок. k= 3.51·10-3 мин- 1 • 
19-11. Первый порядок. k = 8.60 с- 1 • 
19-12. n"" 2. 
19-13. Первый порядок. k = 0.351 мин- 1 • т112 = 1.97 мин. 
19-14. Первый порядок. k = 0.0336 мин· 1 • 
19-15. Второй порядок. k = 2.37·107 л·моль- 1 ·с- 1 • 
19-16. Второй порядок. k = 0.0596 л·моль- 1 ·мин- 1 • m(NH4CNO) = 2.93 r. 
19-17. n = 1. 
19-18. n = I .5. 
19-19.n= 1.5. 
19-20. n = 1. 7. 
19-21. n -1, k = -{).709 Па2·с- 1 • 

20-1. 39 ос. 
20-2. 1.9. 

§20 

20-3. а) 85 к:Дж·моль .. 1; б) 920 к:Дж·моль- 1 • 
20-4. а) 349 К; б) 270 К. 
20-5.47 ч. 
20-6. В первом случае. 
20-7. Enp- Еобр = !ilfnp• 

20-8. В а 15 раз. 
20-9. Е= Е1 + Е2 - Е3 ; А= А 1 ·А/А3 • 
20-10. k1 4.6·10-2 мин-\ k2 = 1.7·10-1 мин-1 ; Ел= 90 кДж·моль-1 • 
20-11. 42 °С. 
20-12. 17 °С. 
20-13.А = 8.00·1010 с- 1 • 
20-14.k:::=0.47 л·моль- 1 ·с··l. 1'=481 К. 
20-15. Ел= 214 кДж·моль-\ k = 0.165 л-моль-1 -мин- 1 • 
20-16. Ед = 265.7 к:Дж·моль-\ k = 52.8 л·моль-'·мин-1 • 
20-17. Ел= 150 к:Дж·моль-1 , k = 3.55·10-6 с- 1 • 
20-18. а) t 112 = 1010 лет; б) т 112 = 2.2 ч. 
20-19. а) т 112 = 30 с; б) т 112 = 0.04 с. 
20-20. т112 = 23.6 ч; Ttt2 = 4.95 ч. 
20-21. Ел= 47.1 к:Дж·моль-\ k = 79.0 л-моль- 1 -мин- 1 • 
20-22. Ел= 104 к:Дж·моль· 1 , k= 5.71 л·мот,-1 ·мин· 1 • 
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20-23. Е2 - Е1 = 113 кДж·моль- 1 • 
20-24. 306 к. 
20-25. Eon = 49.6 кДж·моль- 1 • 

Ответы 

20-26. Ед = 96.9 кДж·моль-\А = 8.81·10 13 с- 1 , т 112 = 761 с, t= 154 с. 
20-27. Ел= 111 кДж·моль-1 , А= 3.38·109 л·моль-1 ·с- 1 • 
20-28. Ел= -13.8 кДж·моль-1 , А= 3.74·108 см6·моль-2·с- 1 • 
20-29. а) Т= 479 К; б) t = 24.5 мин. 
20-30. 1) Enp = 186 к,Дж·моль-1 , Anp = 9.21·10 13 см3·моль-1 ·с-1 ; 
Ео6р = 165 кДж·моль-1 , Ао6р = I .57·1014 см3·моль-'·с-1 • 
2) Кт= 2.22·1 0-2

; К97з = 4.35·1 0-2
• 3) Ыfпр = 21.1 кДж·моль- 1 ; 

AS'np :::::: -4.49 Дж·моль-'· к- 1 • 4) 23 .0%. 

21
_
2

• 't
112 

= ln[2k1/(k1 -k_1)]. 

kl +k_, 

§ 21 

_ ln[3k1/(2k1 - k_1)] _ 
21-3. 't113- • (k_,)min- 2k,. 

k, +k_, 
21-4. 3.6 с. 
21-S. kt = 3.09·10-3 мин-', k_1 = 1.02·10-2 мин-1 • 
21-6. k1 = 6.41·10-5 с- 1 , k_1 = 1.31·10-5 с- 1 • 

2\-7. t= ln(~)-ln(~) =13970лет. 
2k 

21-8. 1: 112(А) = 1: 112(В) = ,; 112(0) = ln 2/(k1+k_1). 

