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В пособии рассматриваются наиболее общие теоретические поло
жения и закономерности физической химии.

Данное пособие ставит перед собой две задачи:
1) дать теоретические основы химической технологии будущему 

инженеру-химику,
2) дать основы физико-химических знаний будущему научному 

работнику. В связи с указанными задачами более подробно рас
смотрены закономерности физической химии, используемые в хи
мической технологии.

Теория химической связи и строения молекул излагается 
на основе теории Шрёдингера. Расчеты абсолютных энтропий и 
констант равновесия ведутся на основе постулата Планка и т. п. 
Если данная закономерность может быть выведена несколькими 
способами, то в книге выбирается наиболее строгий и общий путь. 
Так, например, в химической термодинамике мы отказались от 
метода циклов и все выводы даем при помощи метода функ
ций.

В частности, все условия равновесия получены в этой книге 
методом химического потенциала Гиббса в связи с универсаль
ностью этого метода.

В изложении материала использован опыт преподавания курса 
физической химии в Томском и Новочеркасском политехнических 
институтах.

Большие изменения произошли в изложении квантовой химии 
и теории химической связи в переводной и отечественной литера
туре и в преподавании теории строения вещества. Поэтому нам 
представлялось бесцельным повторно знакомить студентов III курса 
с качественными представлениями теории валентных связей и элек
тронным строением молекул (форма электронных орбиталей, гибри
дизация, направленные валентности и др.), изучаемыми ими 
на I курсе. В то же время в ряде переводных и отечественных 
учебных пособий появилось вполне доступное изложение прибли
женных методов расчета молекул, основанных на методе молеку
лярных орбиталей: метод молекулярных орбиталей в приближении 
Хюккеля (МОХ), теория кристаллического поля, теория поля ли
гандов и др. В связи с этим изложены количественные квантовохи
мические расчеты на основе строгого решения уравнения Шрёдин
гера для атома водорода (введение трех квантовых чисел п, I и



т и установление формы s-, р- и d-орбиталей) и приведены при
ближенные квантовохимические расчеты по методу молекулярных 
орбиталей (МО J1KAO) для молекул с сопряженными связями 
в органической химии и для координационных соединений в не
органической химии.

Авторы отказались от традиционного изложения второго начала 
термодинамики на основе рассмотрения обратимо работающего 
цикла Карно. По мнению авторов, принцип Каратеодори об адиа
батной недостижимости некоторых состояний позволяет значительно 
логичнее, проще и яснее обосновать второе начало, чем рассмот
рение цикла Карно.

Термодинамическая теория растворов изложена строго последо
вательно на основе учения о парциальных мольных величинах 
и химическом потенциале. Каждое равновесное свойство раствора 
выражается сначала через химический потенциал, а затем, исполь
зуя термодинамическое выражение для химического потенциала, 
через активность или концентрацию; рассматриваются термодинами
ческие закономерности для равновесных свойств растворов различ
ных типов: идеальных, бесконечно разбавленных и неидеальных.

Кинетика электрохимических процессов изложена последователь
но на основе теории замедленного разряда и теории двойного элек
трического слоя. В логической последовательности получены выра
жения для стационарных электродных процессов трех типов: обра
тимых, квазиобратимых и необратимых. Менее подробно рассмотре
ны нестационарные процессы.

В связи с большой практической важностью статистической 
термодинамики для вычисления термодинамических функций значи
тельное внимание уделено в книге этому вопросу. Большое внима
ние уделено также теории активного комплекса в химической кине
тике и катализе.

Учитывая большое значение гетерогенного катализа в современ
ной химической технологии, изложение этого вопроса в книге рас
ширено по сравнению с прежними учебниками физической химии. 
При этом использованы материалы 8-го международного конгресса 
по катализу. В частности, отмечено важное значение соотношения 
Бренстеда-Поляни, которое открывает путь предвидения каталитиче
ского действия в группах однотипных катализаторов.

Параграфы 1 В -1 Д , НД, IVA, V A -V B , VIIB, УШБ — VIIIB 
написаны Д. П. Сёмченко; параграфы IVB, VIIB — VIIT, VIIIА — 
Д. П. Сёмченко и А. Г. Стромбергом совместно; параграфы ПБ, 
11Г — IIIB, VIA, УПД, V llir  — 1ХБ —А. Г. Стромбергом. Парагра
фы IA — 1Б написаны доцентом Н. А. Колпаковой и параграф IIB — 
доцентом В. А. Иголинским. Общее планирование материала и ре
дактирование всего учебника проведено А. Г Стромбергом.

Конспекты своих лекций любезно предоставили в распоряжение 
авторов акад. Г К. Боресков и проф. В. П. Машовец. Много по
лезных советов при просмотре отдельных глав и параграфов дали 
доц. В. П. Лопатинский, доц. А. А. Медвинский, доц. Г. Г. Савельев 
и доц. А. А. Батаки, ст. н. с. В. В. Поповский и доц. А. В. Крав



цов и многие другие. Ценные советы и полезные критические заме
чания сделали проф. Л. А. Николаев (МИИТ) и коллективы кафедр 
физической химии МГУ и ЛТИ им. Ленсовета, рецензировавшие 
пособие. Всем этим лицам, а также многим другим, принимавшим 
участие в оформлении и подготовке учебного пособия к печати, 
авторы выражают свою глубокую благодарность.

Авторы будут весьма признательны всем лицам, которые помогут 
своей критикой и замечаниями улучшить данную книгу.

Авторы



ВВЕД ЕН И Е

Физическая химия раскрывает существо химических процессов. 
Химические реакции связаны с разнообразными физическими про
цессами: теплопередачей, поглощением или выделением тепла, 
поглощением или излучением света, электрическими явлениями, из
менением объема и др. В химических реакциях всегда осуществ
ляется тесная связь физических и химических явлений; изучение 
этой взаимосвязи — основная задача физической химии. Главное 
внимание в физической химии уделяется исследованию законов 
протекания химических процессов, состояния химического равнове
сия, изучению строения и свойств молекул, что позволяет решать 
основную задачу физической химии — предсказание хода химического 
процесса и конечного результата. Это приводит к возможности 
управления химическим процессом, т. е. к обеспечению наиболее 
быстрого и полного, наиболее оптимального проведения реак
ций.

Такие важнейшие производственные процессы в области химиче
ской технологии, как синтез и окисление аммиака, контактное 
получение серной кислоты, производство этанола из природного 
газа, крекинг нефти, получение чугуна в доменных печах, произ
водство алюминия и многие другие всецело основаны на результа
тах физико-химического исследования реакций, лежащих в основе 
этих процессов.

Название и определение содержания физической химии впервые 
дано М. В. Ломоносовым (1752): «Физическая химия — наука, ко
торая должна на основании положений и опытов физических 
объяснить причину того, что происходит через химические операции 
в сложных телах». Важнейшие теоретические и экспериментальные 
исследования Ломоносова привели его к открытиям, на которых 
и сейчас в значительной степени базируется физическая химия. 
Ломоносов близко подошел к правильному определению принципа 
сохранения материн н движения. Атомистические воззрения Ломо
носова привели его к выводу о кинетической природе теплоты, что 
позволило ему предположить необходимость существования «наиболь
шей н последней степени холода», т. е. предельно низкой темпера
туры, отвечающей полному прекращению движения частиц, а также 
отметить невозможность самопроизвольного перехода теплоты от бо
лее холодного тела к более теплому, что является в настоящее 
время одной из формулировок второго начала термодинамики.



В течение последующего столетия проводились исследования, 
на основе которых было сделано много важных открытий и обобще
ний. Шееле в Швеции (1773) и Фонтана во Франции (1777) открыли 
адсорбцию газов; Т. Е. Ловиц в России (1785) открыл адсорбцию 
из растворов. Лавуазье и Лаплас во Франции (1779—1784) изучали 
теплоемкости и тепловые эффекты реакций. В начале XIX в. Деви 
в Англии и Тена ром во Франции были открыты каталитические 
реакции, а Берцелиус в Швеции (1835) развил далее представления 
о катализе.

Основы электрохимии были заложены исследованиями по галь
ваническим элементам, электролизу и переносу тока в электролитах. 
Гальвани и Вольта в Италии создали в 1799 г. гальванический 
элемент. В. В. Петров в России (1802) открыл явление электриче
ской дуги. Т. Гротгус в России в 1805 г. заложил основы теории 
электролиза. В 1800 г. Дэви выдвинул электрохимическую теорию 
взаимодействия веществ: он широко применил электролиз для хими
ческих исследований. М. Фарадей, ученик Дэви, в 1833—1834 гг. 
сформулировал количественные законы электролиза. Б. С. Якоби 
в России, решая вопросы практического использования процесса 
электролиза, открыл в 1836 г. гальванопластику.

В первой половине XIX в. благодаря трудам Д. Дальтона 
в Англии (1801 — 1803), Л. Гей-Люссака во Франции (1802) и 
А. Авогадро в Италии (1811), открывших важнейшие законы газо
образного состояния, получили широкое развитие атомистические 
представления. К этому же периоду относятся работы Г И. Гесса 
(1802—1856) по термохимии.

Преподавание в России физической химии как самостоятельной 
науки впервые после М. В. Ломоносова ввел проф. Н. Н. Бекетов 
в 1860 г. в Харьковском университете.

К. Гульдбергом и П. Вааге в Норвегии (1864—1867) и В. Гиб
бсом в США (1873—1878) было развито термодинамическое учение
о химическом равновесии, а Ле-Шателье во Франции (1884) открыл 
общий принцип смещения равновесий при изменении внешних 
условий. В работах голландского химика Я. Вант-Гоффа получила 
развитие термодинамическая теория химического равновесия. Им же 
была разработана количественная теория разбавленных растворов 
(1885—1889). Перенос электричества в растворах исследовался 
в Германии И. Гитторфом (1824—1914) и Ф. Кольраушем (1840—1910). 
Шведский ученый С. Аррениус развил в 1883—1887 гг. теорию 
электролитической диссоциации. Глубокий след в развитии физи
ческой химии оставил А. М. Бутлеров (1828—1886), создавший 
теорию строения органических соединений.

Великий русский химик Д. И. Менделеев (1834—1907) открыл 
существование критической температуры (1860), вывел общее урав
нение состояния газов (1874) и разработал химическую теорию 
растворов (1887). Д. П. Коновалов (1889), ученик Менделеева, яв
ляется одним из основоположников теории растворов.

В конце XIX в. был сделан ряд крупных открытий в области 
учения о строении вещества, которые доказали сложность строения



атома и сыграли огромную роль в развитии физической химии. 
К ним относятся открытия электрона Перреном (1895) и Томсо
ном (1897), квантовой природы света Планком (1900), существования 
светового давления П. Н. Лебедевым (1899), изучение (начиная 
с 1898 г.) явлений радиоактивности П. Кюри и М. Склодовской- 
Кюри. К началу XX в. физическая химия определялась как наука, 
изучающая строение вещества, химическую термодинамику, включая 
термохимию и учение о равновесиях, растворы, химическую кине
тику и электрохимию. Были применены новые теоретические методы 
и на первый план выступили исследования строения атомов, моле
кул и кристаллов.

Наиболее бурно в XX столетии развивалось учение о строении 
вещества, в особенности о строении атомов и молекул. Крупным 
достижением в этой области была ядерная теория атома, предло
женная Резерфордом (1911), получившая развитие в первой коли
чественной теории атома водорода, разработанной датским физиком
Н. Бором (1913).

Исследование природы химической связи и строения молекул 
развивалось параллельно с изучением строения атома. К началу 
двадцатых годов текущего столетия Косселем и Льюисом были раз
работаны основы электронной теории химической связи. Гейтлером 
и Лондоном (1927) была развита квантовомеханическая теория хи
мической связи. Тогда же получили развитие учение о полярной 
структуре молекул и теория межмолекулярного взаимодействия. 
Основываясь на крупнейших открытиях физики в области строения 
атомов и используя теоретические методы квантовой механики и 
статистической физики, а также новые экспериментальные методы, 
такие как рентгеновский анализ, спектроскопия, масс-спектроскопия, 
магнитные методы, метод меченых атомов и другие, физики и физи- 
ко-химики добились больших успехов в изучении строения молекул 
и кристаллов и в познании природы химической связи и законов, 
управляющих ею.

Большое развитие получило учение о скоростях химических 
реакций, т. е. химическая кинетика, связываемая теперь конкретно 
с исследованиями строения молекул и прочности связей между 
атомами в молекуле. Возникли и успешно развиваются новые раз
делы физической химии: магнетохимия, радиационная химия, физи
ческая химия высокополимеров, физическая химия силикатов, газо
вая электрохимия и др.

Проникновение в строение атомов и молекул и глубокое изу
чение их свойств дало сильнейшее оружие в борьбе за материали
стическое мировоззрение, которая особенно остро происходила в на
чале XX в. Развитие физики и химии показало глубокую правоту 
положений В. И. Ленина, выдвинутых в его книге «Материализм и 
эмпириокритицизм» (1902), так как методами этих наук было дока
зано реальное существование атомов и элементарных частиц 
как составных частей материального мира, а в последние годы 
показана изменчивость и взаимопревращаемость элементарных 
частиц.



Как и другие науки, физическая химия и отдельные ее разделы 
возникали или начинали развиваться особенно быстро и успешно 
в те периоды, когда та или иная практическая потребность вызы
вала необходимость быстрого развития какой-либо отрасли промыш
ленности, а для этого развития требовалась прочная теоретическая 
основа. Здесь необходимо отметить крупные исследования Н. С. Кур- 
накова (1860—1941) по физико-химическому анализу, работы в об
ласти электрохимии А. Н. Фрумкина, создание теории цепных 
реакций Н. Н. Семеновым, разработку теории гетерогенного катализа 
А. А. Баландиным. Физической химии принадлежит ведущая роль 
при решении многочисленных проблем, стоящих перед химической 
наукой и практикой.

В настоящее время физическая химия представляет самостоятель
ную дисциплину со своими методами исследования и является тео
ретической базой прикладных химико-технологических дисциплин. 
Она основывается на применении методов термодинамики, молеку
лярно-кинетической теории и квантовой химии.



Г Л А В А  I 

УЧЕНИЕ О СТРОЕНИИ ВЕЩЕСТВА

А. ОСНОВЫ ТЕОРИИ АТОМА

§ 1. Корпускулярно-волновой дуализм микрочастиц. Уравнение
Шрёдингера

К концу XIX и первой четверти XX в. совокупность накопив
шихся экспериментальных данных привела к мысли о том, что дви
жения вещественных объектов в малых пространственных областях 
атомно-молекулярных размеров существенным образом отличаются 
от доступных наблюдению крупномасштабных движений, описыва
емых классической механикой.

Общей и важнейшей чертой этих опытных фактов стало выявле
ние для движения объектов малой массы (микрочастиц — электронов, 
протонов и т. п.) в малых пространственных областях удивитель
ного сочетания свойств корпускул и волн. Например, для электро
нов характерно наличие типично волновых явлений, таких как ин
терференция и дифракция. В то же время кинетическая энергия Ек 
и импульс р электрона связаны таким же соотношением, как и 
у частицы в классической механике:

где т — масса частицы. В случае фотоэффекта или при столкнове
ниях электроны ведут себя как объекты, обладающие чертами явно 
корпускулярного характера.

Сочетание корпускулярных и волновых свойств в едином движе
нии называется корпускулярно-волновым дуализмом. Этот дуализм 
противоречит основным положениям классической физики и свиде
тельствует о том, что движения в атомно-молекулярных областях 
должны описываться на основе принципиально новых законов. Лишь 
при переходе к крупномасштабным движениям эти законы должны 
переходить в законы классической механики.

Законы движения микрочастиц устанавливаются квантовой меха
никой. В отличие от координатно-импульсного способа задания со
стояния в классической механике, в квантовой механике состояние 
задается некоторой функцией пространственных координат и вре
мени, так называемой волновой функцией г|)(л:, у, z, t).



Вместо уравнения Ньютона в качестве основного закона, при 
помощи которого можно определять состояния для всего многообра
зия конкретных систем, используют уравнение Шрёдингера:

а  : У- z’_°  „  |~— 2L у 2 + у  (х, у, г)J Ч> (■». У, 2, 0. (1.1) 

д 2 д 2 д 2где v z:------- 1-----^--------- оператор Лапласа *; ь =  А/2л; А — постоян-
дх-  д у 2 д г 1

ная Планка; V (х, у, г) — потенциал сил, действующих на микро
частицу.

Уравнение Шрёдингера (1,1) описывает общий закон движения 
для одной микрочастицы и является одним из постулатов кванто
вой механики. Справедливость этого уравнения подтверждается 
согласием с опытом Есех следствий, вытекающих из него в сово
купности с другими постулатами квантовой теории.

Волновые функции, являющиеся решением уравнения Шрёдин
гера, могут быть сложными функциями пространственных перемен
ных и времени и зависеть от конкретного вида V (х, у, z). В про
стейшем случае свободного микродвижения при полном отсутствии 
внешних сил, т. е. при V (х, у, z) =  0, уравнение (1,1) допускает 
решение в виде плоских монохроматических волн. При этом длина 
волны А, связана с импульсом р микрочастицы уравнением де Бройля

Связь волновой функции гр (л:, у, z, t) с измеримыми величинами 
устанавливается системой постулатов, образующих основу квантовой 
теории. Из квантовой механики вытекает, что, в отличие от клас
сической механики, при описании микродвижения в общем случае 
физические величины являются неопределенными. В каждый момент 
времени применительно к определенному состоянию может быть 
задан лишь целый набор потенциально возможных численных зна
чений и распределение вероятностей для этих значений, т. е. состо
яние в каждый момент времени может быть сопоставлено лишь со 
статистикой физической величины. Так, например, квадрат модуля 
волновой функции

Ж * . У, г, 0 i2 =  W *,

где ip* — комплексно-сопряженная функция**, характеризует плот
ность вероятности того, что микрочастица в момент времени t обла
дает координатами х, у, г. Величина

17 = j | \|з (х, у, z, t) |2 dxdydz
«о

* Оператор — это символ, указывающий определенную совокупность операций, 
которые должны быть выполнены над функцией.

** В общем случае волновые функции являются комплексными.



задает вероятность того, что микрочастица (электрон) в момент вре
мени t находится в объеме и0 в окрестности некоторой точки с ко
ординатами х0, у0, z0.

Обычно используют нормированные волновые функции

J я|)х|i*dxdydz= 1 (1,2)
00

(интегрирование по всему пространству). Это отвечает тому, что 
используется шкала вероятностей, в которой вероятность достовер
ного события принимается равной единице. В связи с тем, что ре
шения уравнения (1,1) всегда могут быть умножены на произволь
ную константу, то ненормированную волновую функцию можно 
умножить на нормировочный множитель А, чтобы при этом

J A ^ ^ d x d y d z  =  1,
00

т. е. А определяется из уравнения

А = (j tyty*dxdydzj 2. (1,3)

В соответствии с тем, что волновые функции задают статистику 
величин, в частности статистику координат, они должны быть ко
нечными, непрерывными и однозначными. Эти требования, налагае
мые в теории на решения уравнения (1,1), приводят к квантованию, 
т, е. дискретности допустимых значений ряда физических величин.

Итак, волновая функция (л:, у, z, i) в каждый момент времени 
t определяет, в частности, распределение вероятности местоположе
ний микрочастицы при ее проявлении как целого. Это распределе
ние вероятности иногда называют облаком вероятности или элект
ронным облаком. Условные изображения электронных облаков весь
ма распространены и очень полезны, в частности, при анализе 
возможных химических взаимодействий. Распределение плотности 
в электронном облаке определяет распределение плотности вероят
ности возможных локализаций электрона как целого в различных 
точках пространства.

Рассмотрим стационарные состояния, т. е. такие, в каждом из 
которых полная энергия микрочастицы Е не меняется со временем 
(представляет собой интеграл движения). Молекула с установившейся 
системой химических связей — это система взаимодействующих ядер 
и электронов в некотором стационарном состоянии.

Волновые функции стационарных состояний могут быть пред
ставлены в виде

Ч>(*. у. 2> 0 -Ф £ (*. У> z) f E(О,
где указано, что пространственная часть волновой функции срЕ(х,у, г) 
и временная часть f E(t) относятся к определенному значению Е 
полной энергии. После разделения переменных уравнение (1,1) сво



дится к двум независимым уравнениям, связанным между собой 
лишь константой Е;

Л ^-ЕМ О . (1,4)
[ ~ ^ У 2+У(*, У' 2) Ф£ (*> У' 2)=Е(рЕ(х, у, 2). (1,5)

Решение уравнения (1,4) для стационарного состояния имеет 
вид

~ T Et/ £ (0 = const е ь (1,6)

Уравнение (I, 5) называется уравнением Шрёдингера для стаци
онарных состояний. При его решении одновременно определяются 
волновые функции и допустимые значения Е полной энергии микро
системы.

При стационарном состоянии время монет быть исключено при 
анализе физических величин. Это обусловлено тем, что статистика 
всех физических величин не зависит от времени. Так, в частности, 
плотность вероятности

1 (*. У> Z) I2 =  const | ф£ (X, у, 2) |2,
так как

— 4-Et 4-Et
\ Ш  р =  е ь =1.

Таким образом, при стационарных состояниях электронное об
лако не меняется со временем.

Уравнение (1,1) часто записывают в более компактной форме;
Л
£ ф £ (х, у, 2) = Ец>е{х, у, г), (1 ,6 ,  а)

Л
где Е — оператор полной энергии (гамильтониан), равный

E = — 7T V 2 + V{.x, у, г). (1 ,7)
2т

Рассмотрим свойство ортогональности волновых функций. Если 
в атомной или молекулярной системе представлены состояния, зада
ваемые НеКОТОрЫМИ ФУНКЦИЯМИ ф, (х, у , Z) И фу (х, у, z), то эти со
стояния (волновые функции) называются ортогональными, если 
интеграл

(  Ф ,Ф  jdxdydz =  0. (1,8)
00

Этот интеграл называется интегралом ортогональности или пере
крывания. Отличие его от нуля может служить мерой неортогональ- 
ности. Условие взаимной ортогональности двух функций представ
лено на рис. 1.



Квантовомеханическая теория атома и молекулы сводится 
к нахождению удовлетворяющих уравнению Шрёдингера волновых 
функций г|> и значений энергий Е. Рассмотрим решение уравнения 
Шрёдингера для электрона в потенциальном поле ядра. Примерами 
такой системы являются атом водорода и водородоподобные атомы, 
т. е. одноэлектронные ионы с зарядом ze ядра.

Рис. 1. Две взаимноортогональные волно
вые функции

§ 2. Решение уравнения Шрёдингера для атома водорода.
Квантовые числа

Для атома водорода уже в 1927 г. были получены точные реше
ния уравнения Шрёдингера. Эти решения приводят к понятиям 
атомной орбитали, квантовых чисел и квантованию энергии, кото
рые являются фундаментальными в современной теории валент
ности. Атом водорода состоит из электрона и протона. Если 
г — расстояние между этими частицами, то их потенциальная энер
гия равна — ег/г. Так как протон значительно тяжелее электрона, 
при рассмотрении движения электрона в атоме водорода можно 
считать, что протон покоится и находится в центре масс. Тогда 
уравнение Шрёдингера для электрона в атоме водорода запишется 
так*;

V2v|> {х, у, z) + +  - ^  >j> (х, у, г) = 0. (1,9)

Решать уравнение Шрёдингера проще в сферических координа
тах**.

Введя в уравнение (1,9) вместо декартовых сферические коорди
наты, получим

* В действительности протон не является центром масс. Чтобы это учесть, 
в соотношение (1 ,8 )  вводится так называемая приведенная масса протона и элект
рона т М / ( т + М ) .  Так как масса протона значительно больше масса электрон л, 
приведенная масса очень близка к т.