21-9. k, = 5.4-10-3 с- 1 , k2 = 4.8·10-3 с- 1 • 
21-10. k1 = 0.025 мин-', kJ. = 0.014 мин- 1 , k3 = 0.031 мин- 1 • 
21-11. k1 = 0.011 мин- 1 , k2 = 0.024 мин- 1 , k3 = 0.052 мин-'. 
21-12. Указание. Воспользуйтесь уравнением Аррениуса в виде 
Е = RT2 dlnk 1 dT. 
21-13. Е1 - Е2 = 48.2 кДж·моль- 1 • 

*2/*t 
21-15. [BJ- = а[~;) l-•,;•, . 1) [BJ~, --> (ak, 1 k,). 2) [Bimu -->а. 

21-16. [В]= ak1texp(-k1t). 

21-17. [A]=-a-[a+he-(cнb)kt], [B]=-h-[b+ae-(a+h)kt], 
a+h а+Ь 

1 2h 1 
т,n(А)= k(a+h) 1"ь-a't'n(B)= k(a+h) a-h 

21-18. I) те3~р);;; 44.5 г, m(239Pu) = 0.100 г; 2) те3~р) = 0.276 г, 
те39Рu) = 99.7 г. mmaxe3~p) = 96.6 г. 
21-19. 0.058 мин. 

1- ГК.tanh(k_ 1t ~) v~ V4+Ла 



Ответы 

21-21. [А]= аехр( -k1t), 

[BJ = (kt- kз) ·а [ехр( -k1t)- exp{-(k
2 

+ k3 )t} ]+ kз ·а [1- exp{-(k2 + kз)t}], 
kz+kз-kt kz+kз 

[С]= а- [А]- [В]. Концентрация [В] достигает максимума, если выполнено ус

ловие: k1 > kз. 
21-22. Указание. Для решения системы дифференциальных уравнений восполь
зуйтесь преобразованием Лапласа. 
21-23. Указание. Для решения системы дифференциальных уравнений восполь
зуйтесь преобразованием Лапласа. 

21-24. а) Enp = 55.0 кДж·моль-1 , Еобр = 38.0 кДж·моль-1 • 
б) К293 0.658, Кш 1.028. 
в)Жпр= 17.0кДж·моль- 1 • 
21-25.9.4%. 
21-26. 5.99 сут. 
21-27. 630 сут. 

21-29. Ро(А) 1 Роо(А) 5.86. ( [C]ro J 3.94. 
[В]<>:> т=з7з 

( 

i-2 (k[M]t)m) 
21-31. [М; ](t) = 1- J; т! · ехр( -k[М]t). Концентрации всех промежу-

точных продуктов монотонно возрастают. 

22
_
1
. d[P] = k1k2[EJS]- k_1k_2[E][P]. 

dt k_1 + k2 

22-2. d[N02CI] = 2k
1
[N0

2
CI]. 

dt 

22_3. d[HI] = 2k1k3 [Н 
2 
][I 

2
]. 

dt k2 

§22 

k k [А] 2 

22-4. r = k2[A*]= 1 2 • Порядок реакции- первый при больших концен-
k_1[А]+ k2 

трациях, второй - при малых. 

22-5. Третий порядок. 

22-6. r = k [А -][АН]= ktkз[AH]
2

[B] ~ k [AHJ[B]. 
3 k2[BH+]+ k3[AH] 

1 

22_7• r = k1k3[A][C]. 
k 2 + k3[C] 

22_8• d[N zO] = 2k [N О*]= 2k1k2[N 20][М] . 
dt 

2 2 k2 +k3[M] 

22-9. - d[N 205 ] = 2k [NO ][NO ] = 
2k1k2 [N О ] . 