** Связи* между сферическими координатами г ,  О, ф и декартовыми коорди
натами х , у ,  z  (рис. 2) (протон находится в начале координат) выражается соот
ношениями: х = г  sin  ft cos ф, y = r  sin  O' sin  ф, z = r  cos'd . Область изменения сфери
ческих координат: 0 < г < » ,  0 < # « я ,  0 < < р < 2 я .



г г dr  \  dr }  r 2 s in 2 ■&

d -ф (г, (p) 

dq~2

+ £ ( * + f  ̂ м . ф ь о . (UO)

Для решения дифференциального уравнения (1,10) второго по
рядка в частных производных по трем переменным г, ■& и ср его 
делят на три уравнения, в каждом из которых волновая функция

Рис. 2 . Преобразование декартовых 
координат в сферические

является функцией только одного переменного. Для этого полагают, 
что волновая функция (л, д, ф) может быть представлена в виде 
произведения трех волновых функций, каждая из которых содержит 
только одну из трех переменных:

%г. о,<р) -Ф(ч>)Я(г)0(в). (1.11)
В результате подстановки уравнения (1,11) в (1,10) уравнение 

Шрёдингера для движения электрона относительно ядра примет 
вид

Л *  1 д t 2 dR \  , RG> д I . а <?9 \ ,0 Ф ---------- г2 —  ) Н------------- ------- -- Sin ■& —  +
г2 дг  \  д г  )  r2s i n d  д&  \  д д  /

| г (£ + '7-)Ф К 0=()-+  ■ RQ Э2Ф
г2 sin2 О дф2

Умножая уравнение (1,12) на г3 sin2 д//?0Ф, получим
+ A ( sino  «Л  +

R  дг  \  д г  j  0 д&  \  dQ )

, ,  . ,  q 2 u , , е2 \ 1 д2ФЧ-^эт2^ —  [£н-----------------------.
Ьа \  г /  Ф йфа

(1 .12)

(I, 13)

В связи с тем, что выражение в правой части уравнения (1,13) 
зависит только от ф , а выражение в левой части — только от г



и Ф, обе части уравнения должны быть равны некоторой постоян
ной величине, которую обозначим т2. При этом

- ^  +  т2ф= °  О. I4)

и

fsin'&^-Wm2. (1,15)0 д& \  а # /

Разделив выражение (1,15) на sin2^, получаем

R  дг \  д г )  г  )

m2 1 д I . о. dQ \ „----------------------------- s in d —  . (1,16)
sin 2 ■& 0 sin  ■& дФ \  д $  )

В уравнении (I ,16) левая часть зависит только от г, а правая 
часть — только от Ф; следовательно, обе части уравнения равны не
которой постоянной, которую обозначим р. При этом равенство 
(1 ,16) преобразуется в два уравнения:

------ Цг 4 ( s in d - ? ) “ p0 = o > 1̂- 17)sin 2 ft sin  ft d&  \  d& )

± - j L ( r2dJ L \ — . L R  + 2}L(E + — ) R  = 0. (1,18)
r* dr \ dr J г* Ь2 V r j

Проведем исследование уравнений (1,14), (1,17) и (1,18). Диф
ференциальное уравнение (1,14) известно в математической физике 
как уравнение гармонических колебаний. Решение его (Ф-уравнения) 
в экспоненциальной форме имеет вид

ф=Ле±/тч>. (I, 19)
Чтобы данная функция была решением волнового уравне

ния (1,14), она должна быть однозначной в пределах изменения 
угла <р(0, 2л), т. е. Ф(0) =  Ф(2л) или Ae±im0 =Ае+‘т2л.

Отсюда получим
1 = е ±<т2л_ (1,20)

Соотношение (1,20) справедливо, если т — целое число с любым 

т= ± 0 ,  +1, +2, + 3  . .

* Чтобы убедиться в этом, напишем решение уравнения (I, 18) в тригономет
рической форме:

Ф —В  sin  /лф +С  cos т  ф.
Отсюда из условия Ф (0 )= Ф (2 я )  получим

С = В  sin  т 2 л + С  cos т 2 я .
Это равенство осуществляется только при целочисленных значениях т,



т называется магнитным квантовым числом. Оно характеризует 
проекцию момента количества движения электрона около ядра на 
направление магнитного поля и аналогично магнитному квантовому 
числу в теории Бора. Величина А в уравнении (1,19) выбирается 
из условия нормировки:

Решение уравнения (1,17) известно в математике как уравнение 
Лежандра, которое имеет следующее нормированное решение:

где РТ — присоединенная функция Лежандра степени I и порядка 
\т |; /(/+1) = Р, причем разрешенными значениями I являются

откуда видно, что свойства I подобны свойствам побочного кванто
вого числа в теории Бора.

Из уравнения (I, 22) видны ограничения для квантового числа т ,  
а именно |т |< / ,  так как иначе получается факториал отрицатель
ного числа и решения уравнения (1,22) лишаются физического 
смысла. Отсюда получаем соотношение между га и I:

Это те же самые ограничения, которые были необходимы для магнит
ного квантового числа в теории Бора.

Приведем развернутые выражения функции 0 при нескольких, 
значениях параметров / и т. Например, при /= 0  и т  =  О

Уравнение (1,18) для ^-функции известно в математике как 
уравнение Ляггера и его нормированное решение имеет вид

или
о

откуда А --------- .
V г я

Окончательный вид нормированной волновой функции
Ф = __ t__ е ±(7Пф_ (1,21)

"|/" 2л

(1,22)

г-о, 1 , 2, з..., (1,23)

ш =  0, + 1 , ±2, ± (1, 24)

при 1=1, т =О

(2+1)11

(1,25)



/l” - J ’’f O i l I

где a0 = ------- -—; p =  — ; Ln+i (p) — присоединенный полином Лягге-
4л2/г/г па0

ра; п — целочисленный коэффициент, который может принимать лю
бые положительные значения от 1 до оо, т. е.

п = 1, 2, 3 оо (1,26)
Если подставить формулу (1,25) в (1,18) и учесть, что р =  /(/-ь1), 
то получаем выражение энергии атома водорода (z= l)

£ -  — _L.  (1,27)№■ п* v > /

Следует отметить резкое отличие найденного результата от кар
тины, наблюдаемой для частицы, движение которой описывается зако
нами классической механики. Знергия классической частицы может 
принимать любые значения. Как видно из уравнения (1,27), энергия 
частицы, для которой справедливы законы квантовой механики, 
может принимать только ряд строго определенных значений, харак
теризуемых целочисленным коэффициентом п. Таким образом, энер
гия электрона, движущегося относительно ядра, оказывается кван
тованной. При этом параметр п может быть отождествлен с главным 
квантовым числом атома в теории Бора. Введение главного кванто
вого числа и предположение о квантовании энергии является одним 
из основных постулатов в теории Бора. В квантовой же механике 
это положение служит необходимым условием решения радиальной 
части волнового уравнения Шрёдингера. Поскольку в уравнении 
(1,27) п не может равняться нулю, то ЕфО, т. е. минимальная 
энергия атома водорода отвечает значению п= 1:

£ m i n = ^ .  0 ,28)п2

Этот вывод имеет общее значение: не существует такого состояния 
вещества, в котором энергия его частиц могла быть равна нулю.

Таким образом, волновая функция, описывающая движение 
электрона, зависит от трех квантовых чисел: п, I и т. Чтобы эта 
функция была конечна, непрерывна и однозначна, все квантовые 
числа должны быть целочисленными. Обычно значения квантовых 
чисел ставят как индексы у волновой функции: п обозначается 
цифрами 1, 2, 3.........Для разных численных значений I исполь
зуют буквенные обозначения:

/ = 0 1 2 3 4 5  
s Р d  /  g  h

Таким образом, для п=  1, 1=0 я|)1г; для п = 2, 1=\ я|э2/,.
Помимо указанных в квантовой химии употребительны дополни

тельные индексы. Например, 2р-состояния обозначают яр- , я|>2 ,
х Ру

я|)2р . Индексы х, у, г фиксируют ориентацию электронных облаков 
2р-состояний в пространстве.



Поскольку энергия электрона в атоме водорода определяется ве
личиной п и не зависит от остальных квантовых чисел, то может 
быть несколько состояний электронов с одинаковой энергией. Такие 
состояния называются вырожденными. Вырождение исчезает при 
воздействии на электрон в атоме водорода внешнего электрического 
и магнитного полей.

Экспериментальные факты указывают на существование у ряда 
микрочастиц, например, у электронов, протонов, нейтронов, специ
фической внутренней степени свободы. С этой внутренней степенью 
свободы связан некоторый собственный механический момент частицы, 
не зависящий от ее орбитального движения. Этот механический 
момент частицы зависит от квантового числа, которое называется 
спином и равно s = ± l /2 .  Спиновое квантовое число не входит 
в уравнение Шрёдингера.

В релятивистской квантовой механике, развитой Дираком, спино
вое квантовое число выводится как следствие математических соот
ношений наряду с другими тремя квантовыми числами.

§ 3. Орбитали атома водорода

Одноэлектронные волновые функции \|з(г, ft, ср) для атома водо
рода часто называют атомными орбиталями. Они описывают простран
ственное распределение электронной плотности вокруг ядра. 
В табл. 1 приведены эти орбитали 
для ’водородоподобных атомов, 
т. е. для одноэлектронных ионов 
с зарядом ядра ге. Атом водорода 
представляет собой частный случай 
при z = l .  Состояние атома или 
молекулы, когда все электроны 
находятся на низшем допустимом 
энергетическом уровне, называется 
основным или невозбужденным.
В основном состоянии волновая 
функция для атома водорода име
ет вид

b s ------e~r'a°.
V*

где a0 — радиус наименьшей орби
тали электрона (боровский радиус).
Квадрат этой функции выражает 
плотность вероятности нахождения электрона в пространстве вокруг 
ядра.

Вероятность нахождения электрона в шаровом слое радиуса г 
и толщиной dr пропорциональна R'n>l (г) r2dr и называется радиальным 
распределением вероятности. Функции радиального распределения 
при различных п приведены на рис. 3, на котором видно, что

inr2R2

Рис. 3 . Функции радиального рас
пределения в единицах о0 для Ь -,  

2s- и 2р-орбиталей водорода
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существуют такие области пространства около ядра, где вероятность 
пребывания электрона равна нулю.

Угловая зависимость атомных орбиталей может быть представ
лена равенством

Умп(Ф, ф)^0/.т (1Э’)Фт (ф)-
В табл. 1 приведены угловые части волновых функций Y  (■&, ф) 

для s- и /7-орбиталей в зависимости от определяющих их квантовых 
чисел I и т.

Угловые части волновых функций s-орбиталей имеют вид

Уо.о------(1,29)
V 4л

Из равенства (I, 29) видно, что s-орбитали не зависят от углов О 
и ср и поэтому сферически симметричны (рис. 4). Пространственная 
ориентация угловых волновых функций для р-орбиталей зависит от 
углов Ф и ф и определяется максимумом соответствующих тригоно
метрических функций синуса или косинуса. Как видно из табл. 1, 
Yp имеет максимальное значение при ■& =  0, т. е. направление, 
задаваемое этим значением угла, есть направление преимуществен
ной ориентации этой орбитали. Максимальное значение г|)р̂  соответ-





ствует углам '0' = 90° и tp = 0, что совпадает с направлением оси х г 
наконец, грр имеет максимальное значение, когда ft =  90° и ф = 90°’ 
Это совпадает с направлением оси у. Если изобразить каждую из 
трех р-орбиталей, то они образуют идентичные гантелеобразные 
фигуры, лежащие взаимно перпендикулярно друг к другу (см. рис. 4). 
Знак полугантели определяется знаком функции синуса или коси
нуса для соответствующей угловой волновой функции. На рис. 4 
представлены также пять З^-орбиталей: 3d*., 3dx^ yt, 3dtx, 3dyz, Ы ху.

Тот факт, что атомные орбитали в квантовой теории имеют опре
деленную геометрическую форму, весьма важен, так как позволяет 
судить о стереохимии молекулы, s- и р-Орбитали так мало отли
чаются по энергии, что при образовании химической связи они 
могут взаимодействовать в атоме друг с другом, образуя несколько 
смешанных орбиталей. Такая орбиталь описывается волновой функ
цией, являющейся линейной комбинацией s- и р-орбиталей, и назы
вается гибридной. Гибридные орбитали более вытянуты в направ
лении связи и способствуют образованию более прочной связи. 
Кроме s- и p-орбиталей в образовании гибридных орбиталей могут 
участвовать d-орбитали.

Б . КВАНТОВОМЕХАНИЧЕСКАЯ ТЕОРИЯ ХИМИЧЕСКОЙ  
СВЯЗИ

§ 4. Метод молекулярных орбиталей

Строгие решения уравнения Шрёдингера получены только для 
двух наиболее простых систем: атома водорода и молекулярного 
иона водорода Нг~ Для других атомов и молекул уравнение Шрё
дингера может быть решено только приближенно. В квантовой 
механике используют обычно два приближенных метода: метод воз
мущений и вариационный метод. При рассмотрении химической 
связи более удобен вариационный метод.

Вариационный метод. Волновое уравнение Шрёдингера для моле
кулы можно записать на основании соотношения (I, 3):

7/\р =  £Ч1?, (I, 30)
где яр— волновая функция, описывающая движение электронов 
в молекуле; Е — полная энергия молекулы. Умножив обе части 
уравнения (I, 30) на ip и проинтегрировав по всем координатам, 
получим *

(1, 31)
j' 1|;W

* Оператор гамильтона Н  действует только на функцию справа, превращая
Л Л

ее в другую функцию, поэтому Таким же свойством обладает опера-
d d

тор d / d x .  Легко убедиться, что, например, х - j — х г ф —— дг3, так как 2 х 3^ 3 х 2.ах dx



Если волновая функция г|> является одним из решений волнового 
уравнения, то расчет по (I, 31) дает значение дозволенного уровня 
энергии электрона Е\ dV — элемент объема в пространстве.

Представим искомую волновую функцию в виде
я1)1 =  С1ф1 + С2ф2-|-Сзфз + +СЛФ„. (I. 32)

Тогда выражение (I, 31) может быть записано

-------- > С1- 33)
ty]dV

где е меняется в зависимости от аппроксимации яр и называется 
энергетической функцией. В вариационном методе исходят из того, 
что чем меньше энергетическая функция е, тем она ближе к действи
тельному значению энергии основного состояния системы, а выбран
ная волновая функция — к истинной.

Очевидно, что при подстановке в уравнение (I, 33) величина 
энергетической функции е будет зависеть от коэффициентов Сх, С2, 
С3 и т. п. Согласно вариационному методу, эти коэффициенты нуж
но выбирать так, чтобы значение энергетической функции было 
минимальным. Это удобно делать, рассматривая коэффициенты как 
переменные величины. Тогда условие минимума е выразится систе
мой уравнений

$ - = 0 ; ^ = 0 ;  - ^  = 0. (1,34)
uC>i оС  2 иС  п

Решение системы уравнений (I, 34) позволяет найти значения Си 
С2, ., Сп, при которых величины энергетической функции е мини
мальны.

Метод молекулярных орбиталей. Для приближенного представле
ния вида функции основного состояния системы электронов моле
кулы существуют два метода, основанные на теории валентных 
связей (ВС) или на теории молекулярных орбиталей (МО). Эти две 
теории подходят к построению исходной волновой функции совер
шенно различными путями, а потому отражают разные представле
ния об основном строении молекулы. В методе ВС принимается, 
что молекула построена из атомов, которые в некоторой степени 
сохранили свою индивидуальность, несмотря на то, что они участ
вуют в образовании химической связи. Метод ВС был разработан 
раньше метода МО. Он дает более наглядное представление о стро
ении молекулы и поэтому его чаще применяют для качественного 
решения некоторых вопросов. В частности, метод ВС достаточно 
просто трактует геометрию молекулы.

В настоящее время в большинстве работ по теории химической 
связи используется метод МО. Это объясняется тем, что в приме
нении к многоатомным молекулам метод МО, как и программиро
вание расчетов на электронно-вычислительных машинах, математи
чески проще и легче, чем метод ВС.



Поскольку электроны сильно взаимодействуют между собой, 
строго говоря, можно рассматривать лишь состояние электронной 
системы в целом. Но в квантовой химии широко используется 
одноэлектронное приближение. Оно состоит в том, что рассматривают 
состояния отдельных электронов, а, волновую функцию системы из 
п электронов аппроксимируют выражением вида

\|> =  гМу|>3 . . .  о|>„, (1,35)
где ipj, г|)2 . . .  — молекулярные одноэлектронные функции (молеку
лярные орбитали).

В методе МО молекула рассматривается с той же точки зрения, 
что и атом. Предполагается, что электроны в молекуле находятся 
на молекулярных орбиталях, охватывающих все ядра в молекуле. 
В отличие от атомной орбитали (АО), МО является многоцентровой 
орбиталью. Для построения волновой функции молекулы все ее 
электроны распределяют по молекулярным орбиталям с наименьшей 
энергией, учитывая ограничения, налагаемые принципом Паули. 
Согласно этому принципу на орбитали не может находиться два 
электрона, у которых все четыре квантовых числа были бы одинако
вые. Поэтому на одной МО может находиться только два электрона, 
различающиеся спиновыми квантовыми числами.

Существуют различные варианты составления МО. В одном из 
них — линейная комбинация атомных орбиталей (ЛКАО) — молеку
лярные одноэлектронные волновые функции берутся как линейная 
комбинация волновых функций электронов в атомах, из которых 
состоят молскулз*

Ф1 =  СпФвО) +  С12фй (1) +  СиФс(1)+ •••  /| 304
'Рг “  ̂ ггФа (2) + С 22( f b (2) + CM9c (2) +  • • •

Или в общем виде
П

яр,-=  2  ^MPv (О» (I > 37)
V = 1

где £— номер электрона; v = l ,  2, 3 . . .  — номера ядер а, Ь, с . . .
в молекуле.

В дальнейшем при составлении одноэлектронных волновых функ
ций для различных молекул будем пользоваться только методом 
Л К АО. Подставляя выражения (I, 36) в (I, 35), получим уравнение 
для общей волновой функции молекулы:

т1з=[Сцфа(1) + С12ф4(1)+ •••  +С 14ф„(1)]х 

X ЮиФа (2) + С22Фь (2) + • • • +  С24ф„ (2)]... (1, 38)

Предположим, что вид функций фа, фА, . . . ,  Ф„ известен. Тогда, оп
ределив численное значение коэффициентов Сп , С12з . . . ,  Cnk, можно 
рассчитать по(1,38) волновую функцию для всей молекулы. Подставив 
величину 1|з в уравнение Шрёдингера, определим значение энергии 
системы электронов молекулы. Энергия всей системы электронов



в молекуле может быть рассчитана как сумма энергий отдельных 
электронов, если пренебречь взаимодействием между ними:

£ э л =  S n A - .  (1 ,39)1=1
где % — число электронов на i-й молекулярной орбитали (число 
заполнения). На основании принципа Паули 1}г может принимать 
значения 0; 1 и 2. Если не учитывать спиновые части волновых 
функций, то для основного состояния молекулы 1'11= 2  или 0, так 
как число электронов в молекуле всегда четное. Для основного 
состояния радикала число электронов на одной из МО равно 1, 
так как в радикале число электронов нечетное. Для нахождения 
коэффициентов Сх, С2. . .  обычно используют вариационный метод, 
т. е. составляют частные дифференциальные уравнения типа (I, 34).

§ 5. Применение метода МО JIKAO 
к молекулярному иону водорода и молекуле водорода

В качестве примера рассмотрим простейшую молекулярную 
частицу — молекулярный ион водорода Нг". Поскольку молекуляр
ная орбиталь охватывает всю систему ядер, то согласно методу

Рис. 5. Электронная плотность вдоль линии, 
соединяющей ядра атомов для симметричного (I) 
и антисимметричного (II )  состояния молекулы 

водорода

ЛКАО ее можно представить в виде
^1“ С1Фа + С2Ф»- 0. 4°)

Вследствие симметричности иона оба коэффициента Сг и С2 по 
абсолютной величине должны быть одинаковы. Коэффициентам Сх 
и С2 свойственны следующие два равенства:



Таким образом, молекулярная орбиталь для Нг" может быть 
описана двумя волновыми функциями:

'рсимм = СС1ШМ (фа + ф(,); (1,41)
'Фаит =  Сант (ф а ф&), ( 1 , 4 2 )

где г|>снмм— симметричная волновая функция; грант— антисимметрич
ная волновая функция.

Симметричная функция (рис. 5, I) отражает увеличение плотно
сти электронного облака в области перекрывания между двумя 
атомами (кривая 2) по сравнению с плотностями электронных обла
ков отдельных атомов, описываемых функциями и <р| (кривые 1). 
Увеличение плотности отрицательно заряженного электронного обла
ка между положительными ядрами приводит к тому, что ядра как 
бы стягиваются этим облаком и возникает химическая связь. Систе
ма — электрон в поле двух протонов — находится в энергетически 
более выгодном состоянии (Ямам), чем исходная система — электрон 
в поле одного протона Ен:

Поэтому грсимм называют связывающей молекулярной орбиталью.
Антисимметричной волновой функции отвечает уменьшение плотно

сти электронного облака между атомами (рис. 5, II). При этом 
положительно заряженные атомы отталкиваются и система стано
вится энергетически неустойчивой. Молекулярной орбитали грант, 
отвечает энергия £ ант, большая, чем энергия атома водорода Еп. 
Орбиталь граН;, соответствующая повышению энергии, называется 
разрыхляющей молекулярной орбиталью.

Таким образом, квантовомеханический расчет показал, что части
ца, состоящая из двух ядер и одного электрона, может находиться 
в устойчивом состоянии. Действительно, эту частицу получил в кон
це XIX в. Дж. Томсон при бомбардировке молекулы Н2 электро
нами. Энергия молекулярного иона Н^ равна 2,79 эв, т. е. это 
прочная частица.

Приведем теперь схему расчета молекулярной орбитали в моле
кулярном ионе Нг" с использованием вариационного метода. Энер
гетическая функция (I, 33) в данном случае имеет вид

f (Ci<pa-t-C2q>(,) И  (Ст^фд+Саф;,) d V
£ =  - -------- ;------------------------------, (I, 43)

j (С1ф0+С2фй)2 dV

или, раскрывая скобки и заменяя интеграл суммы суммой интегра
лов, получим

е [С? j q& V +  С\ | Ф\dV+  2СХС2 j  q>a<p4dV] =С? J <paH<padV +

+ C l § y bH<pbdV + C1C2 \(p„Hq>l)dV + C1C2§%H<padV. (I, 44)



Для упрощения записи интегралов в (1, 44) вводят обозначения*:

(1,45)

НаЬ=Ньа~1 Ф в^ Ф ^ - J  ф А аМ, 0, 46)

H aa-H bb~ \ ^ aH^ad V - ~ l^ bH^bdV, (1,47)

где S — интеграл перекрывания; НаЬ, НЬа — резонансный или обмен
ный интеграл; Наа, Ньь — кулоновский интеграл. Интеграл пере
крывания отражает степень перекрывания двух атомных орбиталей 
Ф0 и qv Величина интеграла перекрывания может иметь значения 
в пределах от 0 до 1. Для соседних атомов углерода в молекуле 
бензола 5 ^ 0 ,2 5 , но при увеличении расстояния между атомами 
интеграл перекрывания очень быстро уменьшается.

Кулоновский интеграл равен энергии одного электрона, принад
лежащего данному атому. Эта энергия обусловлена в основном ядер- 
ным остовом атома. При бесконечном удалении электрона от атома 
эту энергию принимают равной нулю. Поэтому кулоновский интег
рал является отрицательной величиной.