..Jt 2 2 3 k +k 2 5 
U1 -J 2 

Указание. Интермедиаты - NO и N03• 

22-10. - d[N 205 ] = 2k2[N02][N03] = 2k1k2 [N 20 5]. 
dt k_l + 2k2 

.22-11. d[PJ =~[АН]. 
dt 2 
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464 Ответы 

22-14. d[R 2 ] = k [R ]+k !::J_ [R ]312 • ( J
l/2 

dt 1 2 2 k 2 
4 

22-15. d[CH 4 ] = k -Ь_ [СН СНО]312 ( J
l/2 

dt 2 2k4 3 
• 

d[СНзСНО] = k [СН CHO]+k _ь_ [СН СНО]312 . ( J
l/2 

dt 1 3 2 2k4 3 

23-2. а) k2[B] >> k_l; б) k2[B] << k_ 1• 
s 23-3. В 9.15·10 раз. 

23-6. Е л = const - абG . 

§23 



23-7. Е= 71 + 0.59blf. 

abR а 
23-8. а=--, р = -- . 

а+Ь а+Ь 

23-9. 4·1 o-s с. 

23-12. t = -----
k_l + k2 + ki[S]o 

23-13. Гmах = 1.52·10-З МОЛЬ·Л- 1 ·с· 1 • 
23-14. Км = 4.7·10. 4 МОЛЬ·Л 1

• 

23-15. Км 1.0·10-2 МОЛЬ·Л- 1 • 

Ответы 

23-16. К м= 4.0·1 0-2 МОЛЬ·Л- 1 ; r max = 4.4·10- 5 МОЛЬ· Л ·I·C ·l. 

23-17. Км = 8.3·10-2 МОЛЬ·Л- 1 ; Гmа~ = 2.7·10-5 МОЛЬ·Л 1 ·с· 1 • 
23-18. К м= 4.7·1 0-2 МОЛЬ·Л- 1 ; Гmах 5.7·10-4 М0ЛЬ·Л- 1 ·С- 1 • 
23-19. К м= 8.19·1 о-2 м, Гmах = 6.36·10-6 М·с- 1 • 
23-20. Км = 1.38·10-J М, Гmах = 6.90·10-7 М·с- 1 • 
23-21. Км = 1.45·10-2 М, Гmах = 1.35·10-6 М·с-!. 
23-22. [1) = 2.6·1 0 3 МОЛЬ· Л .J. 

23-23. ro = k2[S]o[E]o . 
Км +[EJo 

23-24. rmax 
k2k3[E]0 

23-25. При конкурентном ингибировании nрямые nересекаются на оси ординат 
(rmax. одинакова), nри неконкурентном ингибировании - на оси абсцисс (Км 

одинакова). 

23-26. При конкурентном ингибировании nрямые nересекаются на оси ординат 
(r max одинакова), nри неконкурентном ингибировании nрямые nараллельны 

друг другу (Км одинакова). 

23-27. r max = r max , К м = К м · (1 + [I]o J/(1 + [I]o J . 
eff ] + [IJo/ К 2 eff К 1 К 2 

23-28. r = k2[E]o[s] 2 • 

К м +[S]+ [s] 
Ks 

23-29. 384 с. 
r _ Км 

23-30. rшах = max[I] , К м - [l) 
eff ] + _о eff 1 + __Q_ 

к к 

23-31. [S] = 1.0·10-3 моль·л· 1 • 
23-32. [1) = 4.0·10 4 МОЛЬ·Л- 1 . 
23-33. К1 = 6.2·10-4 М. 
23-34. Полное неконкурентное ингибирование; К1 = 2.2·1 О 5 М. 
23-35. Одна кинетическая кривая на начальном участке выnуклая, а другая -
вогнутая. 