Резонансный или обменный интеграл, впервые введенный в кван- 
тозой механике, не имеет аналогов в классической физике. Однако 
он играет важную роль в теории химической связи. Он характери
зует взаимодействие электронных орбиталей соседних атомов в мо
лекуле. Расчеты показывают, что резонансный интеграл меньше 
нуля, т. е. отрицательная величина. В действительности между 
частицами имеется только электрическое взаимодействие. И только 
из-за принятого метода квантовомеханического расчета — МО в виде 
ЛКАО — это единое взаимодействие разбивается на части: кулонов
ский и обменный интегралы.

После введения в уравнение (I, 44) обозначений (I, 45) — (I, 47) 
получим

s(C\ + Cl+2C1CiS)=*(C2l + C l)H aa + 2C1C2Hab. (I, 48)
При этом считаем, что атомные волновые функции сра и срй нор

мированы. Поэтому
(1,49)

Используя вариационный метод, находим производные де/дСj и 
дв/дСг и приравниваем их нулю. При этом получаем два урав
нения:.

С х  {Наа -  е) + с2 (И а Ь  -  eS) = 0; (1, 50)

* В квантовой механике применяются только линейные операторы. Д ля ли
нейных операторов справедливо соотношение

А  ( х 1+ х 2) =  Н х 1+ Н х г , 
где А — линейный самосопряженный оператор.
Самосопряженный оператор удовлетворяет условию

j xlHxidV=§ х\HxxdV.



Наиболее простой, но менее общий метод решения системы урав
нений (I, 50) и (I, 51) и определения энергии е и соотношения меж
ду коэффициентами С1 и С2 состоит в следующем. Обозначим через со 
выражение

— =  и. (I, 52)
Н  at) 6<S

Тогда систему уравнений (1, 50) и (I, 51) можно переписать 
в таком виде:

С1<й-1-С2= 0 , (I, 53)

Сг —  +  С2= 0 . (I, 54)(D

Чтобы уравнения (1, 53) и (I, 54) были совместимы и тождествен
ны, коэффициенты при Сх в обоих уравнениях должны быть оди
наковы:

0)=— ; щ2 =  1; ©j =  — 1; ш2 =  1.оз

Подставляя эти два значения а в формулу (1,52), получим 
выражения для энергии двух молекулярных орбиталей:

Р __Ндд-\-НаЬ /т  с с \
■Ссимм--------- > V*» vO)

Hgg Н ab 
l  —  S

(I, 56)

где Ecими — энергия симметричной волновой функции; Еат — энергия 
антисимметричной волновой функции. В связи с тем, что величина 
резонансного интеграла меньше нуля (НаЬ <  0), энергия Есимм, как 
видно из уравнений (I, 55) и (I, 56), меньше энергии Еант.

Полставляя два значения о  в (I, 53) и (I, 54), получим соотно
шения между коэффициентами Сх и С2 для симметричной и анти
симметричной волновых функций:

СХ =  С2 и Сг-----С2. (1, 57)
Из условия нормировки волновой функции ^  электрона для моле
кулярной орбитали с учетом уравнения (I, 48) получим

j  q 2ldV=C2l+Cl + 2C1C2S = l .  (1,58)
Решая совместно уравнения (I, 57) и (1, 58), получим для Сх 

и С2 значения
Ссимм “  =  С2 =  —- - ■. (I, 59)

V  1+2S

Сайт = С ,= — С, =  ——j-----. (1,60)
V  2 — 2 S



Подставляя эти значения коэффициентов Сх и С2 в (I, 41) и 
(I, 42), получим выражения дртя двух молекулярных орбиталей:

с̂нММ =  — = = (< P a+<Pa). (1,61)
V  2+25

'U t =  —1 - (фа — Фй). (1, 62)
У  2—25

Молекула водорода. Посмотрим, какой вид примет волновая 
функция, если в систему добавить еще один электрон, т. е. рас
смотрим молекулу водорода Н2. В молекуле водорода имеется два 
электрона, движущихся в поле двух ядер. Волновая функция для 
первого электрона была аппроксимирована в виде

^ ^ Ф а О Н О Р Л 1)- (1.63)
В силу эквивалентности электронов аналогичную молекулярную 
орбиталь можно составить и для второго электрона:

Ч’г=  С3Фа (2) + С4ф(, (2). (1,64)
Второй электрон в молекуле водорода может, как и первый, нахо
диться или на связывающей, или на разрыхляющей орбитали, 
в частности оба электрона могут находиться на одной связывающей 
орбитали. Принципу Паули это не противоречит, так как эти два 
электрона могут иметь противоположные спины. Общая волновая 
функция для двух электронов запишется

г1, =  ^ 2= { С 1фа ( 1) +  С 2ф6(1)}-{Сзфа(2) +  С4фй (2)}. (I, 65) 

Вариационный метод, использованный для расчета молекулярной 
орбитали электрона в молекулярном ионе Н^, можно перенести для 
расчета молекулярной орбитали каждого электрона в молекуле Н2. 
При этом надо иметь в виду, что кулоновские, обменные интегралы и 
интегралы перекрывания для иона Нг” и для молекулы Н2 различны. 
Это обусловлено тем, что иону и молекуле Н2 отвечают разныел
операторы Н, так как в случае молекулы водорода возникает меж- 
электронное отталкивание.

Согласно соотношению (1, 39) суммарная энергия всей молекулы 
водорода будет различной в зависимости от расположения электро
нов на молекулярных орбиталях:

£ 1 =  2£симм; т̂ симм =  2 — основное нормальное состояние;
Е2 = ЕС»ЫЫ+ Е апт\ г1с1Ш1м =  т1ант= 1 — первое возбужденное состояние;

Е3=2Еат; Т11)нт =  2 — второе возбужденное неустойчивое 
состояние.

В связи с тем, что ЕсKMM меньше, чем £ ант,
£ 1< £ 2< £ 3. (1,66)

Величина, равная
А Е1= Е 1- 2 Е »  (1,67)

представляет собой энергию химической связи в молекуле водорода.



В этом соотношении Е0 — энергия изолированного атома водорода 
в его основном состоянии. Энергия связи в молекуле водорода, 
рассчитанная по методу МО, составляет 2,65 эв вместо опытного 
значения 4,747 эв. Такой заниженный результат расчета энергии 
связи объясняется неточностью выбора вида волновой функции для 
молекулы водорода. Поэтому были предложены различные варианты 
составления молекулярных орбиталей с учетом физической модели 
молекулы. Так, например, Джеймс и Кулидж (1933 г.) предложили 
для молекулы водорода 13-членную волновую функцию и вычислили 
энергию связи, превышающую лишь на 0,03 эв наблюдаемое зна
чение Через 27 лет после этого Колос и Рутан провели расчет

с 50-членной функцией и получили энергию диссоциации с точ
ностью, превосходящей точность эксперимента. Эти расчеты привели 
к важному результату: основные уравнения квантовой механики 
применимы к химическим системам, иначе бы не было согласия 
с экспериментом.

Молекулы из многоэлектронных атомов. При образовании моле
кул из многоэлектронных атомов может происходить перекрывание 
разных орбиталей. Если перекрывание происходит по линии, соеди
няющей центры атомов, то такая связь называется a-связью. На 
рис. 6 приведены три типа образования a-связи, когда перекры
ваются s-орбитали двух атомов (рис. 6, а), р -̂орбитали двух атомов 
(рис. 6, б) и s-орбиталь одною атома с рх-орбиталью другого атома 
(рис. 6, в). Если перекрывание орбиталей происходит по обе стороны 
от линии, соединяющей центры атомов, то такая связь называется 
л-связью. На рис. 6 представлены два случая, когда перекрываются 
две рг-орбитали (рис. 6, г) или две р -орбитали двух атомов 
(рис. 6, д).

г •7 *7

Рис. 6 . Образование о- и д-связей при перекрывании s- н р -орби
талей



Порядок заполнения молекулярных орбиталей определяется за
претом Паули и энергетическими соображениями. Сначала запол
няются молекулярные орбитали с более низким уровнем энергии, 
причем на каждой молекулярной орбитали может находиться не 
более двух электронов с разными спинами. Кроме того, нужно 
учесть, что для каждого вида связи, например для ст -̂связп,

Рис. 7 . Образование связующих и разрыхляющих молекуляр
ных орбиталей в молекуле кислорода из атомных s- и р-орбп-

талей

имеются две молекулярные орбитали: связующая aQs и разрыхля
ющая o’s (разрыхляющие молекулярные орбитали обозначаются 
звездочкой).

Экспериментальное изучение молекулярных спектров позволило 
установить, что при образовании двухатомных молекул из одинако
вых атомов (например, 0.2> М2, С12 и т. п.) для элементов первых 
трех периодов порядок заполнения молекулярной орбитали электро
нами следующий *:

° l j  <  ° Н  <  (t2 j <C ° 2 s  ^  ° 2РХ ^  Я 2ру = л 2рг <  Л2ру =  Л2рг ^  ° 2 р х "

Рассмотрим образование связей в молекуле кислорода. В атоме 
кислорода имеется 8 электронов:

О [W2s*2pl2pl2pl].

* Нижние индексы у а  и я  указывают атомные орбитали, из которых постро
ены молекулярные орбитали.



В молекуле кислорода 16 электронов расположатся на связу
ющих и разрыхляющих орбиталях следующим образом:

На рис. 7 представлены схемы атомных и молекулярных орбиталей 
и заселенность их электронами (атомные ls-орбитали и молекуляр
ные аи- и а*5- орбитали для простоты не приведены). Разрыхля
ющая молекулярная орбиталь о* остается незаполненной, а в двух

РХ

разрыхляющих молекулярных орбиталях я* и я* по правилу
у

Хунда располагаются по одному электрону. Наличие в молекуле 
кислорода двух неспаренных электронов объясняет парамагнитные 
свойства молекулярного кислорода.

§ 6. Метод МО в приближении Хюккеля. я-Электронное 
приближение в теории органических молекул

я-Электронное приближение в методе МО применяется к орга
ническим соединениям с сопряженными двойными связями и к аро
матическим соединениям. В этих соединениях, вследствие перекры
вания рг- и /эуорбиталей, я-электроны оказываются делокализован-

Рис. 8 . л-Сопряженная система с делокалиэован- 
ными электронами в 1, 3, 5-гексатриене 

СН2 (СН)4СНа

пыми и я-электронное облако может свободно перераспределяться 
между атомами углерода, образующими сопряженную систему. 
Поэтому, например, в соединении 1, 3, 5-гексатриене

СН2 =  СН - С Н  =  СН - С Н  =  СН2
нет чистых двойных связей и правильнее его писать

с н 2--=сн—с н - - = с н ^ - с н ^ с н 2
I

хотя я-электронные плотности на разных атомах углерода не оди- 
паковы (рис. 8).

При расчете молекул по методу Хюккеля делается ряд дополни
тельных упрощающих предположений.



1. В анализируемую электронную систему не включают ст-элек
троны, относя их к остову молекулы.

' 2. я-Электроны описывают при помощи молекулярных орбиталей, 
состоящих исключительно из р2- или ру-орбиталей.

Точные расчеты показывают, что раздельное рассмотрение ст- 
и я-электронов не совсем строго. Однако, несмотря на весьма 
упрощенное представление, такой подход оказался удачным. Приме
нение его к молекулам соединений с сопряженными связями и аро
матических соединений позволило получить данные о свойствах 
молекул, не прибегая к точным квантовомеханическим расчетам.

3. Интегралы перекрывания считаются равными нулю даже для 
атомных орбиталей, относящихся к соседним атомам, т. е. при 
(x#v Snv =  0, где (г, v — г̂-й и v-й атомы в молекуле.

4. Для органических молекул, в которых я-система состоит 
исключительно из углеродных атомов, принимается, что все куло- 
новские интегралы типа и Hvv равны, и их обозначают а/.

H llil =  H vv=---------а. (1,68)
5. Резонансный интеграл НДу, характеризующий энергию взаимо

действия между атомными орбиталями, зависит от расстояния между 
атомами. Поэтому в методе Хюккеля принимают, что для несоседних 
атомов резонансный интеграл равен нулю: при (р. — v )> l или 
(fj, — v )< l //(IV = 0. Для связанных (т. е. соседних) атомов резонанс
ный интеграл имеет определенную величину. Если считать, что все 
длины связей между атомами углерода одинаковы, то значения раз
личных будут сравнительно близки. Поэтому в методе Хюк
келя принимают все одинаковыми и равными р

Яц.и±1=р. (I, 69)
В уравнениях (1,68) и (1,69) а и р  имеют отрицательные значения.

Рассмотрим квантовомеханический расчет молекул этилена и бу
тадиена по методу Хюккеля.

В молекуле этилена имеется двенадцать валентных электронов. 
Из них десять образуют пять a-связей (одну С — С и четыре С — Н 
связи). В соответствии с приближением Хюккеля рассмотрим толь
ко оставшиеся два электрона, которые находятся на рг-орбиталях 
и образуют одну я-связь. Молекулярную орбиталь для этих элек
тронов можно представить в виде линейной комбинации атомных 
2р2-орбиталей ф* и ф2:

^ =  С1ф1 +  С2Фа- (1.70)
Для каждой молекулярной орбитали нужно определить коэффи

циенты С( и Q  и их энергию.
Коэффициенты Сг и Са можно определить, используя вариаци

онный принцип для расчета системы, состоящей из двух электронов. 
Это приводит к уравнениям типа (1,50) и (1,51), которые можно
упростить, применяя допущения Хюккеля:

Сг( а - е )  + С2р=0, (1,71)
CJJ +  CJa -ғ Г = 9 . (1,72)
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Решение уравнений (1,71) и (1,72) аналогично решению уравне
ний (1,50) и (1,51) и дает следующие результаты:

£i =  a +  P; £ 2= a  — Р; (1,73)
Ссимм= С 1 =  С2----- г- ;  (1 ,7 4 )

V 2
Сант =  С1----- С2 =  - Ь .  (1,75)

У2
При этом выражения для двух молекулярных орбиталей примут 
вид:

^1 =  -7^(<Р1+ф2), (1,76)
V 2

4>2- -J = ( q > i  — Ф2)- (I» 77>
1/2

Резонансный интеграл р в уравнении (1,73) отрицателен, моле
кулярная орбиталь более устойчива, чем г|)2, так как ей отвечает 
состояние с меньшей энергией: £ 1< £ 2.

Согласно уравнениям (1,61) и (1,62) величина ^  в (1,76) пред
ставляет собой симметричную волновую функцию или связующую 
орбиталь, а \|э2 в (1,77) — антисимметричную волновую функцию, 
или разрыхляющую орбиталь. Молекула этилена имеет два л-элек
трона. В основном состоянии молекулы эти электроны должны за
нимать самую низкую по энергии молекулярную орбиталь, т. е. 
Полная энергия этого состояния может быть найдена по уравне
ниям (1,39) и (1,73):

Е П01, =  2Е 1 =  2 а + 2 р ,  ( 1 ,7 8 )

если т|1 =  2 и т]2=0. При возбуждении один или два электрона 
могут перейти на молекулярную орбиталь гр2. Поэтому возможны 
два других состояния с энергиями:

£ пол =  £ 1 +  £ 2-  2а (1,79)
и

£ пол =  2£2= 2 а - 2 р .  (1,80)
Молекула бутадиена СН2=С Н —СН=СН2 имеет 4-я-электрона. 

Электроны, образующие <т-связи, по методу Хюккеля не рассматри
ваются. Атомные 2рг-орбитали четырех атомов углерода обозначим 
символами фх, ф2, ф3, ф4. Молекулярную орбиталь гр составим как 
линейную комбинацию атомных орбиталей:

гр = С 1ф1 +  Сгф2+С зф з +  С4ф4. (1 ,8 1 )

Таких молекулярных орбиталей может быть четыре.
Нужно определить коэффициенты С1г С2, С3 и С, и энергии для 

каждой из полученных молекулярных орбиталей. Коэффициенты 
в уравнении (1,81) рассчитывают вариационным методом, т. е. из 
условия минимума энергетической функции е Энергия £ , соответ
ствующая молекулярной орбитали определяется из уравне



ния (1,31). Учитывая, что в соответствии с приближениями Хюк
келя все интегралы Перекрывания принимаются равными нулю и 
что атомные волновые функции ф 1( ф2, ф „  ф 4 нормированы, по
лучаем

jolP d V - t f + C l  + Cl + C l  (1,82)
Кулоновские и резонансные интегралы принимаем равными:

j  Ф ^ =  ] ф J i = j  Фз#ФзdV= j ф4Яф4с(У= a; (1,83)

Pls- J q > A * * M  Фг^Ф1^ =  Р21 и т- Д->
P12 =  P21=  Раз =  Рз2 =  Рз4 =  Р43 =  Р • (1,84)

Для резонансных интегралов, относящихся к несоседним атомам, 
принимается, что

P l3  =  Рз1 =  Р 24 “  Э 42 =  P l4  =  Р 4 1  =  О- ( Ь  8 6 )

Подставляя в уравнение (1,33) выражение (1,81) для молекулярной 
орбитали г|> и учитывая (1,82) и упрощения (1,83) — (1,85), получим

е(С^+С24-Сз +  С4) =  (С1+ С 2 + Сз + С4) a +  2 ^ ^ 2  +  ̂ 0 3  +  0304) р.
(I, 86)

Для определения минимального значения е берем последователь
но производные от е по коэффициентам С( —С1( С„ С3 и С4 и при
равниваем производные de/dC, нулю. При этом получим четыре 
уравнения, связывающие эти коэффициенты:

Сх (а — р)+С 2Р=0,
CiP+C2 (а — е) +  Сзр= О,
С2Р+С3 (о — е) +  С4Р =0,

СзР+С4 (а — е) =  0.
Разделив обе части уравнений (I, 87) на р и обозначив

(1,87)

(1.88)
Р

получим
Cjto + С 2—0,

С ̂  0*2 о) + 03= О,
0 2 + Озй) +  С4 = О,

С3 + С4ш=0.
Уравнения (1,89) решаются, если определитель, составленный 

из коэффициентов, равен нулю:

(I, 89)



Раскрывая этот определитель, получим четыре значения а>;
©! =  —1,618; <й2 =  —0,618; со,= +0,618; ш4=  +1,618.

Из равенства (I, 88) следует
£ = а  — Рсо. (1,90)

Подставив в соотношение (1,90) найденные значения со, получим 
четыре значения энергии я-электронов на четырех молекулярных 
орбиталях:

£ '1 =  а  +  1,618В; £ 3= а  — 0 ,6 1 8 Р; 
£ 2 =  а  +  0 ,618р ; £ 4= а - 1 , 6 1 8 р .  (1,91)

Так как резонансный интеграл р отрицателен, энергия наинизшего 
уровня равна £ г, следующего за ним уровня £ 2 и т. д.

Для определения коэффициентов С2, С2, С3 и С4 в уравнении 
(1,81) для четырех молекулярных орбиталей г ,̂ -ф2, г̂ 3, -ф4 восполь
зуемся системой уравнений (1,89). Если энергия имеет низшее зна
чение £ х, после подстановки его в уравнение (I, 89), получаем:

С2=  1,618 Сх>
Cj + С3 =  1,618 С2,
С2 +  С4 =  1,618 С3, 

С3=  1,618 С4.

Из этой системы следует, что
С1 = С4 и С2= С 3. (1,92)

Учитывая, что волновые функции молекулы бутадиена нормирова
ны, и считая, что интеграл перекрывания S=0, получаем

jV d V  =  C? + d  + Cl + C M .  (1,93)
Подстановка условий (1,92) в уравнение (1,93) дает следующее ре
шение:

с?+с£-1
Откуда

C1 =  Ci =  0,3717,
С2 =  С3=0,6015. (1,94)

Аналогичным путем можно вычислить все коэффициенты и для 
трех других молекулярных орбиталей, соответствующих значениям 
энергии Ег, Е3 и £ 4.

Таким образом, для молекулярных волновых функций четырех 
молекулярных орбиталей бутадиена получаем:

Tjjj =  0,372(pj +  0,602ф2+0,602ср3 +  0,372ф4, 
■ф2 =  0,602ф1 +  0,372ф2 — 0,372ф3 — 0,602ф4, 

"Фэ =  0,602фл -  0,372ф2 -  0,372ф3 +  0,602ф4, (1, 95) 
я[-4 =  0,372ф1 — 0,602ф2 +  0,602ф3 — 0,372ф4.



Из четырех молекулярных орбиталей две (г  ̂ и ^3) являются 
связующими и две (г|з2 и г|)4) — разрыхляющими* Четыре я-электро- 
на в молекуле бутадиена занимают энергетические уровни в со
ответствии с принципом заполнения Паули. Если молекула бута
диена находится в основном (невозбужденном) состоянии, то два 
электрона находятся на низшем уровне с энергией £„ а осталь
ные два — на следующем за ним уровне Е2. Таким образом, полная 
энергия я-электронов в молекуле бутадиена в основном состоянии 
равна

£ п о л  =  2(£1 +  £ 2) =  4а + 4,472р. (1,96)
Энергия четырех изолированных я-электронов равна сумме энергии 
рг-орбиталей:

£изол-4а. (1,97)
Отсюда полная энергия я-связей в молекуле бутадиена равна

£ с в = £ и э о л - Е п о л = -4,472(1. (1,98)
Выбор параметров а и Р в методе МО Хюккеля. Величины а и р  

являются эмпирическими параметрами, которые можно выбрать на 
основании ряда опытных данных. Исходя из физического смысла 
кулоновского интеграла, можно показать, что

а ----- j V  + A),

где /  — ионизационный потенциал. Это наименьший потенциал, не
обходимый для удаления электрона с валентной орбиты атома; 
А — электронное сродство, характеризующее способность атома при
тягивать дополнительный электрон**

Согласно уравнению (1,78) энергия обоих я-электронов на мо
лекулярной орбитали для основного состояния молекулы равна

£ пол =  2а + 2р. (1,99)
Величина а характеризует энергию электронов на изолированной 
атомной орбитали. Отсюда следует, что величина 2р, а значит и р, 
есть мера энергии взаимодействия атомов, образующих я-связь:

£ л = 2 а - ( 2 а  + 2р)----- 2р. (1,100)
Поэтому резонансный параметр р можно определить из энергии 
я-связи;

£я =  —АН — Е0, (1,101)
где АН — атомная теплота образования соединения; Ев — энергия
о-электронов. Энергию о-электронов обычно определяют по адди
тивной схеме, используя значения энергий отдельных видов связей:

2 ° = 2 ес - с + 2 ес - н  +  2 ес - о +  (1, 102)

*  %  и "ф, представляют собой симметричную волновую функцию, а 
и i|)4 —  антисимметричную.

** Согласно Маликену величина ( / + Л) служит мерой электроотрицательности 
атома. Она характеризует относительную способность атома в молекуле приоб
ретать отрицательный заряд.



Значения энергий отдельных видов связей приводятся в таблицах. 
Теоретические расчеты параметра р показали, что он мало зависит 
от типа молекулы и в среднем имеет значение р=136 кдж/моль 
для различных углеводородов с сопряженными связями и арома
тических соединений. Однако абсолютное значение Р зависит от 
способа его расчета.

Основные недостатки метода МО Хнжкеля (МОХ). В методе Хюк
келя содержится ряд произвольных допущений. Этот метод не при
меняется для теоретического вычисления абсолютных значений фи
зических величин. Но он вполне пригоден для установления кор
реляции между различными экспериментальными данными. Вычис
ленные энергии, электронные плотности и другие величины выражены 
через энергетические параметры а и р ,  которые не рассчитываются 
теоретически, а выбираются на основании опытных данных.

В качестве недостатков метода Хюккеля следует отметить, что 
он не учитывает спинового состояния электронов и исключает из 
рассмотрения систему о-электронов. Одним из грубых приближений 
является так называемое приближение нулевого дифференциального 
перекрывания, когда интегралы перекрывания считаются равными

о

нулю. При длине связи 1,4 А значение интеграла перекрывания 
для рг-орбиталей соседних атомов углерода равно 0,25. Это значе
ние интеграла перекрывания не является малой величиной. Не
смотря на очевидную возможность учета перекрывания, им до сих пор 
пренебрегают в большинстве работ, посвященных простому мето
ду МО. Моффит показал, что а и р  настолько неопределенны, что 
пренебрежение интегралом перекрывания вполне допустимо.

Орбитали, в которых учитываются интегралы перекрывания, 
называются орбиталями Уэйленда. Если в приближении Хюккеля 
орбитали соответствует энергия

£ = а  — сор, (1.103)
то в приближении Уэйленда

£ =  a ~ mP. (I, 104)
1 —  ш 5

Однако расчеты в приближении Уэйленда во многих случаях 
не всегда дают более точные результаты, чем приближение Хюккеля. 
Поэтому перекрыванием пренебрегают даже в усовершенствованных 
методах МО.

§ 7. Описание свойств молекул 
при помощи метода МО Хюккеля

Электронная плотность. В сопряженных системах я-электроны 
не локализованы около какого-либо атома или связи, а находятся 
в поле всего ядерного остова молекулы (см. рис. 8). Поэтому имеет 
смысл говорить лишь о вероятности пребывания электронов в дан
ной области молекулы. Если принять, что свойства каждого я-элек-



трона определяются характером занимаемой им молекулярной орби
тали, то я-электронную плотность можно вычислить следующим 
образом.

Определим i-ю молекулярную орбиталь в сопряженной системе 
как

4>*-C/i<Pi + Ci2<P2+ + С т Ч п *  (I, 105)
где фг, ф2, <р„ — атомные орбитали атомов 1, 2, . . п. Ве
роятность пребывания электрона, занимающего молекулярную орби
таль ^  в элементе объема dV, выражается tyfdV; при интегрирова
нии по всему объему, пренебрегая интегралами перекрывания, получим

j  т|jd V =  С,2, j' t fdV  + - - • +  C l  j  фIdV = 1. (1, 106) 
Если все атомные орбитали нормированы к единице, то

С?, + С?2+  +С?Л=  S  С?г =  1. (1,107)
Г=1

Поскольку заряд электрона равен —е, каждый электрон сообщит 
атомам 1 , 2 ,  п -  частичные заряды, равные соответственно
—С}\е, —Сяе, . . . ,  —C2ine, сумма которых равна —е. Рассмотрим 
теперь р-й атом в молекуле. За счет электрона на i-й орбитали 
атом приобретает частичный отрицательный заряд, который равен

Я ^ е - ф .  (I, 108)

Уравнение (1,108) допускает интерпретацию величин Cf, как за
дающих вероятность пребывания электрона, находящегося на i-й 
молекулярной орбитали в области r-го атома. Проведя суммирова
ние по всем т занятым орбиталям, на каждой из которых находится 
по т], электронов, получим полный я-электронный заряд на атоме р,:

Отсюда общая электронная плотность у атома р. представляет собой 
сумму электронных плотностей, вносимых электронами на всех за
полненных молекулярных орбиталях:

т
(1.110)

Например, каждая из двух молекулярных орбиталей бутадиена 
rJ)j и яр2 в уравнении (1,95) в основном состоянии занята двумя 
электронами. Следовательно, полная электронная плотность у атома 1 
равна:

=  2 (С?, + C h ) =  2 (0.3722 + 0.6022) =  1; (1,111)

е. (I. Ю9)



Вследствие симметрии атомы 3 и 4 имеют тот же самый заряд, что 
и атомы 2 и 1. Следовательно, л-электронная плотность на каждом 
атоме углерода в молекуле бутадиена равна 1.

Порядок связи. В классической органической химии порядок 
связи всегда является целым числом. Однако теоретический анализ 
предсказывает возможность существования связей любых порядков, 
включая и дробные.

В 1939 г. Коулсон ввел представление о дробном подвижном 
порядке связи между двумя атомами. В случае я-электронного при
ближения порядок связи между двумя атомами ц и v определяется 
следующим образом:

т
P|iV= 2  (I, 113)

i=l
где т|£ =0; 1 или 2.

Если дополнительно учесть одинарную связь, образованную за 
счет ст-электронов,, то полный порядок связи р^ч будет определяться 
как

P\iv= 1 + P|J.V- (1,114)
Физический смысл такого определения порядка связи легко выяс
нить на основании следующего рассуждения. Если электронные 
орбитали атомов ц и v в значительной степени перекрываются, то 
между ними образуется прочная связь. Это условие выполняется, 
если коэффициенты при атомных орбиталях ф̂  и ф̂ , велики. Произ
ведение коэффициентов С((1 и CIV в уравнении (1,113) характеризует 
прочность связи, образованной за счет электронной i-й орбитали. 
Рассмотрим два примера; для бутадиена

р1г = 2СиСи +  2 С21С22 =  2 (0,372-0,602) +  2 (0,602 • 0,372)=0,894;
(1.115)

р23 =  2 С12С13 +  2С22См= 2  (0,602 • 0,602) + 2 [0,377 (-0,372)] =  0,447
(1.116)

В результате симметрии p3i = p12, для этилена
р12=2СгС2 = 1.

Поэтому чем ближе к единице порядок связи, тем связь ближе к 
двойной. Как видно из полученных данных, центральная я-связь 
в бутадиене

н - с ^ с = с = с - н  
н Л  9 з Л н

в два раза менее прочная, чем крайние я-связи. Экспериментально 
найдено, что порядок л-электронной связи и длина связи корре
лируют друг с другом. Эмпирически была установлена линейная 
зависимость между длиной связи R и порядком связи Р :

(R в ангстремах)



Для большинства соединений соотношение (1,117) выполняется хо
рошо. Между электронной плотностью и порядком связи существует 
зависимость

е =  2  Л/?иа +  2 2  Jt\lvP. (1,118)
п ‘ пг

где п — число атомов в молекуле; т — число я-связей.
Дипольные моменты. Дипольный момент ^ — это вектор, явля

ющийся мерой смещения заряда. Он определяется как произведе
ние заряда на расстояние в диполе. Согласно теории МО Хюккеля 
я-электронную плотность qm атома т можно определить по уравне
нию (I, 110). В углеводородах с сопряженными связями при расчете 
дипольных моментов по методу МОХ следует учитывать один по
ложительный заряд у каждого атома углерода, так как число угле
родных атомов равно числу я-электронов. Следовательно, асиммет
рия л-электронной плотности равна:

= (1,119)

Если частица нейтральна, дипольный момент рассчитывается из со
отношения

»я =е  £  t mrmn, (1,120)
т= 1

где гтп — расстояние между атомами т и л. При расчете диполь- 
ного момента молекулы расстояния между атомами рассматривают 
как векторы с некоторым общим началом координат. Например, 
рассчитаем дипольный момент я-электронов в молекуле метилцикло- 
пропена (рис. 9); qm и £т, рассчитанные по методу МОХ, имеют 
следующие значения:

т 9т 1т
1 1,478 0,478
2 0,882 0,118
3 0,820 0,180
4 0,820 0,180

О
Примем, что все длины связей между атомами равны 1,4 А, т. е.

О
r12 = r23 = r3i = ru  = \A k -

Если за начало координат принять второй атом (см. рис. 9), то в 
направлении оси у результирующий дипольный момент равен нулю. 
В направлении х*

=  [(-0,478) (-1 ,4 )  + 0,118 • 0 + 2 • 0,18 • 1,4 • cos 30°] • 4,77 =  5,26D,
(1.121)

где 4,77 — заряд электрона.

* Дипольный момент ц измеряется в дебаях ( Ш = 1 0 —14 эл.-ст. ед .-см ).



Таким образом, определив при помощи метода МОХ распределе
ние л-электронной плотности и зная геометрию молекулы, можно 
вычислить дипольный момент, обусловленный распределением я-элек
тронов. Расчеты по методу МОХ дают завышенные значения диполь- 
ного момента.

Реакционная способность молекул. Реакции между органическими 
соединениями подразделяются на две основные группы: реакции ге- 
теролитического типа и реакции гомолитического типа. Согласно элек

тронной теории органической химии 
гетеролитическое присоеди«ение про
исходит при действии электрофиль- 
ного или нуклеофильного реагента.

Типичным примером гемолитиче
ской реакции может служить при
соединение к молекуле бутадиена. Те
оретические расчеты этой молекулы 
методом МОХ показывают, что элект
ронная плотность на всех атомах 

углерода одинакова и равна единице. Поэтому в первом приближе
нии можно ожидать, что все атомы углерода в одинаковой степени 
будут подвергаться ионной атаке.

Иначе обстоит дело при действии незаряженных радикалов. 
Для реакций этого типа существенное значение имеет не электрон
ная плотность, а индекс свободной валентности, который был введен 
Коулсоном и определяется по уравнению

Рис. 9. Расположение в простран
стве ядер атомов углерода в моле

куле метилциклопропена

^max > (I, 122)

где Np — сумма порядков всех связей; Afma)t — максимальная сумма 
порядков всех связей.

Моффит показал, что для атома углерода

^шах = 3 + / 3  =  4,732. (1,123)

Если рассматривают только я-связи, то используют величины Nmax 
и AV

N шах — Nтах 3 — 1,732,

N|l =  iVn -  3 = 2 phv 

Из уравнений (I, 122) и (I, 124) следует, что

Ғц =4,732 — Мц = 1,732 — Л .̂

(I. 124) 

(I, 125)

(I, 126)

Определение индекса свободной валентности основано на предполо
жении, что атом обладает ограниченной способностью к образова
нию химических связей. В огромном большинстве случаев Мц < N maK. 
Если Np ^ N m то можно полагать, что дальнейшее образование 
связей невозможно.



Пользуясь введенным определением, можно вычислить индексы 
свободной валентности для бутадиена:

f 1 = F4 =  1,732 —0,894=0,838;
-1 ,732  — (0,894 + 0,447) -  0,391.

Таким образом, для атомов 1 и 4 индекс свободной валентности 
выше, чем для атомов 2 и 3. Свободные радикалы атакуют в пер
вую очередь атомы с большим значением индекса свободной валент
ности. Поэтому концевые атомы углерода в молекуле бутадиена 
реагируют с незаряженным реагентом легче, чем центральные.

Основные результаты квантовомеханических расчетов молекул 
обычно представляют в виде так называемых молекулярных диа
грамм:

Цифры на концах стрелок представляют собой индексы свободной 
валентности атомов. Числа вдоль линии связей обозначают порядок 
связи, осуществляемой я-электронами. Цифры около атомов обо
значают я-электронную плотность на данном атоме. На молекуляр
ной диаграмме могут быть указаны все перечисленные свойства 
молекулы или только часть из них. Зная молекулярную диаграмму 
нафталина, можно объяснить различную реакционную способность 
а- и [J-положений в молекуле. Свободные радикалы будут в первую 
очередь реагировать с атомом углерода в a-положении, а затем 
с атомом углерода в (J-положении.

Типичным примером гетеролитической реакции может служить 
нитрование ароматических соединений, при котором активным аген
том является ион нитрония NO^. В молекулах типа СвН5Х (где 
Х=СН3, F, С1, ОН или NH2) замещение происходит в основном в ор- 
то- и пара-положениях, а в молекуле CeH6N02 — в мета-положении 
(см. стр. 44). Молекулярные диаграммы анилина и нитробензола по
казывают, что в молекуле анилина л-электронами обогащены атомы 
углерода в орто- и пара-положениях, тогда как в нитробензоле са
мая высокая электронная плотность в кольце сосредоточена в мета
положении. Поэтому положительно заряженный ион N0^ в одном 
случае атакуем атомы углерода в орто- и пара-положениях, а в дру
гом случае — в мета-положении.

Таким образом, квантоьомеханический расчет по методу МОХ 
позволяет судить о реакционной способности различных атомов
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углерода в молекуле органического соединения с сопряженными 
связями и ориентировочно предсказывать, какие атомы будут под
вергаться атаке во время химической реакции. Применение усовер
шенствованных методов МО дает более надежные результаты.

Большой класс соединений в неорганической химии представляют 
собой координационные или комплексные соединения. Комплексными 
соединениями называются определенные молекулярные соединения, 
при сочетании компонентов которых образуются положительно или 
отрицательно заряженные сложные ионы, способные к существова
нию как в кристалле, так и в растворах (Гринберг).

Согласно теории валентных связей к комплексным соединениям 
относятся соединения с так называемыми донорно-акцепторными 
и дативными связями. Донорно-акцепторной связью называется пар
ная связь, делокализованная в одной плоскости, когда оба электрона 
для ее образования поставляются лигандом (донором), а металл 
выступает в качестве акцептора этой электронной пары, участвуя 
в связи своими пустыми атомными орбиталями.

Дативной связью называется связь такого же типа, но роли 
металла и лиганда меняются (Льюис, Полинг).

На основе современных взглядов, основанных на классификации 
химических связей по их электронному строению и свойствам, 
к комплексным или координационным соединениям относят соеди
нения с высокой координацией и трехмерно делокализованными 
связями (Берсукер).

Для квантовохимического описания свойств координационных 
соединений применяются три теории: теория валентных связей, 
теория кристаллического поля и теория поля лигандов.

Теория валентных связей. Согласно теории валентных связей, 
например, при образовании комплексного иона [FeFe]4- шесть 
лигандов-ионов Ғ-  входят в координационную сферу по два элек-

§ 8. Квантовохимическое представление 
о координационных соединениях



трона на незаполненные орбитали иона Fe8+ (начиная с 45-орбита
ли); при этом образуется шесть донорно-акцепторных связей. Ли
ганд (F- ) является донором пары электронов для образования 
связи, а центральный ион (Ғег+) — акцептором этих электронов.
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Все связи в комплексных соединениях являются равноценными. 
Математически по теории валентных связей это можно описать как 
смешение s-, р- и d-орбиталей и образование так называемых гиб
ридных орбиталей. В координационных соединениях переходных 
металлов (с незаполненными d-орбиталями) большое значение имеет 
гибридизация с участием d-орбиталей. Так, например, шесть связей 
между ионом Fea+ и шестью ионами Ғ-  в комплексном ионе [ҒеҒ6]4— 
согласно теории валентных связей следует рассматривать как об
разованные шестью гибридными орбиталями 3d4s4p3 (^г5р3-орбитали), 
а шесть связей между ионами Fe2+ и ионами CN-  — как образо
ванных шестью орбиталями 4s4p34d2 (sp3d2-орбитали).

Из приведенного примера видно, что теория валентных связей 
(ВС) рассматривает гибридизацию с участием d-орбиталей двух 
видов; с использованием внешних d-орбиталей ([Ғе(Ғ6)]4-)и внут
ренних- d-орбиталей ([Fe (CN)614_)

Ғе(Си)б

4- г

|Н 1И |<Ш 1Й 1 И  i H l u l u l И

Достоинством теории валентных связей является то, что она 
позволяет качественно объяснить магнитные свойства комплексных 
соединений. Так, исходя из электронного строения комплексов же
леза, видно, что комплекс [FeF6]4~ содержит четыре неспаренных 
электрона и поэтому парамагнитен. В комплексе [Fe(CN)6]4_ все 
электроны спарены. Поэтому этот комплексный ион диамагнитен. 
При помощи теории валентных связей можно предсказать реакцион
ную способность комплексных соединений. Последняя в значитель
ной степени определяется скоростью обмена лигандов комплекса 
на другие ионы или молекулы, находящиеся в растворе. Условия, 
благоприятствующие обмену лигандов, — внешняя гибридизация 
и наличие у комплексообразователя свободных внутренних d-орби- 
талей.

В случае внешней гибридизации связь лигандов с комплексооб- 
разователем слабее, чем при внутренней гибридизации. Поэтому 
при внешней гибридизации один из лигандов сравнительно легко



может отделиться от комплекса, предоставив свое место другой 
находящейся в растворе частице. Так, комплекс [FeFe]4_, в котором 
осуществляется внешняя гибридизация, гораздо более реакционно
способен, чем [Fe(CN)e]4_, где гибридизация внутренняя.

Наиболее серьезным недостатком теории валентных связей 
является то, что в ней совершенно не рассматриваются разрыхляю
щие орбитали и, следовательно, она неспособна объяснить элек
тронные спектры, а также некоторые особенности строения ком
плексов.

Более удовлетворительными оказались две другие теории: кри
сталлического поля и поля лигандов.

Рис. 10. Взаимное расположение d2, -  и d x , _  у2-орбиталей в окта
эдрическом комплексном ионе

Теория кристаллического поля. В теории кристаллического поля 
(Ван-Флек) основной причиной стабильности комплекса считают 
электростатическое притяжение, возникающее между ионным или 
полярным лигандом (например, С1- , Н20) и центральным катионом. 
Рассматриваемые силы взаимодействия сходны с теми, которые су
ществуют в ионных кристаллах; отсюда и происходит название 
теории. d-Орбитали приведены на рис. 10. В свободном атоме или 
ионе энергии всех d-электронов, принадлежащих к одной и той же 
электронной оболочке, одинаковы. Эти электроны занимают один 
энергетический уровень и потому вырождены. Лиганды, присоеди
ненные к положительному иону, являются или отрицательными 
ионами, или полярными молекулами, повернутыми к комплексооб- 
разователю своим отрицательным концом. Между d-орбиталями 
и отрицательными лигандами действуют силы отталкивания, увели
чивающие энергию d-электронов. В результате этою взаимодей
ствия энергия электронов на d-орбиталях, расположенных близко 
к лигандам, возрастает, а энергия электронов на d-орбиталях, уда
ленных от лшандов, уменьшается; т. е. под действием лигандов 
происходит расщепление энергетических уровней d-орбиталей и вы
рождение снимается. Так как d-электромы в незначительной степени 
отталкиваются лигандами, происходит замена всего d-уровня неко
торым новым, который расщепляется на несколько подуровней.



Так, например, первоначальный пятикратно вырожденный d-ypo- 
веиь в центральном ионе переходного элемента при образовании 
октаэдрических комплексов расщепляется на два подуровня с более 
высоким значением энергии (обозначается eg) и три подуровня 
с более низким значением энергии (обозначается tig). Расщепление 
вырожденного энергетического уровня в октаэдрическом поле лиган
дов приведено на рис. 11. Расстояние между расщепленными уров
нями, равное разности между энергиями eg- и '2г-орбиталей, назы-

( = ) - --------J ---------------------
Рис. 11. Расщепление вырожденного энергетического 
d-уровня в октаэдрическом поле лигандов. Е 0 —  изме
нение энергии d-уровня в центральном ионе при об

разовании комплекса

вается расщеплением кристаллическим полем и обозначается Д. 
Для любого иона-комплексообразователя можно расположить ли
ганды в порядке производимого ими расщепления. Этот порядок 
почти не зависит от природы центрального иона, а зависит от 
природы лиганда и конфигурации комплекса. Величина Д возрастает 
во многих комплексах в следующей последовательности:

I -< B r -< C l-< S C N -< F -< 0 H -< H 20 < N H 3< N 0 7 < C N -
Расщепление Д может быть определено также экспериментально 
по спектрам поглощения комплексных соединений. Спектр поглоще
ния в видимой и ультрафиолетовой областях связан с переходами 
электронов с одних энергетических уровней на другие. Вещество по
глощает те кванты света, энергия которых равна энергии соответст
вующих электронных переходов. Спектр поглощения (а следователь
но, и окраска)рбольшинства комплексов d-элементов обусловлен элек
тронными переходами с одной d-орбитали на другую с более высо
кой энергией. Так, например, аква-комплекс [Ti(H20)el3+ имеет мак
симум поглощения при волновом числе v = 20000 см-1, что обуслов
ливает фиолетовую окраску данного комплекса. Ион Ti3+ имеет толь



ко один d-электрон, поэтому в октаэдрическом комплексе этот элек
трон может переходить с eg- на ^-орбиталь. При этом энергия 
квантов, отвечающая v=20000 см~г или 239 кдж/моль, опреде
ляется расщеплением кристаллического поля Д. Если частота на
ходится в области видимого света, то комплекс окрашен.

Таким образом, теория кристаллического поля объясняет, что 
ионы большинства комплексных соединений окрашены. Становится 
также понятным, почему в водном растворе ионы Си+ бесцветны, 
тогда как ионы Си2+ окрашены: гидратированный (комплексный) 
ион Си+ имеет конфигурацию d10 Здесь заполнены все орбитали 
и поэтому переходы с одной d-орбитали на другую невозможны. 
У гидратированного (комплексного) иона Cu2+(d9) одна d-орбиталь 
свободна. По той же причине бесцветны имеющие электронную 
конфигурацию d10 ионы: Ag+, Zn2+, Cd2+ и Hg2+ Когда электрон
ная конфигурация центрального иона содержит больше одного 
d-электрона поверх замкнутой оболочки, картина возможных энер
гетических уровней и их расщепление в поле лигандов заметно 
усложняется. Существенную роль в этом случае играет взаимодей
ствие d-электронов между собой. Это взаимодействие может быть 
трех видов: межэлектронное, спин-орбитальное и электронное 
с кристаллическим полем. В зависимости от соотношения между 
ними различают: 1) слабое поле, когда взаимодействие электронов 
с кристаллическим полем меньше межэлектронного и спин-орбиталь- 
ного; 2) среднее поле, когда взаимодействие электронов с кристал
лическим полем меньше межэлектронного, но больше спин-орби- 
тального; 3) сильное поле, когда взаимодействие электронов с кри
сталлическим полем больше как спин-орбитального, так и меж
электронного.

Если обозначим межэлектронное и спин-орбитальное взаимодей
ствие через р, то в тех случаях, когда Д<р, электроны централь
ного иона в комплексе занимают те же орбитали, что и в свобод
ном ионе. Ион металла находится в состоянии с высоким спином 
(см. комплекс [FeFe]4-). Если Д>р, то кристаллическое поле вызы
вает переход электронов в ячейки с более низкой энергией, уже 
занятые одним электроном, в результате спаривания электронов 
спин уменьшается и ион металла находится в состоянии с низким 
спином (см. комплекс [Fe (CN)e]4~).

Величина спина иона характеризует его магнитные свойства. 
Состояние с высоким спином отвечает парамагнитным комплексам, 
а с низким спином — диамагнитным комплексам. Величина р может 
быть вычислена на основе квантовомеханической теории.

Таким образом, теория кристаллического поля устанавливает 
количественную связь между магнитными и спектральными харак
теристиками комплексов, что не удается сделать при помощи мето
да валентных связей.

К основному достоинству теории кристаллического поля следует 
отнести правильный учет требований симметрии.

Одним из основных недостатков этой теории является предполо
жение, что лиганды — бесструктурные неизменные источники



электростатического поля, т. е. в этой теории имеется ограничение, 
которое не учитывает перекрывания между орбиталями лигандов 
и центрального иона. Если лиганды неполярны (например СН, =  СН2), 
то такое перекрывание, вероятно, более существенно, чем электро
статическое возмущение. Естественно поэтому стремление обобщить 
эту теорию с тем, чтобы расширить границы ее применимости. 
Таким обобщением и является сочетание теории кристаллического 
поля и метода молекулярных орбиталей, имеющее общее название 
теории поля лигандов.

Теория поля лигандов. В теории поля лигандов учитывают элек
тронные конфигурации лигандов и изменение этих конфигураций 
при комплексообразовании (координировании). В этой теории в со
ответствии с методом МО комплекс рассматривается как единое 
целое, в котором отдельные атомы или молекулы теряют свои ин
дивидуальные черты. Например, комплекс [Co(NH3)6]3+ представ
ляется в виде скелета из шести ядер азота, 18 ядер водорода и 
ядра кобальта, в поле которых движутся 84 электрона.

Движение каждого электрона в комплексе определяется положе
нием всех ядер (если считать их в данный момент неподвижными) 
и характером движения всех остальных электронов.