23-36. r = k1K '~sPs , общий порядок- нулевой, Е= ЕгfЛ и<::т + 61fадс + /J.Ндес· 
KI.,PPP 

23-37. В случае сильной адсорбции любого из субстратов или nродукта. 
)1/2 

23-38. r = k1k2 К (К )112 Рсо(Ро 2 • 
k I.,CO 1.,0 2 ( )3/2 

-• 1+KI..coPco+Kc,o2Po 2 +KL.co2Pco2 
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24-1. Л= 953 им, v = 3.15·10 14 с- 1 • 
24-2. Екин = 63 ккал·моль- 1 • 
24-3. q> = 2. 
24-4. q> = 0.167. 
24-5. 553 фотона. 
24-6. 100 т. 
24-7. 60 ккал. 
24-8. 3.27·1 0 18

• 

24-9. 5.98·10 17
• 

24-10. q> = J .79. 

Ответы 

§ 24 

k 
24-tt.Ir=krll(kr+.k,.+kq·[Q]). q>= r 

kr + kr + kq[Q] 

2
4-

12
• d(HBr] = 2k1 (!/ k4 )

112 [Н 2][Br2 ] • 

dt k2[Br2]+ k3[HBr] 

( 1 )112 

24_13. а) d[C 2H 5Br] = k1 1 k3 [С 2Н6 ]. б) d(C 2H 5Br] = 2k1/ [С Н ]. 
dt [М] 112 

' dt k4 
2 6 

24-14. CI2 + hv ~ 2CI, la, 
Cl + СНС13 ~ CCI3 + HCI, k1, 

CCI3 + Cl2 ~ CCI4 + Cl, k2, 
2CCI3 + Cl2 ~ 2CCI4, k3• 

24-16. Еакт(цис~транс) = 178.2 кДж·моль- 1 , 
Еакт(транс~цис) = 187.8 кДж·моль- 1 • 
rо(транс) = 0.854, rо(цис) = 0.146. Л(транс) = 294 им; Л(цис) = 280 нм. 
а) 35%; б) 46.5%; в) 9%. 

§25 

25-1. а) 3.15·1 09 с- 1 ; б) 6.3·109 с- 1 ; в) 5.1-1031 л-'·с -1
• 

25-2. k= 1.3·1011 Л·МОЛЬ- 1 ·с··l. 
25-3. р 0.44. 
25-4. Р = 2.2·10-3

• 

25-5. Р = 1.22·1 о-9• 
25-6. Ед = 183 кДж·моль- 1 • 
25-7. kрал;ч = 1.07·10-{j с·'. Необходимо учесть внутренние стеnени свободы (nо
правка Хиншельвуда). 

25-8. 1.69·1 о-9• d == о. 74 им. 
25-9. Ед = 80.6 кДж·моль- 1 , Еоп = 81.8 кДж·моль- 1 • 
25-10. k1 = 8.80·10- 8 Л·моль- 1 ·с··'; р112 = 13000 атм. 
25-1 1./= 8. 
25-12. tl/2 = 10.6 мин. 
25-13. При низких температурах k(7)- r·'·exp(-F--o/R7), при высоких 
k(1)- Т 2·exp(-EofRТ). 
25-14. При низких температурах k(Т)- T·exp(-Eo/R1), при высоких 
k(1)- exp(-Eo/R7). 
25-15. При низких температурах k(7)- exp(-Eo/R7), при высоких 
k(Т)- T·exp(-Eo/R7). 
25-16. Линейную. 
25-17. Нелинейную. 
25-18. Е0 = Eon + 2RT= 9.5 ккал·моль- 1 • 



Ответы 

25-19. Eon = Е0 - RT при низких температурах. 

25-20. р = [ qкол ]3 ,..__, 10-3. 
qвращ 

25-21. Е0 = 238 кДж· моль-'. 

25-22. м""= 18.0 Дж·моль-•.к-•. 

25-23. bl!:;t:=35.1 кДж моль-\ м"" 58.9Джмоль-•-к-•. 

25-24. AH:;t: = 23.7 кДж моль·-•, м""= -35.4 Дж моль-'·К- 1 • 

25-25. м"" =-42.6 Дж моль-'·к-'. 