При расчете эффективного поля, созданного электронами н 
ядрами системы, приходится решать многоцентровую проблему, 
представляющую большие математические трудности. Поэтому для 
практического решения задачи необходимо ввести упрощения. 
Предполагается, что большинство электронов не участвует в образо
вании молекулярной орбитали, а локализованы вблизи отдельных ядер. 
В образовании молекулярных орбиталей участвуют лишь внешние 
валентные или часть валентных электронов. Волновая функция мо
лекулярной орбитали представляется в виде линейной комбинации 
атомных орбиталей (приближение МО ЛКАО).

Для количественного рассмотрения энергетических уровней 
в теории поля лигандов используют математическую теорию групп 
и теорию симметрии. Для этого вначале необходимо составить 
групповые орбитали для набора лигандов. Затем их комбинируют 
на основе правил теории симметрии с атомными орбиталями ме
талла с образованием связывающих и разрыхляющих молекулярных 
орбиталей. По окончании этой математической операции заполняют 
последовательно орбитали электронами, начиная с той, которая 
характеризуется самой низкой энергией.

В последнее время в теории координационных соединений полу
чили развитие полуэмпирические методы МО ЛКАО, в которых 
наиболее сложные для вычислений интегралы аппроксимируются из
вестными из опыта данными. Наиболее широкое распространение 
получил полуэмпирический метод Маликена — Вольфсбергера — 
Гельмгольца. В этом методе удалось удовлетворительно объяснить 
качественные особенности спектров многих координационных соеди
нений, как, например, тетраэдрических окси-анионов переходных 
металлов и других комплексов.



§ 9. Электрические свойства молекул.
Д ипольный момент молекул

Изучение электрических свойств молекул позволяет получить 
сведения о распределении в них зарядов, что дает возможность 
судить о строении частиц. Электрические свойства молекул можно 
изучать в постоянном и переменном электрическом поле. Постоян
ное, т. е. статическое, электрическое поле можно легко создать 
при помощи конденсатора с плоскопараллельными пластинами. 
Помещая исследуемое вещество между пластинами конденсатора 
и наблюдая изменение напряженности электрического поля, можно 
установить связь между электрическими характеристиками молекул 
и их строением. Переменные электрические поля создаются при про
хождении через вещество электромагнитных колебаний, что наблю
дается, например, при воздействии на вещество видимого света.

Основные характеристики электрических свойств молекул, т. е. 
их поляризуемость и дипольный момент, определяются на основе 
измерения диэлектрической проницаемости, которую называют 
также диэлектрической постоянной. Измерение показателя прелом
ления вещества позволяет определять мольную рефракцию иссле
дуемого вещества и делать на основе этой величины выводы о воз
можном строении молекул.

Рассмотрим вначале полярные свойства молекул. При равномер
ном распределении электрических зарядов по всему объему моле
кулы электрический центр тяжести всех положительных частиц 
созпадает с электрическим центром тяжести отрицательных частиц; 
в этом случае молекула является неполярной. Когда электронное 
облако концентрируется в молекуле у одного из атомов, то центры 
тяжести положительных и отрицательных зарядов в ней не совпа
дают. Хотя молекула в целом остается электронейтральной, так как 
число положительных зарядов в ней равно числу орбитальных 
электронов, но из-за несовпадения электрических центров тяжести 
в ней возникают два электрических полюса: положительный и от
рицательный. Такие молекулы называются полярными.

Расстояния между электрическими центрами тяжести противо
положных зарядов и величина этих зарядов у разных молекул раз
личны, в связи с чем различна и их полярность, которая характе
ризуется дипольным моментом молекулы. Диполем называется 
система из двух одинаковых по величине разноименных электриче
ских зарядов q, расположенных на некотором расстоянии I друг 
от друга. За меру полярности принимается величина дипольного 
момента ц, который представляет собой произведение заряда q 
на расстояние /, т. е. p = ql. У неполярных молекул дипольный 
момент равен нулю, так как при совпадении электрических центров 
тяжести расстояние I между зарядами равно нулю. У полярных 
молекул дипольный момент больше нуля.



По порядку величины дипольный момент равен заряду элек
трона ( ~ - 10~10 эл.-ст. ед.), умноженному на расстояние (~ 1 0 -8 см), 
что составляет — 10~18 эл.-ст. ед.-см. Дипольные моменты принято 
измерять в единицах Дебая: Ш=1- 10 -18 эл.-ст. ед .-см.

В системе СИ дипольные моменты выражаются в к-м  или 
в а-сек-м.

Ниже приводятся значения дипольных моментов некоторых ве
ществ:

Вещество Н 20  NH3 H2S СО LiC104 СН3ОН С,,Н,С113 
ц, D  1 ,84  1 ,46  0 ,9 3  0 ,1 2  7 ,8 4  1 ,68  0 ,3 7

У симметрично построенных молекул, таких как Н2, N,, С6Нв 
и других, дипольный момент равен нулю. Отсутствие дипольного 
момента у С02 и S02 подтверждает их симметричное линейное 
строение, в силу чего моменты отдельных связей компенсируются. 
Наличие дипольного момента у Н20  указывает на то, что молекула 
воды построена нелинейно, т. е. между двумя связями О—Н обра
зуется угол. Если в симметричной молекуле симметрия нарушена 
замещением, то появляется дипольный момент, зависящий от асим
метрии. Это хорошо видно на примере бензола и его хлорпроиз- 
водных:

Вещество СвН„ С6Н5С1 о-С,Н4С12 * -С вН4С12 п-СеН4С12 
(1, D  0  1 ,56  2 ,2 5  1 ,48  0

Величина дипольного момента зависит не только от положения, 
но и от рода замещающей группы:

Вещество CeH 5NOa C6H 6NH 2 С„Н5СН3 С6Н5ОН Q ,H s Br 
ц, D  3 ,9 5  1 ,53  0 ,3 7  1 ,56  1 ,52

Если в молекуле имеется несколько полярных связей, то сум
марный момент молекулы равен векторной сумме дипольных момен
тов отдельных связей.

§ 10. Поляризация молекул. Мольная рефракция

Поляризация молекул. Относительная диэлектрическая проницае
мость е вещества равна отношению емкости с конденсатора, запол
ненного данным веществом, к емкости с0 этого конденсатора, когда 
между его обкладками имеется вакуум:

Диэлектрическая проницаемость вещества связана не только 
с постоянным дипольным моментом молекулы, но и с ее деформа
цией под действием поля.

Различные изменения, которые претерпевают молекулы при воз
действии на них внешнего электрического поля, называются поля
ризацией. Различают ориентационную, атомную и электронную



поляризации. О р и е н т а ц и о н н а я  п о л я р и з а ц и я  представляет 
собой ориентацию полярных молекул в пространстве в соответствии 
с направлением внешнего электрического поля. Под атомной поля
ризацией подразумевается относительное смещение самих атомов, 
входящих в состав молекул. При электронной поляризации проис
ходит смещение электронов относительно ядра атома.

Ориентация полярных молекул в электрическом поле осуществ
ляется тем легче, чем больше их дипольные моменты. Ориентация 
в направлении поля сводится к преодолению беспорядочного рас
положения молекул в пространстве, обусловленного их тепловым 
движением. Поэтому чем выше температура, тем интенсивнее это 
движение, тем труднее становится ориентация молекул. С повыше
нием температуры ориентационная поляризация всегда умень
шается.

А т о мн а я  п о л я р и з а ц и я  может происходить в полярных 
и неполярных молекулах и в сложных ионах. Она характеризует 
смещение положительно заряженных ядер относительно отрицатель
ного полюса. Действие поля, таким образом, может вызвать увели
чение полярности молекулы. Внешнее поле может также возбуждать, 
т. е. индуцировать полярность в неполярных молекулах. В этом 
случае говорят об индуцированном или наведенном дипольном 
моменте.

Э л е к т р о н н а я  п о л я р и з а ц и я  происходит под действием 
поля в любом атоме, ионе и молекуле. В отличие от ориентацион
ной поляризации, сильно зависящей от температуры, атомная 
и электронная поляризация практически от температуры не зависят, 
так как эти виды поляризации не связаны с тепловым движением 
частиц.

Поляризация молекул, атомов и ионов может происходить 
не только под влиянием внешнего электрического поля, а также 
и при взаимодействии различных частиц друг с другом. Например, 
при взаимодействии двух ионов всегда происходит некоторая их 
деформация под влиянием присущих им зарядов.

Сумму атомной, электронной и ориентационной поляризаций од
ного моля вещества, называют общей или мольной поляризацией, 
а сумму атомной и электронной поляризаций называют деформа
ционной поляризацией:

=  Р а + Р д.

Р*-Р*+Р,.  (М28)
где Р — мольная поляризация; Рл — атомная поляризация; Рэ — 
электронная поляризация; Рор — ориентационная поляризация; 
Рд — деформационная поляризация.

Дипольные моменты и мольные поляризации являются важными 
величинами, характеризующими свойства химических связей в мо
лекулах.

Мольная рефракция. Метод физико-химического исследования, 
основанный на определении коэффициента преломления света веще
ством, называется рефрактометрическим анализом. О содержании



какого-либо вещества в рассматриваемой среде или о структуре 
и свойствах его молекул можно судить по коэффициенту прелом
ления.

Особое место занимают изменения в состоянии молекул, атомов 
и ионов, которые вызываются переменными электрическими полями, 
возбуждаемыми при прохождении через вещество электромагнитных 
колебаний, например видимого света, длины волн которого состав-

О

ляют от 4000 до 8000А. Частота колебаний видимого света порядка 
1014 цикл/сек. Атомная и ориентационная поляризаций при взаимо
действии света и вещества не возникают, так как атомы и молекулы 
не успевают перемещаться с такой же скоростью, с которой про
исходят световые колебания. Электроны же, обладающие меньшей 
массой, реагируют на колебания видимого света.

Мольная ,  или общая,  п о л я р и з а ц и я  при взаимодействии 
света и вещества равна только электронной поляризации, так как 
в этом случае атомная и ориентационная поляризации равны нулю. 
Такого рода поляризацию называют молярной, молекулярной или 
мольной рефракцией и обозначают знаком Rit. Таким образом,

ДИ =  ЯЭ. (1,129)
Мольная рефракция, как и показатель преломления, на основании 
которого она определяется, зависит от длины световой волны. По
казатель преломления и мольная рефракция получены для многих 
веществ при различных условиях. При этом оказалось, что, не
смотря на сильную зависимость показателя преломления от условий, 
в которых находится вещество, его мольная рефракция для коле
баний волн одинаковой длины практически на зависит от темпера
туры и давления, а изменение агрегатного состояния лишь слабо 
сказывается на ней. Так, например, мольная рефракция воды при 
0; 20 и 100° С и водяного пара при 100° С соответственно равна: 
3,715; 3,715; 3,716; 3,729. Следовательно, мольную рефракцию 
можно рассматривать как характерную константу данного вещества. 
Мольная рефракция обладает аддитивными свойствами. Рефракция 
неорганических соединений складывается из рефракций ионов; 
рефракция органических молекул складывается из рефракции ато
мов, групп и связей.

Аддитивность рефракции используется для выяснения строения 
многих органических молекул. Ниже приводятся значения инкре
ментов, т. е. составляющих рефракции, для некоторых атомово
и связей для линии D натрия с длиной волны 5890А:
Атомы и связи Н С CI О (гидро- О (карбо- О (эфир) С = С  СЕгС

ксил) нил)
R ,  см^Iг-ат ом  1 ,100 2 ,4 1 8  5 ,9 6 7  1,525 2 ,211  1 ,643 1 ,733  2 ,3 9 8

Расчет рефракции по правилу аддитивности дает обычно хоро
шие результаты. Правило аддитивности выражается соотношением



где п — число атомов или связей данного вида в молекуле; R  — 
инкременты мольной рефракции. Чтобы рассчитать по правилу 
аддитивности мольную рефракцию, например, пропионовой кислоты 
СН3—СН2—СООН, нужно сложить следующие инкременты мольной 
рефракции: 3Rc, 6#ц, Ro — гидроксильный и R о — карбонильный. 
Таким образом,

/?м- 3 - 2 ,418 + 6-1,100+1,525 + 2,211 =  17,59 см*.
Опытное определение на основании измерения коэффициента пре
ломления дает 17,68 см3.

§ 11. Определение дипольных моментов 
и мольной рефракции

Наиболее достоверные данные о дипольных моментах можно 
получить, если проводить исследование вещества в газообразной 
фазе при очень низких давлениях, когда расстояния между моле
кулами настолько значительны, что электростатическое взаимо
действие между ними почти отсутствует. Из всех известных методов 
наиболее широкое распространение получили методы определения 
дипольных моментов, основанные на измерении диэлектрической 
проницаемости паров и разбавленных растворов полярных веществ 
в бездипольных растворителях. Большинство экспериментальных 
значений дипольных моментов получены при помощи этих методов, 
в основе которых лежит статистическая теория полярных молекул, 
разработанная Дебаем.

Зависимость мольной поляризации Р от диэлектрической прони
цаемости s описывается уравнением Клаузиуса — Моссотти:

п е - 1  M ==± nN^ (X' (1,131)
6 + 2  р 3

где М — молекулярный вес вещества; р — плотность; а — поляризуе
мость молекулы, характеризующая способность электрических заря
дов в молекуле к смещению под действием электрического поля.

Зависимость наведенного дипольного момента р,, полученного 
под влиянием деформационной поляризации, от напряженности Е 
приложенного электрического поля выражается соотношением

ц = а Е. (I, 132)
Поляризуемость а численно равна наведенному дипольному мо

менту при напряженности поля, равной единице. Уравнение 
Клаузиуса — Моссотти (I, 131) выведено в предположении однород
ности поля внутри диэлектрика и справедливо лишь для неполяр
ных молекул газов и жидкостей и полярных молекул газов. Соглас
но электромагнитной теории света Максвелла

в=л», (1,133)
где Ида — предельное значение показателя преломления для длин волн 
света, достаточно удаленных от того диапазона длин, которые по
глощаются веществом.



Подставляя в выражение (1,131) значение е из (1,133), получим 
уравнение Лорентца — Лоренца:

— 1 м
Rm = — 2------ , (1-134)

где RM — мольная рефракция.
Уравнение (1,134) обычно применяется к лучам видимого света, 

например к линии Для определения пх  опытные данные для 
показателя преломления экстраполируют по уравнению

Поо=п+---------- , (1,135)

где п —- показатель преломления для луча с длиной волны X; Х0 — 
длина волны, при которой поглощение света веществом максималь
ное; а — постоянная. Если Х0<£Х, тогда

Лоо = n + -?j.  (1,136)

При больших значениях X величина а/Хг очень мала и тогда 
практически Поа=п. Уравнение (I, 134) принимает вид

т ? -  — • (1Л37>лг+ 2  р
Если левую и правую части уравнения (1,137) разделить на М, 

то получим выражение для удельной рефракции г:

Г =  (1,138)
М лЧ-2 р '

Для неполярных молекул уравнения Клаузиуса — Моссотти (1,131) 
и Лорентца—Лоренца (I, 137) идентичны друг другу Для веществ, 
молекулы которых обладают постоянным дипольным момен
том, характерно неравенство

е - l  ш_М >  _ М_  ̂ (1) 139
е + 2  е п 2+ 2

показывающее, что поляризуемость не исчерпывается только смеще
нием электрических зарядов в молекуле. Согласно Дебаю, причиной 
этого является ориентация диполей в приложенном электрическом 
поле. Эта ориентация нарушается тепловым движением молекул 
и убывает с повышением температуры.

Дебай показал, что зависимость дипольного момента jx от ориен
тационной поляризуемости аор вещества с полярными молекулами 
выражается соотношением

°о Р- £ г .  (1.140)

в котором k — константа Больцмана; Т  — абсолютная температура.



Подставляя в ураЕиение Клаузиуса — Моссотти а + аор вместо а, 
получим уравнение Дебая:

• JT ==T IljVAa + w r- (I-141)е + 2  d  3 3 k T

Как и для веществ с неполярными молекулами, электронную 
поляризацию веществ с полярными молекулами можно приравнять 
к мольной рефракции (Рэ=Км) и вычислить ' по уравнению 
Лорентца — Лоренца (1,137).

Уравнения Клаузиуса — Моссотти (1,131) и Дебая (1,141) 
справедливы для газов, паров и неполярных жидкостей; они могут 
применяться и к разбавленным растворам веществ с полярными

молекулами в неполярных раствори
телях. Для определения дипольного 
момента молекулы надо измерить 
плотность и диэлектрическую прони
цаемость данного вещества при 
-.разных температурах. Если поляри
зация от температуры не изменя
ется, то это значит, что данное 
вещество состоит из неполярных 
молекул, приобретающих наведенные 
диполи только в электрическом поле. 
Если Р изменяется с температурой, 
то исследуемое вещество состоит из 
полярных молекул, представляющих 
собой постоянные диполи. По урав
нению (1,141) можно вычислить 
дипольный момент ц таких молекул. 

Если переписать уравнение (1,141) таким образом

Рис. 12. Зависимость поля
ризации от обратной темпе

ратуры

Р =Л  + В ^ , (I, 142)

где
4 „  4 л N ,A =  — nNp,a, В = ------и2,
3 9k  г

(I, ИЗ)

то видно, что Р представляет собой линейную функцию от обрат
ной температуры 1/Т

На рис. 12 прямая 1 относится к веществу, в котором возможны 
только наведенные диполи; прямая 2 — к веществу с постоянным 
диполем. Отрезок OS соответствует значению А в (I, 142), а тангенс 
угла ф дает значение В. Зная А и В, можно по уравнениям (I, 143) 
рассчитать поляризуемость а и дипольный момент ц,. По данному 
способу вычисляются дипольные моменты молекул газа.

Для вычисления дипольного момента молекул твердого или жид
кого вещества его растворяют в неполярном растворителе и нахо



дят зависимость мольной поляризации раствора Р12 от концентрации 
растворенного вещества. Значения Р12 вычисляются по уравнению

р 12 =  е и = 1  N x M t + N 2 M t '  ( I f  {

£i2+2 д12

где г12 — диэлектрическая проницаемость раствора; Nl и N* — моль
ные доли растворителя и растворенного вещества; Мх и Мг — моле
кулярные веса растворителя и растворенного вещества. Поляриза
ция раствора — величина аддитивная; она складывается из поляри
зации растворителя и поляризации Рг растворенного вещества, 
поэтому

P i t - P M + P ^ t ,  (1,145)

р 1. (1,146)
Ni

Поляризация Pt неполярного растворителя рассчитывается по урав
нению Клаузиуса — Моссотти (1,131).

Найдя несколько значений Р2 для разных концентраций, вычер
чивают кривую зависимости поляризации растворенного вещества 
от концентрации, экстраполируют кривую до бесконечного разведе
ния раствора и определяют графически поляризацию растворенного 
вещества при его предельном разбавлении и заданной температуре; 
это значение обозначается через Рх . Вычислив Р при нескольких 
температурах, строят график зависимости P x = f ( l / T ) ,  находят тан
генс угла cp =  fi и по (I, 143) вычисляют дипольный момент раство
ренного вещества.

Учитывая, что атомная поляризация меньше электронной, для 
приближенных расчетов можно принять

P9 + P ^ P a-R u .  (1.147)

Это позволяет рассчитать дипольный момент молекулы! если изве
стны показатель преломления, плотность и диэлектрическая прони
цаемость вещества только при одной температуре, В этом случае 
уравнение (1,141) для газов запишется так:

4 ЯЛ/.

Из уравнения (1,148) имеем для газов

ц ~  1,2815 • 10 -20 У (Р — R J  Т  эл.-ст. ед. (1,149)
Для веществ, находящихся в жидком или твердом состоянии,

1,2815- 10-20У  (Poo — R sl) Т эл.-ст. ед. (1,150)

§ 12. Магнитные свойства атомов и молекул

Современное учение о магнетизме, основываясь на квантовых 
представлениях, стремится раскрыть строение атомов и молекул



и объяснить магнитные свойства различных веществ их атомным 
строением, распределением электронов по энергетическим уровням, 
а также электрическим и магнитным взаимодействием электронов 
и атомов.

Магнитное поле возникает в том случае, когда имеется электри
ческое перемещающееся поле, например, движение наэлектризован
ных тел, движение электронов в атомах, вибрация атомных ядер 
в молекулах, изменение ориентации элементарных диполей в ди
электриках и т. п.

Мерой магнитных свойств вещества служит магнитная восприим
чивость , характеризующая отношение исследуемых объектов 
к магнитному полю. Вещества с отрицательной восприимчивостью, 
т. е. такие, которые оказывают большее сопротивление магнитным 
силовым линиям, чем вакуум, называются диамагнитными; вещества 
с положительной восприимчивостью, т. е. хорошо проводящие маг
нитные силовые линии, называются парамагнитными; вещества 
с особо высокой восприимчивостью, например железо, называются 
ферромагнитными. Помещенные между полюсами сильного магнита 
диамагнетики ориентируются перпендикулярно, а парамагнетики — 
вдоль силовых линий. Это означает, что в диамагнитной среде по
люсы магнита взаимодействуют сильнее, чем в пустоте, а в пара
магнитной — слабее.

Магнитная восприимчивость является величиной, аналогичной 
поляризуемости. При действии магнитного поля на молекулы веще
ства возникает магнитная поляризация, которая определяется по 
равенству

P » - N k K H ,  (Г 151)

где Рц — магнитная поляризация одного моля вещества; Na — число 
Авогадро; к  ̂— магнитная восприимчивость. Диамагнитные вещества 
выталкиваются из магнитного поля, так как у диамагнитных атомов 
и молекул все электроны спарены и они не имеют магнитного мо
мента; здесь магнитные моменты полностью скомпенсированы. Па
рамагнитные атомы и молекулы имеют магнитный момент, связанный 
с нескомпенсированными спинами у неспаренных электронов, 
поэтому они втягиваются в магнитное поле. Если частица (атом, 
молекула) имеет п неспаренных электронов, то ее магнитный мо
мент, обусловленный суммарным спином, определяется по уравне
нию

р,= цв^ га(л+2), (1,152)

где jib — магнетон Бора, эрг/гс;

Ив----- -------- 9 ,273-10—21, (1,153)
4 пет

где h —- постоянная Планка; е — заряд электрона; с — скорость све
та; т — масса частицы.



Из уравнения (1,152) видно, что магнитный момент частицы 
с одним неспаренным электроном (га = 1) равен = 3; если ча
стица имеет два неспаренных электрона, то |.1=(1в̂ /А8 . Таким обра
зом, наличие парамагнетизма указывает на существование у частиц 
данного вещества неспаренных электронов, а величина магнитного 
момента позволяет определить число неспаренных электронов. 
В частности, по значениям магнитных моментов определяют валент
ность, состояние ионов в комплексных соединениях, координацион
ное число, тип химической связи и др. Так, например, в соединении 
CuNbOj валентность меди может быть 1 или И, а валентность нио
бия V или IV. Такие соединения легко различаются при опреде
лении их магнитных характеристик. Если в CuNb03 валентность 
меди равна 1, а валентность ниобия — V, соединение является диа
магнитным, так как в нем отсутствуют неспаренные электроны:

4d

Если в CuNb03 валентность меди равна II, а валентность нио
бия — IV, соединение является парамагнитным, так как в нем 
имеется по одному неспаренному электрону в атомах меди и ниобия:

3d

o f  I m m t i H H I  n t \ M i  i l l
3d *td

Магнитные моменты атомов меди и ниобия в этом случае одинаковы, 
т. е. ц=1,73^в.

Ион трехвалентного железа Fe3+ имеет на внешней оболочке 
пять неспаренных З^электронов (п =  5) и должен обладать магнитным
моментом ц =  |лвКз5. Таким магнитным моментом обладает комп
лексный ион [ҒеҒ5Н20]2 -. Это указывает на то, что в этом комплекс
ном ионе донорно-акцепторные связи не образуются, а ион Fes+ 
связан с лигандами за счет электростатического взаимодействия.

Таким методом можно также изучать свободные радикалы, име
ющие неспаренные валентные s- и р-электроны. В настоящее время 
для обнаружения и изучения радикалов имеется значительно более 
чувствительный метод — электронный парамагнитный резонанс (ЭПР).

§ 13. Электронный парамагнитный резонанс

При внесении парамагнитного вещества в постоянное магнитное 
тюле его атомы (молекулы) расположатся в поле согласно законам 
пространственного квантования таким образом, чтобы их нескомпен- 
сированные магнитные моменты в простейшем случае были парал
лельны или антипараллельны полю (эффект Зеемана). Если напра



вить на вещество, находящееся в магнитном поле, электромагнитную 
волну высокой частоты, то элементарный магнит может поглотить та
кую порцию энергии, которая равна разности энергии элементарных 
магнитов, ориентированных по полю и против поля. Тогда ориен
тация магнитов станет другой, что будет заметно по усиленному 
поглощению именно той электромагнитной волны, кванты которой 
вызывают изменение ориентации. Такое явление называется резо
нансом. На этом явлении и основан сравнительно новый метод ис
следования, называемый методом электронного парамагнитного резо
нанса. Парамагнитный резонанс представляет собой совокупность 
явлений, связанных с квантовыми переходами, происходящими 
между энергетическими уровнями элементарных магнитов под влия
нием переменного магнитного поля резонансной частоты.

Парамагнитный резонанс является составной частью спектроско
пии, поскольку лает возможность определить положение энергети
ческих уровней магнитных частиц. Диапазон применяемых в этом 
методе частот лежит далеко за пределами инфракрасного спектра 
и находится между 1О0 и 10й гц (область радиочастот), что позво
ляет находить расстояния между очень близкими энергетическими 
уровнями, которые не могут быть определены обычными спектроско
пическими методами. Методы парамагнитного резонанса называют 
также методами радиочастотной спектроскопии.

Метод ЭПР основан на эффекте Зеемана и открыт в 1944 г. 
Е. К. Завойским. В этом методе рассматривается расщепление энер
гетических уровней, возникающих в результате воздействия магнит
ного поля на вещество, содержащее атомы с неспаренными электро
нами (точнее — электроны с нескомпенсировапиым магнитным мо
ментом). Если такое вещество поместить в магнитное поле 
и подвергнуть воздействию переменного электромагнитного поля 
перпендикулярно статическому, то при определенных частотах про
исходит резонансное поглощение энергии образцом. Энергия взаимо
действия неспаренных электронов с полем равна

Е = 2цв НМ, (1,154)
где цв — магнетон Бора; Н — напряженность магнитного поля; 
М — магнитное квантовое число неспаренного электрона, изменяю
щееся на единицу; Л4=+1.

Неспаренные электроны, находящиеся в постоянном магнитном 
поле с напряженностью Н, способны поглощать электромагнитную 
Э! ергию поля с частотой v только в том случае, если поля направ
лены перпендикулярно друг другу и если выполняется условие

v =  (1,155)h h
где A£ — изменение энергии атома в магнитном поле; v — частота 
высокочастотного поля.

Только при частоте высокочастотного контура, равной v, будет 
происходить резонансное поглощение энергии исследуемым образцом, 
которое измеряют по уменьшению мощности радиоволн, поглощен
ных исследуемым веществом.



Приборы для изучения ЭПР называются радиоспектрометрами. 
Спектр ЭПР показывает зависимость интенсивности поглощения 
энергии исследуемым образцом от величины напряженности посто
янного магнитного поля при заданной частоте переменного поля.

В качестве примера рассмотрим применение метода ЭПР к изу
чению свободного метального радикала (—СН3), полученного при 
облучении ультрафиолетовыми лучами при 77° К полиалюмометил- 
силоксана (рис. 13). Спектр этого радикала представляет собой 
отдельные линии (так называемые 
компоненты), сгруппированные в 
мультиплеты, отстоящие друг от 
друга на равных расстояниях с от
ношением интенсивностей 1:3:3:1.
Метальный радикал (—СН3) имеет 
один неспаренный электрон. Расши
фровка структуры спектра указывает 
на то, что неспаренный электрон, 
обладающий магнитным моментом ^  
и спином s=  1/2, взаимодействует 
с тремя одинаковыми ядрами водоро- Напряженность поля
да, каждое из которых обладает Рис. 13. Спектр ЭПР ме- 
ядерным спином £ =  1/2 И магнитным тильного радикала
моментом

Такое взаимодействие вызывает в исследуемой системе не более 
четырех типов ориентации, обладающих отличающимися эффектами, 
т. е. суммарными магнитными моментами: 1) ц,л +  3|л(; 2)
3) —  [X,.; 4) fî  — Зц,,-, что находится в полном соответствии с кван
товыми представлениями о природе взаимодействия между электро
нами и ядрами. Поскольку ц, примерно в 2000 раз меньше [х5, то 
величины эффективных моментов должны быть достаточно близки 
между собой и спектр должен состоять из четырех не очень уда
ленных друг от друга спектральных линий.

Вероятность осуществления состояний 2 и 3 в три раза больше 
вероятности осуществления состояний 1 и 4. Из этого следует, что 
две центральные спектральные линии (см. рис. 13) должны обладать 
соответственно большими интенсивностями. Поэтому спектр в иссле
дованной системе обусловлен радикалом (—СН3).

Появление или отсутствие спектра ЭПР в исследуемом образце 
дает полезную информацию о строении вещества. При изучении 
химических процессов на этом основании может быть сделан вывод 
о радикальном или ионно-радикальном механизме реакции. При 
изучении строения сложных комплексов или твердых тел, содержа
щих тяжелые атомы с неспаренными электронами на внутренних 
оболочках, отсутствие сигнала ЭПР может служить указанием на 
особенности электронной структуры этих атомов. Применение мето
да ЭПР позволило обнаружить неспаренные электроны в сложных 
органических соединениях. При помощи метода ЭПР оказалось 
возможным провести количественные измерения диффузии свободных 
радикалов и кинетики элементарных актов с участием радикалов



в жидкости и в твердой фазе и исследование свободных радикалов, 
образующихся при ферментативных процессах. Особенно полезен 
метод ЭПР, когда процесс образования радикалов происходит под 
действием ионизирующей радиации или светового облучения в твер
дой фазе. Метод ЭПР позволяет решить вопрос о присутствии 
и о строении этих радикалов, не разрушая исследуемого образца. 
В настоящее время метод ЭПР является, одним из самых перспек
тивных способов изучения свободных радикалов в конденсированных 
средах.

§ 14. Ядерный магнитный резонанс.
Ядсрный квадрупольный резонанс. у-Резонанс

Ядерный магнитный резонанс. Вскоре после опубликования работ 
Е. К. Завойского, открывшего электронный парамагнитный резонанс, 
двумя американскими физиками Блохом и Парселлом в 1945 г. был 
одновременно открыт ядерный магнитный резонанс (ЯМР).

В методах ЭПР и ЯМР много общего. Но частоты, соответству
ющие ЯМР, на три порядка меньше по сравнению с частотами ЭПР. 
Это объясняется тем, что резонансные частоты ЭПР и ЯМР зависят

от магнитного момента 
магнитной частицы и ве
личины магнетона Бора.

В методе ЯМР с маг
нитным полем взаимодейст
вуют ядра атомов, масса 
которых на три порядка 
больше массы электронов. 
Следовательно, магнитный 
момент магнитных частиц в 
методе ЯМР согласно вы
ражению (1,153) на три 
порядка меньше, чем в 
методе ЭПР

По спектру ядерного магнитного резонанса можно определить 
свойства ядер, строение молекул, подвижность частиц в кристаллах 
в разных условиях. ЯМР применяется при изучении кинетики 
и механизма химических реакций, состояния вещества в растворах, 
процессов протонного обмена между молекулами в растворах, для 
анализа сложных смесей продуктов реакции

В принципе метод ЯМР может быть использован для изучения 
всех систем, содержащих парамагнитные ядра. Однако слабый ядер
ный магнетизм требует применения очень сильных магнитных полей, 
что затрудняет использование этого метода. В настоящее время метод 
ЯМР применяется главным образом при исследовании протонного 
резонанса в атомах водорода, который обладает сравнительно боль
шей чувствительностью. Это применение основано на том, что частота 
протонного резонансного поглощения в спектре ЯМР зависит от 
природы групп органического соединения, содержащих атомы водо

Напряженность поля 
Рис. 14. Спектр ЯМР этанола



рода (протоны). На рис. 14 представлен спектр ЯМР этанола: 
СН3—СН2—ОН. Протонный резонанс'для атомов водорода, входящих 
в группы СН3, СН2 и ОН, получается при разных частотах (так 
называемый химический сдвиг). Кроме того, соотношение интенсив
ностей трех полос поглощения 3:2:1 соответствует числу атомов 
водорода (три, два и один) в трех группах. Таким образом, рас
смотрение спектра протонного резонанса неизвестного органического 
вешества дает ценные сведения о том, в какие группы входит водо
род, и, следовательно, каково строение этого органического соеди
нения. Метод ЯМР (в варианте протонного резонанса) нашел широ
кое применение для исследования новых органических соединений. 
Структура линий в спектре ЯМР, их форма и ширина (так же, 
как и в спектре ЭПР) являются источником богатой дополнительной 
информации.

Ядерный квадрупольный резонанс. Квадрупольный момент харак
теризует отклонение распределения электрического заряда ядра от 
сферической симметрии. Ядерный квадрупольный резонанс (ЯКР) 
можно наблюдать, если ядро находится в неоднородном электриче
ском поле. Тогда при взаимодействии градиента электрического 
поля с квадрупольный моментом ядра уровни энергии ядра будут 
расщеплены. Величина расщепления зависит от величины квадру- 
польного момента ядра и градиента поля. Если теперь на образец 
наложить переменное магнитное поле соответствующей частоты (пер
пендикулярное градиенту электрического поля), то под его воздей
ствием магнитные моменты ядра будут изменяться и вещество ста
нет поглощать энергию этого поля.

Энергия магнитных переходов в ядре зависит в ЯКР-спектро- 
скопии (так же, как и в ЯМР-спектроскопии) в основном от поля, 
создаваемого электронной оболочкой молекулы. Поэтому сигналы 
ЯКР позволяют судить о природе химической связи.

Одной из важных областей применения ЯКР является обнару
жение дефектов в кристаллической решетке твердого тела. Напри
мер, если в решетке имеются незаполненные узлы (вакансии), то 
изменяется степень неоднородности электрического поля у ядер 
атомов (или ионов), соседних с вакансией, и на спектре ЯКР реги
стрируется изменение сигнала. По интенсивности и характеру этого 
измененного сигнала можно судить о концентрации дефектов в кри
сталле и их типе.

Y-Резонанс (эффект Мессбауэра). В последние годы ценные све
дения о строении молекул получены при помощи нового физического 
метода исследования — урезонансной спектроскопии (эффект Месс
бауэра).

Метод основан на изучении зависимости числа уквантов, про
шедших через образец, т. е. интенсивности поглощенного уизлуче- 
ния от частоты излучения уквантов радиоактивным изотопом; раз
ная частота излучения создается изменением скорости перемещения 
источника уизлучения относительно образца (эффект Допплера). 
При определенной резонансной частоте уизлучения ядра атомов 
в образце, поглощая укванты, переходят из нормального состояния



в возбужденное. При этом на спектре получается минимум, который 
соответствует максимуму поглощения.

Эффект Мессбауэра заключается в том, что относительная энер
гия основного и возбужденного состояний ядра атома зависит от 
электронной плотности около него. В качестве примера рассмотрим 
у-спектр комплекса Fe[Fe(CN)6], полученного при помощи облуче
ния у-квантами от радиоактивного изотопа Fe57 (рис. 15). На спект
ре получаются два минимума поглощения. Это связано с тем, что,

хотя оба атома железа являются трех
валентными, электронная плотность, 
окружающая их ядра, различна. 
Поэтому различна и относительная 
энергия основного и возбужденного 
ядерного состояния и соответственно 
при разной резонансной частоте 
наблюдается максимум поглощения 
у-квантов (минимальное число у-кван- 
тов, прошедших через образец). Та
кое смещение линий спектра назы
вается изомерным сдвигом или хи
мическим сдвигом. Эффект Мессбау
эра является чувствительным мето

дом для изучения строения электронных оболочек атомов в разных 
химических соединениях.

Г. СПЕКТРОСКОПИЧЕСКОЕ ИССЛЕДОВАНИЕ 

ЭНЕРГЕТИЧЕСКОГО СОСТОЯНИЯ И СТРОЕНИЯ МОЛЕКУЛ

§ 15. Уровни энергии молекул

Спектры поглощения или испускания молекул состоят из отдель
ных полос, причем каждая полоса имеет большое число линий. 
Отдельные полосы образуют закономерные группы, которые могут 
повторяться в различных частях спектра, давая систему групп. 
Такое наличие тройных закономерностей в молекулярных спектрах 
(линии, полосы, группы полос) отвечает трем видам движения в мо
лекулах: вращению молекул, колебанию ядер и движению электро
нов. Энергия молекул складывается из трех видов энергии: энергии 
вращения молекул, энергии колебания ядер и энергии движения 
электронов. При этом наименьшей оказывается энергия вращения 
£ вР молекул, несколько большей — энергия колебания ядер £ h0J1 
и наибольшей — энергия электронных переходов Еал. Соотношение 
между этими видами энергии, примерно, следующее: Еэл:ЕК0Л\ЕвР= 
= 1000:100:1. Наименьшей энергией молекула обладает в невозбуж
денном состоянии. При этом электроны находятся на самых низких

I I 1______
-0,1 0 0,1 Скорость перемещения источника Ц-ищчения, см/сек

Рис. 15. Резонансный спектр 
Fe [Fe (CN)ej



уровнях энергии; вращательная и колебательная энергии молекулы 
также будут минимальными.

При сообщении молекуле небольших количеств энергии возбуж
дается лишь ее вращательное состояние. Изменение скорости 
и энергии вращения квантуется, т. е. оно сопровождается погло
щением или излучением радиации с частотой vBP. При переходах 
между разными вращательными состояниями испускается вращатель
ный спектр, состоящий из отдельных линий.

При сообщении молекуле больших количеств энергии изменяется 
энергия колебаний атомов в молекуле. Это изменение энергии под
чиняется квантовым законам, т. е. колебательная энергия может 
изменяться только вполне определенными порциями (квантами). При 
этом поглощается или излучается радиация с частотой vK0JI. В связи 
с тем, что переход молекул на более высокий колебательный уро
вень связан обычно с поглощением больших квантов энергии, чем 
это требуется для изменения ее колебательного движения, на каж
дое данное колебательное состояние накладывается всегда враща
тельное. При переходах между различными колебательными уров
нями испускается спектр, состоящий из отдельных полос, т. е. ко
лебательно-вращательный спектр.

Наконец, при сообщении молекуле еще большей энергии может 
быть изменена ее электронная конфигурация, т. е. молекула может 
быть приведена в возбужденное состояние. Изменение расположения 
электронов влечет за собой изменение энергии молекулы, что вызы
вает испускание или поглощение электромагнитных колебаний с оп
ределенной частотой v3„ характеризующей электронные переходы. 
В возбужденном состоянии молекула также может совершать коле
бания и вращаться. Переходам между возбужденным и невозбуж
денным состояниями соответствует появление новой группы полос 
в спектре.

Вращательным переходам в молекула^ отвечают излучения 
в дальней инфракрасной области спектра. При возникновении этих 
спектров ввиду малости энергетических изменений в молекуле не 
возникает ни колебательных, ни электронных переходов. Колеба
тельным переходам соответствует излучение в ближней инфракрас
ной области спектра. При изменении колебательной энергии моле
кулы всегда изменяется скорость ее вращения; обычно при этом 
образуется колебательно-вращательный спектр.

Переходам электронов в молекулах соответствует наибольшее 
изменение энергии; в этом случае излучение является или видимым, 
или ультрафиолетовым. Переходы электронов сопровождаются изме
нениями в колебательном и вращательном движении; все это отра
жается на спектре, который показывает совокупность всех видов 
энергетических изменений в молекулах. Такой спектр называется 
электронно-колебательно-вращательным.

По квантовой теории возможны лишь те изменения между энер
гетическими уровнями, которые удовлетворяют правилам отбора 
Паули. Последние устанавливают наибольшую вероятность опреде
ленных переходов по сравнению с другими.



§ 16. Вращательные спектры. Вычисление моментов инерции 
и межатомных расстояний.

Микроволновая спектроскопия

Молекулы газообразных веществ постоянно совершают свободное 
вращательное движение вокруг осей симметрии, проходящих через 
центр тяжести молекулы. Кинетическая энергия такого движения 
выражается уравнением

Е ~ ,  (1,156)

где со — угловая скорость вращения; / — момент инерции вращения;
/=/ялг, (1,157)

где т — масса вращающейся частицы; г — радиус окружности, по 
которой движется материальная точка.

Момент инерции тела представляет собой сумму моментов инер
ции материальных точек, составляющих данное тело, и определяет
ся по уравнению

/ - 2 « / ? .  0 - 158> 
Чтобы получить выражение для момента инерции несимметричной 

двухатомной молекулы, рассмотрим частицу, состоящую из атомов 
А и В, центры ядер которых, находятся на расстоянии г друг от 
друга. Пусть расстояния ядер от оси вращения будут а и Ь. При 
вращении должно выполняться соотношение mp,a=m^b, где т_\ и 
тв — массы атомов А и В; и + Ь = г. Отсюда

гтк
а = — - — , (I, 159)

т А  " Г  т В  

г т д
ь=---- . (I, 160)

т А + т В

Момент инерции молекулы АВ равен сумме моментов инерции 
атомов. В соответствии с уравнением (I, 158) можно написать

/ = т Ааг+ т в Ь г. (1,161)
Подставляя в уравнение (1,161) выражения для а и b (1,159) 
и (1,160), вычислим момент инерции двухатомной молекулы;

/=цл2, (I, 162)
где [г =  тв/(тА +тв) — приведенная масса молекулы АВ;

А а Ат* тг

“ - ^ м Г т г  ( , - 163>
где А — атомный вес частиц А и В, входящих в состав молекулы; 
тс — вес атома углерода, равный 19,95-10—24 г; 12 — атомный вес
изотопа углерода С12.



Энергию вращательного движения Е молекулы можно вычислить 
по уравнению

Я “ -ГТ7‘'(»'+1). (!>164)о Л  /

где i — вращательное квантовое число, равное 0, 1, 2, 3...
Если молекула переходит от вращения, характеризуемого кван

товым числом к вращению с квантовым числом i2, то испускается 
квант энергии:

А Е = Е 2 — Е ^ - ^ - Ц ^ + 1 )  —«!(«!+ 1)]. (I, 165)оЭТ /
По правилу отбора Паули, разность ротационных квантовых чисел 
Ai=i2 — может быть равна At= +  1 (Д£= +  1 при поглощении
света и Дi=---- 1 при излучении света). Найдем разность энергий Е
двух уровней, для которых квантовое число отличается на единицу, 
т. е. когда ix= i  и i'2= i + l .  При этом

Д£ =  —  (i +  1). (1,166)
8л2/

Учитывая известные соотношения AE=hv  и v =  a>c, получим для 
волнового числа со, соответствующего кванту энергии ДЕ, выра
жение

“ = Т = 4 ^ = 7 Т 7  № ) ’ (1’ 167)к he 4лгс/

где с — скорость света; % — длина волны.
В первом приближении можно принять, что молекула представ

ляет жесткую систему, которая не меняет своих параметров при 
изменении скорости вращения. Тогда /=const и уравнение (I, 167) 
примет вид

co =  B (t+ l), (I, 168)

где B=h/4n2cl] В — постоянная величина.
По спектральным данным с учетом уравнений (1,162), (1,167) 

и (1,168) можно вычислить значения I и г.
Микроволновая спектроскопия. В микроволновой области фотоны 

имеют длины волн от 30 до 0,06 см (v от 1*10® до 5 *10“ сек.-1) 
и соответственно энергии — от 4 до 2000 дж/моль. В этой области 
спектра энергия фотона мала, поэтому возникают изменения только 
во вращательном движении, что дает возможность вычислять мо
менты инерции молекул. Поглощение энергии происходит при опре
деленных частотах, которые и используются для определения мо
ментов инерции газообразных молекул.

Вращательное движение нелинейных жестких молекул описы
вается при помощи трех главных координатных осей с началом 
координат в центре тяжести молекулы. Моменты инерций вокруг 
главных осей называются главными моментами инерции и опреде
ляются уравнением (1,158).



Молекулы классифицируются по их моментам инерции (рис. 16). 
Линейные молекулы, например НС1, HCN и другие, имеют два рав
ных момента инерции 1Ь и 1С. Молекулы типа сферического волчка, 
например СН4, СС14, имеют три равных между собой момента инер
ции вокруг осей а, b и с, т. е. Ia = Ib = Ic. Молекулы типа симмет
ричного волчка, например NH3, РН3, имеют 1аф1ь = 1с. Молекулы 
типа асимметричного волчка, например СН2С12 и СН3ОН, имеют три 
разных момента инерции: 1аф1ь^-1с. По линиям микроволнового

____ Ь
///

/о а 
НС1 

7

Рис. 16. Классификация молекул по моментам инерции:
/  — линейная; 2 — сферический волчок; 3 — симметричный волчок; 4 — асим

метричный волчок

спектра с большой точностью определяются частоты, что позволяет 
очень точно рассчитать моменты инерции молекулы. Этот метод дает 
возможность также наиболее точно вычислять длины связей и ва
лентные углы.

§ 17. Колебание атомов в молекуле.
Вычисление энергии колебательного движения

Рассмотрим двухатомную молекулу, в которой совершаются ко
лебательные движения ядер по линии химической связи между ними 
и вследствие этого происходит периодическое увеличение и умень
шение расстояния между колеблющимися ядрами.

При малых амплитудах колебаний молекулу можно уподобить 
гармоническому вибратору, а при гармонических колебаниях сила, 
стремящаяся вернуть ядра в равновесное состояние, является вели
чиной, прямо пропорциональной расстоянию, на которое ядра уда
ляются друг от друга при колебательных движениях. Энергию гар
монического колебания идеального вибратора можно рассчитать по 
уравнению

£кол =  (^ +  y j K  = |W lj/zccD 0) (!> 169)

где v — колебательное квантовое число, принимающее значения це
лых чисел 0, 1, 2, 3, 4 и т. д.; v0 =  сш0 — собственная частота коле
баний атомов в молекуле; со0 — волновое число.

Колебания ядер реальных молекул, особенно при их сильных 
возбуждениях, значительно отличаются от гармонических, так как 
в действительности при увеличении расстояния между ядрами энер
гия взаимодействия при достаточно больших расстояниях падает

СН2С12
4



до нуля, что соответствует исчезновению связи между ядрами в мо
лекуле, в результате чего наступает диссоциация частицы на атомы. 
Для ангармонических колебаний энергия выражается уравнением

£ ko.i =  ( v + j J/ivo— +-j )2(xAvo> (т> 17°)

где Ек̂ л — энергия колебательного движения, равная сумме потен
циальной и кинетической энергии колеблющихся в молекуле ядер; 
а — фактор ангармоничности, характеризующий отклонение данного 
колебания от гармонического.

Уравнение (1.170) пригодно для определения значения колеба
тельной энергии, связанной с энергией диссоциации молекулы, так 
как в отличие от уравнения (I, 169) в нем колебательная энергия 
зависит не только от квантового числа и и частоты v, но и от фак
тора ангармоничности а.

Согласно уравнению (I, 170) молекула не может обладать любой 
энергией колебательного движения. Она принимает только вполне 
определенные порции энергии, зависящие от величины колебатель
ного квантового числа и и от значения собственной частоты коле
баний ядер. Колебательная энергия не равна нулю даже при кван
товом числе о =  0, а это означает, что и при абсолютном нуле в мо
лекуле совершаются колебательные движения. Низшему квантовому 
числу и = 0 отвечает нулевая энергия молекулы, равная для гармо
нических колебаний

(1,171)

и для ангармонических колебаний

£ o = } b 0( l - | ) .  (1, 172)

При 25—40° энергии теплового движения, равной примерно 
4 кдж/моль, недостаточно для возбуждения внутримолекулярного 
движения. Поэтому практически все молекулы при обычных усло
виях находятся на нулевом колебательном квантовом уровне.