25-26. м"" =-10.9 Дж моль-'·к-•, AH:;t: = 214 кДж моль-•, 

дG:;t: = 219 кДж моль-•. 

25-27. k = 4.03·10-8 с-•, M:;t::::::: -4.15 Дж моль-'·к-•. 

25-28. М*=-17.6Джмоль-1 ·К- 1 , дН:;t:= 196.6кДжмоль- 1 , 

дG* = 204.9 кДж моль- 1 • 

25-29. M:;t: = -50.7 Дж моль-'·К- 1 , дн* = 3.35 кДж моль-1 , 

дG* = 23.6 кДж моль- 1 • 

25-30. м""= -102 Дж моль-•.к-', дН"" = 33 кДж моль-'. 

25-31. м*= -94.8 Дж моль-•-к-•, дн* = 173.1 кДж моль-\ 

дG* 248.9 кДж моль-1 , Р = 10-5
• 

25-32. м*= -49 Дж моль-'·К-\ АН""= 106 кДж моль-•. 

25-33. м*= -81.4 Дж моль-•-к-'. 

§28 

28-1. 1 + J6 < r < 3.54. 
28-2. Возможно от одного до трех стационарных состояний. 
28-3. Возможные типы стационарных состояний: устойчивый узел, устойчивый 
фокус, центр, неустойчивый фокус, неустойчивый узел. 

28-4. См. литературу к главе 6: [ l ], с. 411. 
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Радиусы стоксовекие 184 
Расnределение 

Больцмана 213 
Максвелла 21 О 

Растворы 83 
атермальные 93 
идеальные 88, 93 
квазирегулярные 93 
неидеальные 91 
nредельно разбавленные 88 
реальные 90 
регулярные 93 
субрегулярные 93 
уровень отсчета свойств 91 

Расчеты равновесий в различных системах 

107 
Рауля закон 88 
Реакция( и) 

Белоусова-Жаботинского 411 
бимолекулярные 261, 3 57, 365 
в открытой системе 270, 4 I l 
второго порядка 269 
координата 362 
механизм 262 
мономолекулярные 261,317,359,366 
нулевого nорядка 268 
обратимые 297 
nараллельные 298 
nервого nорядка 268 
последовательные 299 
сложные 262, 297 
тримолекулярные 262, 368 
фотохимические 346 
элементарные 260 

Релаксация 1 1 
колебательная 34 7 

с 

Самоорганизация 405 
Сечение столкновения 357 
Система(ы) 7 
вариантность 12 
гетерогенная 1 05 
гомогенная 105 
закрытая 7 
изолированная 7 
нарушение симметрии 405 
открытая 7 
отсчета свойств растворов 87 
-симметричная 87 
-асимметричная 87 

Пуанкаре 409 
сильно неравновеемые 403 
термодинамическая 7 

Скобки Пуассона 209 
Скорость 
возникновения энтроnии локальная 395 
константа 262 
химической реакции 259 

- оnределение 259 
- средняя 259 
- в nотоке 260 
-зависимость от концентрации 262 
зависимость от температуры 286 

Солевой мостик 192 
Солевой эффект 
вторичный 327 
первичный 327 

Соотношение( я) 
Бренстеда корреляционные 326 
взаимности Онсагера 397 
деДонде 395 
Максвелла 55, 67 

Составляющие системы 8, 105 
Состояние термодинамической системы 
метастабильное 9 
неравновесное(неустойчивое,лабильное)9 

равновесное 9 
стационарное 9 
устойчивое(стабильное)9 

Средняя ионная 
активность 173 
моляльность 173 

Стандартные 
водородный электрод 194, 197 
nриведеиные потенциалы 72 
состояния 37, 91, 144 
тепловой эффект 37 
условия 37 
эдс 194 
электродные потенциалы 193 
энергия Гиббса 71, 141 
энтальnия 37, 38 
энтроnия 58 

Статистическая сумма 221 
Статистическая термодинамика 206 
адсорбции 24 7 
квантовая 212 
классическая 206 

Статистический интеграл 221 
Статистический расчет 

констант равновесия 243 
термодинамических свойств 240 

Стационарные состояния 9, 406 
устойчивость 406 

Стеnень 
диссоциации 171 
заполнения поверхности 161 
свободы 105, 243 
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Стернческий множитель 358 
Стокеа закон 184 
Стоксовекий радиус 184 
Столкновений частота 357 
Столкновения сечение 357 
Сумма(ы) по состояниям 221 
активированного комплекса 363 
вращательная 227 
идеального газа 226 
колебательная 228 
молекулярная 226 
поступательная 226 
реальных газов 229 
свойства 222 
связь с термодинамическими функциями 223 
электронная 228 
ядерная 229 

Схема 

Линлемана 317, 359 
Франка 411 

Т ем пература l 1 
Бойля 18 
критическая 14 
приведеиная 16 

т 

эффективная вращательная 227 
эффективная колебательная 228 

Теорема 
Глансдорфа-Пригожина 399 
Лиувилля 209 
о распределении по степеням свободы 243 
Эйлера 84 

Теория 

активированного комплекса (ТАК) 362 
-статистический подход 363 
-термодинамический подход 366 

активных столкновений (ТАС) 357 
Дебая-Хюккеля 174 
Дебая-Хюккеля-Онсагера 186 
РРКМ 361 
химической кинетики 356 

Теnловой эффект химической реакции 36 
Теnлоемкость28,39 
аддитивность 41 
газов, жидкостей, твердых тел 40 
групповые вклады 41 
зависимость от давления и объема 30 
зависимость от температуры 40 
изобарная 28 
изохорная 28 
интерполяционные формулы 40 
истинная 28 
средняя 29 

Теплота 25, 28 
адсорбции 165 
изобарного расширения 28 
изотермического расширения 28 
изотермического сжатия 28 
изохорного сжатия 28 
Клаузиуса 50, 395 
некомпенсированная 50, 395 

Термодинамика неравновесмая 393 
Термодинамическая(ие) 
вероятность 55, 208 
модели фаз 126 
параметры 8 
переменные 7 
потенциалы 65 
процессы 9 
система 7 
функции 10 

Термадиффузия 397 
Термаосмос 397 
Термохимия 36 
Тоnливные элементы 198 
Третий закон термодинамики 54 
Тримолекулярные реакции 262, 368 
Трутона правило 113 

у 

Управляющие параметры 388, 392, 403 
Уравнение( я) 
адиабаты 26 
Арановича 162 
Аррениуса(кинетика)287 

Аррениуса(электропроводность) 182 
Бертло 15 
Битти-Бриджмена 15 
Брунауера-Эммета-Теллера ( БЭТ) 162 
Ван-дер-Ваальса 15 
Ван-дер-Ваальса обобщенное 127 
Вант-Гоффа 288 
вириальное J 7, 246 
Гиббса фундаментальное 50, 66 
Гиббса-Гельмгольца 69, 144 
Гиббса-Дюrема 86, 94, 1 59 
Гюнтельберга 175 
Дебая-Хюккеля-Онсаrера 186 
Дитеричи 15 
изобары реакции 144 
изотермы реакции 141 
изохоры реакции 145 
кинетическое 262 
Кирхгофа 39, 146 
Клапейрона 1 12 
Клаузиуса-Клапейрона 112 
Лиувилля 209 
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Михазлиса-Ментен 328 
непрерывности 260 
Планка-Ван Лаара 13 1 
Планка-Гендерсона 192 
состояния 12 

- идеального газа 13 
- калорическое 12 
- конденсированной фазы 19 
реальных газов 15 
термическое 12 

-статистический вывод 245, 246 
состояния фазы 71 
термодинамики основное 66 
Траутuа-Льюиса 358 
фон Неймана 212 
Фрейндлиха 162 
Хариеда и Оуэна 176 
Шредера 131 
Эйринrа 363 
Эренфеста 1 14 