При изменении энергии колебательного движения молекул изме
няется также и энергия их вращательного движения. Примем, что 
энергия вращательного движения молекул остается неизменной. 
Тогда при поглощении энергии молекула переходит с колебательного 
квантового уровня, характеризуемого квантовым числом v', на более 
высокий энергетический уровень с квантовым числом и, причем по
глощается энергия

Д£кол- £ - £ '  = ftv, (1,173)

где v — частота электромагнитных колебаний света, поглощенных 
молекулой. Подставляя в уравнение (I, 173) значения энергии Е



и Е', соответствующие квантовым числам о и о', вычисленные по 
уравнению (1,170), получим соотношение

v =  Е~ -  =(v  — v')va— [(о2 — о'') +  (о — у')] v0a- (b 174) h

Большинство газообразных молекул при нормальных условиях 
находится на нулевом колебательном квантовом уровне, т. е. для 
них о'=0. При этом условии уравнение (1,174) примет более про
стой вид:

v= ov0[l — (1 +  о) а]. (1,175)
При переходе молекул с нулевого энергетического уровня на 

колебательный квантовый уровень о=  1 в спектре поглощения по
лучается полоса, которая обусловлена поглощением, связанным 
с основным тоном колебательного спектра молекулы. При переходе 
на уровень, для которого о=2, 3 и т.д., получается первый, вто
рой и т. д. обертоны. Таким образом,

о=1 v1= v 0(l —2a), основной тон;
о = 2  v2= 2 v0(1 — За), первый обертон; (1,176)
о = 3  v3=3v0(l — 4а), второй обертон и т. д.

В связи с тем, что большее число молекул переходит с нулевого 
уровня на уровень о=1, в этом участке спектра полоса будет наи
более интенсивная. Количество молекул, переходящих на более 
высокие уровни, резко убывает, что уменьшает интенсивность рядом 
стоящих полос поглощения. Следовательно, в случае ангармониче
ских колебаний получается ряд полос, из которых наиболее четко 
выделяется основная полоса (основной тон). Зная из опытных дан
ных частоты двух линий в полосе, например, основного тона vL 
и обертона v.2, можно по уравнениям (I, 176) вычислить фактор ан
гармоничности а и собственную частоту колебаний v0 ядер в моле
куле. Наиболее простые колебательные спектры получаются для 
двухатомных молекул. Так, например, для молекулы НС1 а =  
1,618-10-2 и vo=8,96-1013 сект1.

§ 18. Колебательно-вращательные спектры.
Энергия диссоциации и энергия связи

Чисто вращательные спектры лежат в далекой инфракрасной 
области, в связи с чем их измерение связано с большими экспери
ментальными трудностями. Поэтому удобно изучать колебательно
вращательные спектры, которые лежат в более близкой инфракрасной 
области и более доступны измерению. Их изучают при помощи 
термометров сопротивления, термоэлементов и фотоэлементов или 
используют фотографические пластинки с эмульсией, чувствительной 
к инфракрасным лучам.

Аналнзируя вращательный спектр молекул, можно найти моменты 
инерции и межатомные расстояния в молекулах, а колебательные 
спектры дают возможность определить собственные частоты колебаний



ядер и фактор ангармоничности молекулы, что вместе с данными 
по рентгеноструктурному анализу, по дипольным моментам и другим 
данным позволяет судить о строении молекул. Спектроскопические 
данные используются при теоретических расчетах теплоемкостей, 
химических констант и различных термодинамических функций. 
Важной областью применения молекулярных спектров является 
определение при помощи их энергии диссоциации молекул. На 
рис. 17 показано распределение 
кантов полос молекулярного 
спектра паров иода. Канты 
вначале расположены почти на 
равных расстояниях друг от 
друга, затем сгущаются и при
мыкают к сплошному спектру 
поглощения. Сплошной спектр 
означает диссоциацию молекул.
Начало сплошного спектра иода
соответствует длине волны 4995 А, или энергии кванта 2,48 эв, или 
энергии диссоциации 239 кдж/моль. Энергия диссоциации иода, оп
ределенная из термохимических данных, равна 147 кдж/моль.

Расхождение результатов объясняется тем, что при диссоциации 
молекул или оба, или, по крайней мере, один из атомов иода 
образуется в возбужденном состоянии, т. е. он обладает избыточной 
энергией. Изучение спектра атомарного иода позволило определить 
энергию возбуждения атомов иода, равную 90,5 кдж/моль. Полагая, 
что только один атом иода находится в возбужденном состоянии, 
получим для энергии диссоциации молекулы иода на невозбужденные 
атомы значение: 239 — 90,5 =  148,5 кдж/моль, что хорошо согласуется 
со значением 147 кдж/моль, определенным термохимическим методом.

Расчет энергии диссоциации молекулы может быть сделан и в 
тех случаях, когда слияния полос и их перехода в непрерывный 
спектр не наблюдается. Для этого вычисляют максимальную коле
бательную энергию, по которой определяют энергию диссоциации. 
Если молекула поглощает кванты световой энергии, то амплитуда 
колебаний ядер резко возрастает, увеличивается колебательно-кван
товое число v и сила химической связи оказывается не способной 
Еернуть ядра молекулы в равновесное состояние и молекула раз
рушается, т. е. диссоциирует. Наибольшее значение Екол, которое 
равно энергии диссоциации, получим из уравнения (I, 170), прирав
нивая производную dEKOn/dv  нулю:

°" « + T - i r  (1Л77)

Для определения энергии диссоциации Ея нужно из максимальной 
энергии колебательного движения £ тах вычесть энергию колебания 
Е0 на нулевом квантовом уровне и=0, поскольку эта энергия 
содержалась в молекуле в невозбужденном состоянии. Тогда

У  may

5000А 6000 А
Рис. 17. Распределение кантов полос 

молекулярного спектра паров пода



Подставляя в выражение (I, 178) значение из уравнения
(1, 177) и Е0 из (I, 172), получим после небольших преобразований 
(учтя, что v0 =  cco0) соотношение

£ д =  ^ 2 - ( 1  _ а ) 2. (1,179)

По уравнению (I, 179) можно рассчитать энергию диссоциации 
одной молекулы. Для определения мольной энергии диссоциации 
полученный результат надо умножить на число Авогадро.

Ддя получения более точной информации об энергиях диссо
циации молекул какого-либо одного метода исследования недоста
точно. Обычно прибегают к термохимическим определениям, к иссле
дованию молекулярных спектров и к спектральному изучению атомов, 
на основе которых определяется расход энергии на электронное 
возбуждение атомов; это позволяет дать более точное определение 
энергии диссоциации молекул.

Энергия диссоциации двухатомной молекулы равна энергии связи 
между атомами в этой молекуле. Ниже приводятся значения энергии 
связи Есв и межатомные расстояния г некоторых двухатомных мо
лекул, определенные из спектральных данных:

н 2 0 2 С12 h НС1 НВг HI
Е св, кдж/ мо ль 432 491 24 1 ,5 147 428 348 264

О
г ,  А 0 ,7 4 1 ,20 1,98 2 ,6 6 1,28 1 ,42 1,62

§ 19. Электронно-колебательно-вращательные спектры

При возбуждении электронов в молекулах наблюдается излучение 
в ультрафиолетовой или видимой области спектра.

Это излучение соответствует энергии в несколько электрон-вольт 
и является ультрафиолетовым, или видимым. Для изменения враща
тельного и колебательного движения молекул энергии требуется в 
десятки и сотни раз меньше. Поэтому электронные переходы всегда 
сопровождаются изменениями в колебательном и вращательном дви
жении, что отражается на спектре, который в этом случае показывает 
совокупность всех видов энергетических изменений в молекулах 
и называется электронно-колебательно-вращательным спектром.

Пусть имеются два атома, образующие молекулу (рис. 18). 
Обозначим расстояние между центрами атомов через г. Когда г = оо, 
атомы не взаимодействуют друг с другом и их потенциальную 
энергию условно считают равной нулю. Потенциальная энергия 
уменьшается, если г убывает и при некотором г = г0 достигает мини
мального значения £ min; здесь силы притяжения и отталкивания 
между атомами в молекуле уравновешиваются. При дальнейшем 
уменьшении г начинают преобладать силы отталкивания, и кривая 
энергии резко поднимается вверх.

Рассмотрим колебательный уровень аа' невозмущенной молекулы. 
Точки аа' отвечают состояниям, в которых вся колебательная энергия 
молекулы потенциальная. Если состояние молекулы отвечает точке Ь,



то ее энергия состоит из кинетической и потенциальной. Под влия
нием лучистой энергии изменяется колебательная энергия молекулы, 
т. е. она переходит на более высокий колебательный энергетиче
ский уровень и расстояние между колеблющимися ядрами молеку
лы увеличивается.

Если состояние молекулы дойдет до высшего квантового уровня 
Umax, то расстояние г между колеблющимися атомами станет столь 
большим, что произойдет дис
социация молекулы; энергия 
диссоциации будет равна £ д.

При поглощении крупных 
квантов лучистой энергии 
может произойти электрон
ный перескок, что связано 
со значительным повышением 
энергии молекулы. Потен
циальная энергия возбуж
денной молекулы после элек
тронного перескока пред
ставлена кривой 2 на рис. 18.
При этом энергия диссоциа
ции данной молекулы равна 
Ея, но атомы после диссо
циации молекулы обладают 
значительно большей энер
гией, чем атомы, образова
вшиеся при диссоциации 
молекулы в невозбужденном 
состоянии. Таким образом, при диссоциации возбужденной моле
кулы или оба, или, по крайней мере, один из атомов будет в 
возбужденном состоянии.

Пусть состояние молекулы выражается точкой b в момент 
электронного перехода. Состояние возбужденной молекулы изобра
зится точкой Ь', лежащей выше т. е. немедленно произойдет 
ее диссоциация. Все те молекулы, состояние которых выражается 
точками, лежащими левее прямой hh', в результате электронного 
перескока будут диссоциировать в возбужденном состоянии; если 
же состояние молекулы выражается точками справа от hh', например 
точкой с. то после перехода электрона молекула станет возбуж
денной, перейдя в состояние с' без диссоциации. Таким образом, 
в молекулярных электронно-колебательно-вращательных спектрах 
возникают полосы и примыкающий к ним сплошной спектр погло
щения.

§ 20. Спектры комбинационного рассеяния

Явление комбинационного рассеяния света было открыто в 1928 г. 
одновременно советскими физиками Г. С. Ландсбергом и Л. И. Ман
дельштамом в твердых телах (кристаллы кварца) и индийским

Рис. 18. Кривая потенциальной энергии 
двухатомной молекулы:

1 — невозбужденная молекула; 2 — возбуж ден
ная молекула после поглощения кванта лучистой 
энергии и перехода электрона на более высокий 

энергетический уровень



физиком Раманом в жидкостях. Сущность явления состоит в том, 
что если через вещество пропускать монохроматический луч света, 
то в перпендикулярном направлении около основной спектральной 
линии будет наблюдаться еще ряд линий, расположенных симмет
рично.

Пусть среда освещается монохроматическим светом с квантами 
ftv0, которые поглощаются молекулами среды, вследствие чего они 
сами становятся источником рассеянного света той же частоты v0, 
т. е. будет классическое рассеяние света по Релею. Часть энергии 
падающих квантов hv0 может расходоваться и на возбуждение 
колебаний ядер внутри молекулы частоты v', и тогда в рассеянном 
свете появляются кванты меньшей величины hv0 — hv' Если квант 
hv0 поглощается молекулой, в которой колебательный уровень уже 
был .возбужден, то энергия этого возбуждения может добавиться 
к энергии кванта падающего света, и вследствие этого молекула 
излучает также кванты hv0 + hv'. В результате этого явления в 
спектре рассеяния наряду с основными линиями частоты v0 появ
ляются симметрично расположенные по обеим их сторонам линии 
комбинационного рассеяния v0 +  v'. Линии спектра, которым соот
ветствуют частоты v0 — v, называются стоксовыми, линии с частотами 
v0 +  v '  — антистоксовыми.

Разность между уровнями энергии может быть вычислена по 
сдвигу частот комбинационного рассеяния:

Е — Е’ = h(y0 — v'). (1,180)

Наблюдаемые сдвиги частот имеют обычно порядок от 3 - 1 0 12 до
1-1014 сек~г и соответствуют линиям колебательных уровней энергии; 
но иногда наблюдаются и вращательные линии комбинационного 
рассеяния. И первые и вторые линии обнаруживаются лишь при 
интенсивном освещении, длительной экспозиции и достаточно большой 
концентрации рассеивающего вещества. Особенно мала интенсивность 
антистоксовых линий, так как число возбужденных молекул, от 
которых они излучаются, гораздо меньше числа невозбужденных.

Сопоставляя данные, полученные из спектров комбинационного 
рассеяния и инфракрасных спектров поглощения, можно получить 
представление о структуре молекул, так как для многих связей в 
молекулах в спектрах комбинационного рассеяния имеются свои 
характерные частоты. Например, в разбавленном растворе HNOs 
наблюдается то же волновое число 1050 смг1, что и в растворах 
азотнокислых солей, характерное для иона NOr. В концентриро
ванных растворах HN03 его заменяет волновое число 1310 см-1, 
характерное для соединений типа RO—N02. Это указывает на то, 
что в концентрированной азотной кислоте происходит перегруппи
ровка молекул HN03 в псевдокислоту строения НО—N 02.

Разбавленная H2S04 и растворы всех сернокислых солей имеют 
волновое число 985 см~1 иона SO:»- ; в концентрированной кислоте 
его заменяет волновое число 1380 см~1 группы S02. Эта замена 
вызвана перегруппировкой в псевдокислоту строения (0H)2S02.



Д. МЕЖМОЛЕКУЛЯРНОЕ ВЗАИМОДЕЙСТВИЕ. 
ЭНЕРГИЯ КРИСТАЛЛИЧЕСКОИ РЕШ ЕТКИ

§ 21. Ориентационное и индукционное взаимодействия

Между молекулами как однородных, так и разнородных веществ 
существует взаимодействие. Это подтверждается существованием 
веществ в твердом, жидком и газообразном состоянии, изменением 
температуры газа при его расширении и сжатии, процессами кон
денсации и адсорбции, изменением объема при растворении твердых 
и жидких тел и т. п. Энергия межмолекулярного взаимодействия 
меньше энергии химического взаимодействия. Если при образовании 
моля жидкой воды из водорода и кислорода выделяется 286 кдж 
теплоты, то для перевода моля жидкой воды в парообразное состояние 
при 25° С требуется всего 44 кдж. Межмолекулярное взаимодействие 
называется ван-дер-ваальсовым взаимодействием, а силы межмоле
кулярного взаимодействия — силами Ван-дер-Ваальса.

Природу межмолекулярных сил удалось раскрыть на основе 
учения о строении вещества. Открытие дипольных свойств и изучение 
поляризации молекул, выяснение причин возникновения молекулярных 
спектров, исследование гидратации ионов и т. п. подтверждают, что 
межмолекулярные силы имеют электрическую природу и способны 
проявляться в различных формах. Различают межмолекулярные силы: 
ориентационные, индукционные и дисперсионные.

Ориентационное взаимодействие возникает между молекулами, 
обладающими постоянным дипольным моментом. Согласно теории 
взаимодействия полярных молекул, разработанной Дебаем, Б. В. Ильи
ным и другими исследователями, при сближении полярных молекул 
будет проявляться электростатическое взаимодействие между ними, 
называемое ориентационным эффектом.

Представим себе две ориентированные дипольные молекулы, 
находящиеся на расстоянии г друг от друга. При низких темпе
ратурах, когда энергия притяжения больше энергии кинетического 
движения молекул, произойдет полная ориентация их. Взаимодей
ствие молекул, находящихся на большом расстоянии друг от друга, 
опишется уравнением

Во Р= - — + — —̂ + — ------------ ------ , (1,181)Т r-\-h Г+̂ 2 Г+̂ 1+̂ 2

где Е0р — энергия ориентационного взаимодействия; е — заряд диполя; 
/j и 12 — длины диполей; г — расстояние между молекулами.

Приведение правой части уравнения (I, 181) к общему знамена
телю и математические преобразования с учетом, что 1Х и 12<̂ г дают 
выражение для энергии ориентационного взаимодействия Еор двух 
разных молекул при низких температурах:

£ 0Р= - ^ ,  (1,182) 
гъ

где =  и ц2= /2е — дипольные моменты молекул.



При более высоких температурах тепловое движение существенно 
уменьшает возможность определенной ориентации молекул, поэтому 
и энергия межмолекулярного взаимодействия уменьшается. Она рас
считывается по уравнению

ЕоР= ~ Y ' ^ k t ~ Na’ (1’ 183)
При взаимодействии одинаковых молекул Hi==li2= lJli следова

тельно,
£  — 2̂ *NA / jо̂р 3r<SRT . 11,

Если молекулы веществ неполярны, то ориентационный эффект 
отсутствует, но такие молекулы могут поляризоваться под действием 
соседних молекул, в особенности в моменты сближения с ними. 
В результате такого взаимодействия возникают молекулы с инду
цированными или наведенными диполями.

Взаимодействие индуцированных диполей приводит к взаимному 
притяжению молекул подобно действию постоянных диполей, но 
более слабому. Такое взаимодействие называется поляризационным 
или индукционным. Энергия индукционного взаимодействия воз
растает с увеличением наведенного диполя, быстро падает с ростом 
расстояния между взаимодействующими молекулами, но от темпе
ратуры не зависит, так как наведение диполей происходит при любом 
пространственном положении молекул. Дебай для энергии индук
ционного взаимодействия одинаковых молекул вывел уравнение

£„„д= - ^ - ,  (1,185)

где а — поляризуемость молекулы данного вещества, величина по
стоянная; |А — момент наведенного диполя; г — расстояние между 
взаимодействующими молекулами с наведенными диполями.

§ 22. Дисперсионное взаимодействие

При отсутствии постоянных диполей в обеих молекулах между 
ними, казалось бы, не должно возникать никаких сил притяжения. 
Однако известно, что, например, инертные газы, молекулы которых 
неполярны, при достаточном понижении температуры переходят в 
жидкое, а затем в твердое состояние. Отсюда следует, что между 
неполярными одноатомными молекулами все же действуют какие-то 
силы притяжения.

Представим себе два близко расположенных друг к другу атома 
инертного газа. Казалось бы, что эти атомы не должны влиять друг 
на друга. Но в любых условиях, в том числе и при абсолютном 
нуле, содержащиеся в атомах ядра колеблются, а электроны пере
мещаются на орбиталях.

В процессе движения электронов распределение зарядов внутри 
атомов становится несимметричным, в результате чего возникают



мгновенные диполи. Каждый из таких диполей будет влиять своими 
зарядами на ориентацию подобного же мгновенного диполя, возни
кающего в соседнем атоме. Это явление называется дисперсионным 
эффектом.

Природа дисперсионного взаимодействия была установлена Лон
доном, который получил приближенное выражение для энергии 
взаимодействия двух одинаковых частиц:

(1,186)

где v0 — частота колебания, отвечающая нулевой энергии колеб
лющейся частицы, т. е. энергии при абсолютном нуле. Важной 
особенностью дисперсионных сил является характерная для них 
ограниченность сферы действия. Для заметного проявления диспер
сионных сил необходимо достаточное сближение взаимодействую
щих частиц, для чего требуется повышенное давление или пони
женная температура.

Второй важной особенностью дисперсионных сил является их 
аддитивность. Каждая частица может одновременно находиться в 
дисперсионном взаимодействии с любым числом достаточно близко 
расположенных с ней частиц.

Третьей важной особенностью дисперсионных сил является их 
универсальность. Если для проявления кулоновских сил у взаимо
действующих частиц необходимо наличие избыточных электрических 
зарядов, а для проявления ориентационных сил — наличие постоян
ного дипольного момента, то для дисперсионных сил подобные 
ограничения отпадают; при достаточно тесном контакте дисперсионное 
взаимодействие возникает между любыми частицами — одинаковыми 
или различными, полярными или неполярными и т. п. Оно практи
чески полностью определяет собой взаимное притяжение молекул 
в веществах с неполярными и со слабо поляризуемыми молекулами.

Значения энергий ориентационного, индукционного и дисперсион
ного взаимодействия между одинаковыми молекулами, выраженные 
в процентах к сумме этих энергий для некоторых веществ, а также 
значения дипольных моментов приведены в табл. 2.

Т а б л и ц а  2
Э Н Е Р Г И И  О Р И Е Н Т А Ц И О Н Н О Г О . И Н Д У К Ц И О Н Н О Г О  И  Д И С П Е Р С И О Н Н О Г О  

В ЗА И М О Д Е Й С Т В И Я  И  Д И П О Л Ь Н Ы Е  М О М Е Н Т Ы  Н Е К О Т О Р Ы Х  ВЕЩ ЕСТВ

В ещ ество
В заим одействие

ц, D
ори ен тац и о н н о е и н д у к ц и о н н о е д и сп ерси он н ое

н , 0 0 100 0
Аг 0 0 100 0
N 3 0 0 100 0

HCI 14 4 82 1,03

NH3 45 5 50 1 ,46

Н20 77 4 19 1 ,84



Приведенные данные табл. 2 говорят о том, что дисперсионное 
взаимодействие играет основную роль для неполярных молекул. 
Для сильно полярных молекул основным является ориентационное 
взаимодействие. Доля индукционного взаимодействия незначительна.

Полярные вещества обладают более сильным притяжением между 
молекулами, более высокой температурой плавления и кипения, а 
также большей теплотой плавления и испарения, чем вещества 
неполярные со слабо поляризуемыми молекулами, так как полярность 
молекул вызывает дополнительное взаимное притяжение.

Складывая энергии ориентационного, индукционного и диспер
сионного взаимодействия [см. уравнения (I, 184) — (1,186)], получим 
энергию межмолекулярного притяжения между одинаковыми моле
кулами:

Е = ___—
пр,,т г в •

где

n = ^ ^  +  _2a^ +  J*M!_. (I, 187)3RT 1 4  v . /

При тесном сближении молекул, когда их электронные оболочки 
перекрываются, электростатическое отталкивание между ядрами и 
электронами становится больше взаимного притяжения между моле
кулами, что ведет к проявлению сил отталкивания.

Приближенно энергия отталкивания молекул выражается урав
нением

£ 0ТТ =  ̂ Ь  (I, 188)
г 12

где т — константа отталкивания, имеющая положительное значение.
Из уравнения (I, 188) видно, что силы отталкивания начинают 

проявляться на очень малых расстояниях и быстро растут с даль
нейшим уменьшением расстояния между молекулами.

Полная энергия взаимодействия Е между молекулами опреде
ляется соотношением

£-= £прит + £ 0„ =  - j r + ^ r .  (I, 189)

называемым уравнением Леннарда — Джонса.