Условия фазового равновесия 

общие 109 
частные 126 

Фаза 105 
Фазовый(ые) 

диаграммы 109 
объем 207 
переходы 56 

ф 

- первого рода 1 14 
- второго рода 114 

портрет 304, 3 1 О 
пространство 207 
равновесия 1 05, J 23 

- в однокомпонентных системах 1 05 
-в двухкомпонентных системах 123 

траектория 207 
Фактор сжимаемости 13 
Флуктуации 1 О, 211, 406 
Формальная кинетика 262 
Формула 

Больцмана 55, 220 
Закура-Тетроде 242 
Нернста 193 

Фотохимические и фотофизические про

цессы 

первичные 347 
вторичные 349 

Функция( и) 

диссипации 395 
кислотности Гаммета 325 
Майера 232 

образования 87 
расnределения 208 
смешения 87 
термодинамические 1 О 
-состояния 10 
- перехода 1 О 

характеристические 65 

х 

Характеристические функции 65 
Хемосорбция 150 
Химическая(ий, ое) 

динамика 3 77 
кинетика 258 
переменная 53 
потенциал 25, 66, 88, 91 
равновесие 140 
сродство 53, 396 
термодинамика 7 

Химической кинетики 

задачи 

-прямая 258 
- обратная 25 8 

теории 356 
Химической реакции оператор 36 
Химия отдельных связей 389 

ц 

Циклы предельные 41 О 

ч 

Частота столкновений 357 
Число( а) 

переноса иона 183 
гидратации иона I 85 
оборотов фермента 328 
стеnеней свободы системы l 05 

э 

ЭДС температурный коэффиuиент 199 
Экстремумы 

двухсторонний 107 
граничный l 07 

Электродвижущая сила (ЭДС) 192 
стандартная 194 

Электродные потенииалы 193 
стандартные 193 

Электроды 

амальгамный 196 
водородный 197 
второго рода 196 
газовые 196 
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ионаселективные 200 
каломельвый 196 
окислительно-восстановительные 196 
первого рода 195 
стандартный водородный I 94 
стеклянный 199 
хингидровный 199 
хлорсеребряный 196 

Электролитическая диссоциация I 71 
Электролиты 171 
сильные 171 
слабые 171 

Электропроводность 179 
молярная: 180 
у дельная: 179 
эквивалентная: 181 

Электрохимические цепи 191 
без переноса 192 
концентрационные 19 I 
правильно разомкнутые 192 
с переносом J 92 

Элементарный объем 393 
Энергетическая nоверхность 207 
Энергия 24 
активации 287 

- аррениусрвская: 358 
- истинная: 359 

опьrгная: 3 58 
-ТАК 363 
-ТАС358 

- экспериментальное определение 288 
Гельмгольца 65 

- расчет изменения в различных процес

сах 69 
-реакции 71 
- связь с максимальной работой 69 

Гиббса 65,68 
- избьrгочная: 92 
- расчет изменения в различных процес-

сах 69 
-реакции 71 

- связь с максимальной полезной рабо

той69 
- стандартная: 71, 141 

связи 38 
системы 

- внутренняя 24 
-полная: 25 

Зитальnия 30 
адсорбции 164 
активации 367 
образования 38 
реакции 36 
сгорания 38 
стандартная: 3 7 

Энтропия 49 
абсолютная: 54 
активации 366 
остаточная: 220 
производство 394, 399 
расчет изменения для различных процес-

сов 55 
скорость возникновения локальная: 395 
смешения 57, 89 
стандартная: 58 
статистическое определение 54, 220, 222, 225 
химической реакции 58 

Эстафетный механизм проводимости 183 
Эффект 

Вина 187 
Дебая:-Фалькенхаrена 187 
Зеебека 397 
Пельтье 397 
релаксационный 186 
солевой 327 
увлечения одних обобщенных координат 

другими 396 
электрофоретический 186 

я 

Ячейки Бенара 405 
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