§ 23. Водородная связь

Водородная связь является промежуточной между молекулярными 
и химическими силами взаимодействия. Эта своеобразная связь 
устанавливается через водородный атом, имеющий отличительные 
особенности от всех остальных атомов. Отдавая свой электрон на



образование связи, он остается в виде ядра (протона) без электрона, 
т. е. в виде частицы, диаметр которой в тысячи раз меньше диа
метров остальных атомов. Кроме того, вследствие отсутствия у него 
электронов ион Н+ не испытывает отталкивания от электронной 
оболочки другого атома или иона, а, наоборот, притягивается ею. 
Это позволяет ему ближе подходить к другим атомам, вступать во 
взаимодействие с их электронами и даже внедряться в цҳ электрон
ную оболочку. Поэтому в жидкостях водородный ион Н+ не сохра
няется в виде самостоятельной частицы, а связывается с молекулами 
других веществ. В воде он связывается с молекулами Н20, образуя 
ионы гидроксония Н30 +; с молекулами аммиака он образует ионы 
аммония N H t  и т. д. В различных соединениях водородная связь 
проявляется не в одинаковой степени. Наиболее сильной она будет
тогда, когда атом водорода находится в состоянии положительного 
иона (протона), а также, когда он связан с атомами наиболее 
электроотрицательных элементов, к которым в первую очередь 
относятся фтор и кислород, в меньшей степени азот, хлор и другие 
атомы. В случае ковалентной связи, например с углеродом или 
кремнием, и тем более с менее электроотрицательными, чем водород, 
элементами — металлами, когда образуются гидриды металлов, водо
родная связь не проявляется. Соответственно меняется и энергия 
водородной связи. Она зависит от вида и состояния атома-партнера 
и от того, с какими атомами он соседствует.

Водородная связь представляет собой как бы вторую побочную 
валентность водородного атома, которую он может проявлять по 
отношению к сильно отрицательным атомам, если основная валент
ность связывает его с атомом, тоже сильно отрицательным. В жидком 
состоянии фтористый водород имеет молекулу H2F2. При растворении 
его в воде образуются ионы Н+ и НҒГ В анионе НҒГ водород 
связывает оба атома фтора не двумя ковалентными связями, так 
как он не может иметь больше одной такой связи, а электростати
ческим взаимодействием протона Н+ с ионами Ғ- . Сильно электро
отрицательный атом Ғ отнимает электрон от атома Н и последний 
превращается в протон Н+, способный своим зарядом довольно 
прочно связать второй ион Ғ-  Это ведет к образованию водородной 
связи типа X- . . .  Н+Х~, которую называют водородным мостиком.

Если атом водорода интенсивно взаимодействует с другим атомом, 
между ними устанавливается довольно прочная связь, равная 20— 
30 кдж/моль, которая может хорошо проявляться в спектрах. Она 
слабее обычной химической связи, энергия которой составляет от 
100 до 400 кдж/моль, но достаточна, чтобы вызвать аномально высокие 
температуры плавления у НҒ по сравнению с НС1, НВг и HI; у 
Н20  по сравнению с H2S, H2Se и Н2Те и у NH3 по сравнению с 
РН3, AsH3 и SbH3. Аномалии вызваны тем обстоятельством, что 
атомы F более электроотрицательны, чем атомы С1, Вг и I, атомы О 
более электроотрицательны, чем атомы S, Se и Те и т. п.

Водородной связью хорошо объясняется также склонность к 
ассоциации у молекул, содержащих ОН-группы. В жидкой воде,



благодаря водородной связи, возникают дигидроли с энергией связи 
около 20 кдж/моль:

н  н
. н - о /  или (Н20),

W
У дигидроля водородная связь разрывается при испарении. В ук
сусной кислоте из-за наличия водородной связи образуется димер:

ОН О,
Н3С -С Ч(  >С-СН 3 или (СН3СООН)2,

X ) н о '
сохраняющийся даже в парах уксусной кислоты.

Степень полярности зависит от вида и природы атомов, с кото
рыми непосредственно связан данный атом. Так, например, атом 
водорода, связанный с углеродом, может приобрести способность 
к образованию водородной связи, если остальные валентности угле
рода насыщаются электроотрицательными атомами или соответст
вующими атомными группами, как это наблюдается у хлороформа 
и пентахлорэтана.

Водородная связь возникает не только между атомами различных 
молекул, но и между атомами одной и той же молекулы, причем 
образуется замкнутая группировка. Примером может служить сали
циловая кислота:

О -Н
н  I  

H C ^ ^ C ^ V )

НСЧ
'0 /Н

Водородная связь свойственна любым агрегатным состояниям ве
щества.

Весьма важную роль водородная связь играет в структуре воды 
и льда. В кристаллах льда каждый атом кислорода тетраэдрически 
связан с четырьмя другими атомами кислорода; между ними рас
полагаются четыре атома водорода, два из которых соединены с 
данным атомом кислорода полярной ковалентной связью, длина

о
которой /-=0,99 А, два же других атома водорода соединены сО
кислородом водородной связью с /-=1,76 А. Создается довольно 
ажурная структура, далекая от плотной упаковки, в связи с чем 
лед обладает небольшой плотностью и значительной рыхлостью. 
При плавлении льда водородные связи частично разрушаются, что 
несколько сближает молекулы; поэтому вода немного плотнее льда. 
При нагревании воды, с одной стороны, происходит ее расширение,



т. е. увеличение объема, а с другой — дальнейшее разрушение водо
родных связей и уменьшение объема. В результате плотность воды 
проходит через максимум при 4° С. Если бы молекулы воды распо
лагались в кристалле льда с наиплотнейшей упаковкой *, плотность 
льда равнялась бы 2,0 г/см*.

Бернал и Фаулер в результате рентгеноструктурного исследо
вания воды установили, что в ней остаются группировки молекул, 
сходные со структурой льда. Для большей части молекул в жидкой 
воде сохраняется тетраэдрическое окружение, которое они имели 
в структуре льда; среднее координационное число молекул в жидкой 
воде близко к четырем. Наличие элементов кристаллической струк
туры у воды, а также большого дипольного момента у ее молекул 
обусловливает высокое значение диэлектрической проницаемости 
воды: при 25° С она равна 79,5. Это означает, что взаимодействие 
между заряженными частицами в водной среде почти в 80 раз сла
бее, чем в вакууме.

§ 24. Энергия ионной кристаллической решетки.
Уравнения Борна и Капустинского

Такие свойства твердых тел, как плавление, возгонка, раство
рение, хрупкость, прочность на разрыв, упругие деформации и 
другие, зависят от прочности кристаллической решетки. Если в узлах 
решетки расположены молекулы или атомы, то прямую характери
стику связи частиц в кристалле дает теплота сублимации. Если в 
узлах решетки находятся ионы, то энергия такой решетки, в соот
ветствии с законом Гесса, будет больше теплоты сублимации на 
величину энергии, которую надо затратить, чтобы вызвать диссо
циацию газообразных молекул на ионы. Задача теоретического 
вычисления энергии ионных кристаллических решеток была удов
летворительно решена Борном в 1918 г. и А. Ф. Капустинским в 
1933 г.

Энергией ионной решетки называют количество энергии, которое 
надо затратить, чтобы разрушить один моль кристаллического веще
ства на составляющие его ионы и удалить их на такое расстояние, 
чтобы можно было пренебречь их взаимодействием. Иногда энергией 
ионной решетки называют количество энергии, которое должно бы
ло бы выделиться при образовании одного моля кристаллического 
вещества из ионов, в состоянии идеального газа. Численные значе
ния первой и второй величин одинаковы по абсолютному значению, 
но различны по знаку.

Осуществить экспериментально процесс образования кристалли
ческого хлорида натрия из ионов натрия и хлора, находящихся в 
состоянии идеального газа, нельзя, но косвенным путем, основываясь

* Наиплотнейшей будет такая упаковка ионов, атомов или молекул в кри
сталле, при которой остается наименьшее по объему свободное пространство 
между этими частицами. Это характерно для гранецентрированной кубическом 
и гексагональной решеток, где степень заполнения объема достигает 74%.



на законе Гесса, можно рассчитать изменение энергии в таком 
процессе.

Получение кристаллов хлорида натрия из простых веществ, 
взятых в стандартном состоянии, можно осуществить двумя путями. 
Первый путь состоит из одной реакции:

NaKp + -i-C l2 =  NaClKp — 411 кдж! ноль

Второй путь можно представить пятью реакциями:
NaKP Nara3+ 109 кдж/г-атом (1)

— Cls —Cl +  121 кдж]г-атом (2)

Nara3 — e -> Na+ +  503 кдж/г-атом (3)
Cl +e -> Cl-  — 365 кдж/г-атом (4)

Na+ +  C l- -> NaClKp+ £  (5)
Реакция (1) — испарение грамм-атома натрия; реакция (2)—дис

социация хлора на атомы; реакции (3) и (4) — ионизация газооб
разных атомов натрия и хлора; реакция (5) — образование NaCI. 
По закону Гесса, тепловой эффект реакции от пути процесса не 
зависит. Поэтому

— 411 — h 109+ 121 +503 — 365+ £,
откуда £=778 кдж)моль.

Энергия кристаллической решетки может быть вычислена также 
с учетом электростатического взаимодействия всех ионов в кристал
лической решетке как с ближайшими соседями так и с более 
отдаленными:

Е = ~ ^ Г а' (1’ 190)а
где d — период решетки; а — постоянная Маделунга.

Для гранецентрированной кубической решетки (типа NaCI) по
стоянная Маделунга равна

а =  f 6 ----- ——1— ---------- — Ч—^ ------ \ =  1,75. (1,191)
I 1/2 У 7  У 4 V b  )

Цифры этого ряда соответствуют взаимодействию данного иона 
с шестью ближайшими соседями противоположного знака на рас
стоянии d (притяжение), с 12 одноименными ионами на расстоянии
d V 2 (отталкивание) и т. д. Для разных типов кристаллических 
решеток постоянная Маделунга имеет различное значение. Для 
приближенного расчета энергии ионных кристаллов с гранецентри
рованной кубической решеткой Борн вывел уравнение

£  =  2280 -£j- [кдж!м о л ь ] ,  (1,192)

■где р — плотность, г/см3; М — молекулярный вес.



£ =  2280 \ / - 2’-161 =762 кдж/моль.
V 5 8 ,443  1

Из термохимических данных получается 778 кдж/моль.
Применяется также выведенное А. Ф. Капустинским уравнение

Е = 1073 V  п \кдж/моль], (1,193),
' l + ' ' З  "

О
где 2г и z2 — заряды ионов; гх и л2 — радиусы ионов, А; 2 п — 
число ионов, на которое распадается молекула данного соединения.

Расчет энергии кристаллической решетки NaCI дает, если взять 
радиусы ионов по Гольдшмидту:

•£'=1073------ ------- =  769 кдж/моль.
0 ,9 8 + 1 ,8 1



ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА. 
ПЕРВОЕ И ВТОРОЕ НАЧАЛА ТЕРМОДИНАМИКИ

А. ПЕРВОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ И ЕГО ПРИМЕНЕНИЕ 

§ 25. Основные определення

Химическая термодинамика применяет положения и законы 
общей термодинамики к изучению химических явлений. Для вывода 
закономерностей химической термодинамики нужно знать начальное 
и конечное состояния системы, а также внешние условия, при кото
рых протекает процесс (температура, давление и т. п.). Химиче
ская термодинамика не позволяет делать какие-либо выводы о внут
реннем строении вещества и механизме протекании процессов. В 
этом заключается ограниченность термодинамического метода.

В химической термодинамике применяются те же понятия, тер
мины и величины, что и в общей термодинамике.

С и с т е м ой называется отдельное тело или группа тел, нахо
дящихся во взаимодействии и условно обособленных от окружаю
щей среды.

И з о л яр о в а н н ой с и с т е м о й называют такую систему, ко
торая не обменивается теплотой и работой с окружающей средой, 
т. е. энергия и объем которой постоянны.

С о с т о я н и е  си ст ем ы  — совокупность физических и хими
ческих свойств, характеризующих эту систему.

Состояние термодинамической системы характеризуется т е р 
м о д и н а м и ч е с к и м и  п а р а м е т р а м и . К термодинамическим 
параметрам относятся температура, давление, объем, концентра
ция и др.

Т ерм  о д и н_а-м-и-ч-е стги м п р о ц е с с о м  называется всякое из
менение в системе, связанное с изменением хотя бы одного из термо
динамических параметров. Если изменение параметра зависит толь
ко от начального и конечного состояния и не зависит от пути про- 
цесса, то такой параметр называется ф у н к ц и ей  с о с т о я н и я .

К р угов ы м  п р о ц е с с о м , или ц и к л ом , называется процесс, 
при котором термодинамическая система, выйдя из некоторого 
начального состояния и претерпев ряд изменений, возвращается 
в то же самое состояние; в этом процессе изменение любого пара
метра состояния равно нулю. В зависимости от условий протекания 
различают процессы: изобарный, изотермный, адиабатный, изохор- 
ный, изобарно-изотермный и др.



§ 26. Внутренняя энергия, теплота и работа.
Первое начало термодинамики

Движение является неотъемлемым свойством материи. Движе
ние проявляется в разных формах, качественно отличающихся друг 
от друга, но взаимосвязанных между собой и превращающихся друг 
в друга. Мерой движения является энергия. В химической термоди
намике важное значение имеет понятие внутренней энергии.

Внутренней энергией системы называется сумма потенциальной 
энергии взаимодействия всех частиц тела между собой и кинетиче
ской энергии их движения, т. е. внутренняя энергия системы скла
дывается из энергии поступательного и вращательного движения 
молекул, энергии внутримолекулярного колебательного движения 
атомов и атомных групп, составляющих молекулы, энергии враще
ния электронов в атомах, энергии, заключающейся в ядрах атомов, 
энергии межмолекулярного взаимодействия и других видов энергии. 
Внутренняя энергия — это общий запас энергии системы за вычетом 
кинетической энергии системы в целом и ее потенциальной энергии 
положения. Абсолютная величина внутренней энергии тела неиз
вестна, но для применения химической термодинамики к изучению 
химических явлений важно знать только изменение внутренней 
энергии при переходе системы из одного состояния в другое.

Все изменения внутренней энергии при ее переходе от одного 
тела к другому можно разбить на две группы. В первую группу 
входит форма перехода энергии за счет хаотического столкновения 
молекул двух соприкасающихся тел. Мерой передаваемой таким 
способом энергии является теплота.

Во вторую группу входят многие формы перехода энергии при 
перемещении масс, состоящих из большого числа частиц, под дей
ствием каких-либо сил. Сюда относятся поднятие тел в поле тяготе
ния, переход электричества от большего к меньшему потенциалу, 
расширение газа и т. п. Общей мерой передаваемой такил! способом 
энергии является работа.

Во многих процессах передача внутренней энергии может осу
ществляться частично в виде теплоты и частично в виде работы. 
Таким образом, теплота и работа характеризуют качественно и ко
личественно две различные формы передачи энергии от одного тела 
к другому; они измеряются в тех же единицах, что и энергия.

Работу или энергию любого вида можно представить как произ
ведение двух факторов: фактора интенсивности на изменение фак
тора емкости, называемого также фактором экстенсивности (если 
фактор интенсивности остается постоянным во время процесса). 
Так, например, обычная механическая работа равна произведению 
приложенной силы на приращение пути. Если две системы могут 
взаимодействовать, то они образуют одну общую систему, причем 
фактор емкости новой системы равен сумме факторов емкости со
ставляющих ее частей при условии, если факторы интенсивности 
обеих исходных систем одинаковы. Если факторы интенсивности 
исходных систем неодинаковы, то в общей системе начинается



процесс, протекающий в сторону выравнивания факторов интенсив
ности за счет изменения соответствующих факторов емкости. Так, 
например, давления выравниваются за счет изменения объемов.

Взаимосвязь между внутренней энергией, работой и теплотой 
устанавливается на основе первого начала термодинамики. Первое 
начало термодинамики представляет собой постулат, вытекающий 
из многовекового опыта человечества. Существует ряд формулиро
вок первого начала термодинамики, которые равноценны друг 
другу и вытекают одна из другой. Если одну из них рассматривать 
как исходную, то другие получаются из нее как следствия.

Первое начало термодинамики непосредственно связано с зако
ном сохранения энергии и утверждает, что в любой изолированной 
системе запас энергии остается постоянным. Отсюда следует закон 
эквивалентности различных форм энергии: разные формы энергии 
переходят друг в друга в строго эквивалентных количествах.

Первое начало можно выразить и в такой форме: вечный двига
тель первого рода невозможен, т. е. невозможно построить машину, 
которая давала бы механическую работу, не затрачивая на эта 
соответствующего количества молекулярной энергии; или внутрен
няя энергия является функцией состояния, т. е. ее изменение не за
висит от пути процесса, а зависит только от начального и конечного 
состояния системы.

Докажем, что внутренняя энергия является функцией состояния. 
Пусть при переходе системы из первого состояния во второе по 
одному пути изменение внутренней энергии равно AU д, а по дру
гому пути — At/в, т. е. предположим вначале, что изменение внут
ренней энергии зависит от пути процесса. Если величины AU а н 
At/в различны, то, изолируя систему и переходя из состояния / 
в состояние 2 одним путем, а затем обратно из состояния 2 в со
стояние 1 другим путем, получали бы выигрыш или потерю энер
гии Д(Уз — AUa - Но по условию система изолированная, т. е. она 
не обменивается теплом и работой с окружающей средой и запас 
ее энергии согласно первому началу термодинамики должен быть 
постоянным. Таким образом, сделанное предположение ошибочно. 
Изменение внутренней энергии при переходе системы из состоя
ния 1 в состояние 2 не зависит от пути процесса, т. е. внутрен
няя энергия является функцией состояния.

Изменение внутренней энергии AU системы может происходить 
за счет обмена теплотой Q и работой А с окружающей средой. 
Условились считать положительными величинами теплоту, получен
ную системой, и работу, совершенную системой. Тогда из первого 
начала термодинамики следует, что полученная системой извне теп- 
лота Q расходуется на приращение внутренней энергии _At/ и 
работу А, совершенную системой, т. е.

Q = AU + A. (11,1)

Уравнение (II, 1) представляет собой математическую формули
ровку первого начала термодинамики. Величины АН, Q и А в урав



нении (II, 1) могут иметь как положительное, так и отрицательное 
значение в зависимости от характера процесса. Если, например, все 
три величины отрицательны, то это означает, что отданная системой 
внешней среде теплота равна убыли внутренней энергии плюс по
лученная системой работа.

В отличие от внутренней энергии, теплота Q и работа А не 
являются функциями состояния, они’ зависят от пути процесса. 
Разность их

Q — A = AU (11,2)
от пути процесса не зависит. Для бесконечно малого изменения 
этих величин имеем

б Q -d U  + M ,  (11,3)

где dU — полный дифференциал внутренней энергии системы*;
— бесконечно малое количество теплоты; 6Л — бесконечно малое 

количество работы.

§ 27. Работа расширения идеального газа л разных процессах

Для многих систем единственный вид работы — работа расшире
ния. Практическое значение имеет обычно работа расширения газа, 
причем многие газы при достаточно низких давлениях и сравни
тельно высоких температурах приближенно подчиняются законам 
идеальных газов. Рассмотрим математические соотношения для вы
числения работы расширения идеального газа в разных процессах. 
При расширении газа совершается работа, которая вычисляется по 
уравнению

бA=pdv, (II, 5)

или в интегральной форме

А = j  pdv. (П,6)
Vi

Интегрирование уравнения (II, 6) возможно только для процесса 
расширения или сжатия газа в условиях, близких к равновесным. 
Совершаемая при этом работа является наибольшей и называется 
максимальной работой.

Для интегрирования уравнения (II, 6) нужно знать зависимость 
между давлением и объемом газа, т. е. уравнение состояния газа.

* Свойства полного дифференциала соответствуют свойствам функции состоя
ния. Как видно из соотношений

*г
I  d x = x 2 —  x 1 и ( | ) Л г = 0 ,  ( 11 , 4 )

изменение функции х  зависит только от начальных и конечных условий и не 
зависит от пути процесса.



Эта зависимость для идеального газа описывается уравнением со
стояния Менделеева — Клапейрона:

p v = n R T ,  ( Н ,7 )
где п  — число молей идеального газа; R — универсальная газовая 
постоянная, равная 8,314 дж/моль-град.

Рассмотрим выражения для максимальной работы расширения 
идеального газа в пяти процессах: изобарном, изотермном, адиабат

ном, изохорном и изобарно-изотерм- 
ном.

1. Изобарный процесс осуществ
ляется при постоянном давлении 
(р =  const). При этом из уравнения 
(II, 6) получаем

A - p ( v  *— »i). (11,8)
Учитывая, что pv2= n R T 2 и pvx =  
= n R T lt имеем

Л =  л#(Т2 — ТД (11,9)
2. Изотермный процесс протека

ет при постоянной температуре 
(r=const). Подставляя в уравнение 
(II, 6) вместо р величину nRT/v  из 
(II, 7), получим после интегрирования

A =  2,3nRT lg— . (II, 10)
Vi

Учитывая, что при 7' = const pl v1= p 2v2, получим

A = 2, 3 nR T \g — . (11,11)
Pi

3. Адиабатный процесс отвечает условию Q=0. В этом процессе 
одновременно изменяются температура и давление газа. В связи 
с тем, что газ не получает теплоты извне, работа адиабатного рас
ширения производится за счет уменьшения внутренней энергии и 
газ охлаждается:

А —  Ыи. (П,12)

Приращение внутренней энергии зависит от мольной теплоемко
сти идеального газа при постоянном объеме Cv, т. е.

Л(У =  tiCv (Т2 — Тг). (11,13)
Из сравнения уравнений (II, 12) и (II, 13) получаем

A = nCv {TL- T 2\  (11,14)

где' 7\ — начальная температура; Т2 — конечная температура.
4. Изохорный процесс протекает при постоянстве объема (р=  

=  const).

Рис. 19. Работа расширения 
идеального газа в изобарном (/ ) ,  
изотермном (2), адиабатном (3) и 

изохорном (4) процессах



Из уравнения (11,6) получаем Л = 0.
График в координатах р, и для четырех перечисленных процес

сов расширения или сжатия газа представлен на рис. 19. Площадь 
под кривой для соответствующего процесса дает максимальную 
работу расширения газа в этом процессе.

5. Изобарно-изотермный процесс отвечает условию, когда р =  const 
и Т =  const. Если число молей п в смеси газов изменяется в резуль
тате химической реакции, например,

2 С 0 + 0 2= С 02, N.p4 = 2N02
или в результате физического процесса, например, при испарении 
жидкости, то протекает изобарно-изотермный процесс расширения 
или сжатия смеси газов. При этом максимальная работа расшире
ния идеального газа в соответствии с уравнением (II, 8) равна

A = p{v.2 — i>i) = pAu.
При p =  const и T =  const из уравнения (11,7) получаем

pAv = AtiRT,
отсюда

А = AnRT, (II, 15)
где Дп — приращение числа молей газов в результате реакции.

Величина Ап может иметь положительное и отрицательное зна
чения, в зависимости от того, увеличивается или уменьшается число 
молей газов во время процесса.

§ 28. Применение первого начала термодинамики 
к процессам в любых системах. Закон Гесса

Примем, что единственным видом работы, которая совершается 
системой, является работа расширения. Подставляя уравнение (II, 5) 
в (II, 3), получим

bQ = dU + pdv. (II. 16)
Рассмотрим два процесса: изохорный и изобарный. При изохор

ном процессе y = const, dv= 0 и интегрирование уравнения (II, 16) 
дает

Q ^ U t - U ^ A U .  (11,17)
Таким образом, теплота изохорного процесса равна приращению 

внутренней энергии системы.
При изобарном процессе (р = const) интегрирование уравне

ния (II, 16) и простое преобразование дают
QP = {U2 + pv^j — {Ul + pv^). (11,18)

В химической термодинамике важное значение имеет термодина
мическая функция — энтальпия Н, которая связана с внутренней 
энергией соотношением



Внутренняя энергия U, давление р и объем v представляют 
собой функции состояния. Отсюда следует, что энтальпия — также 
функция состояния. Из уравнений (II, 18) и (II, 19) получаем

(11,20)
Таким образом, теплота изобарного процесса равна приращению 

энтальпии системы во время этого процесса. Для бесконечно малого 
изменения теплоты в изохорном и изобарном процессах можно на
писать

&Qv=dQv=dU; &Qp = dQp=dH. (11,21)
Из уравнений (II, 17) и (11,20) следует, что для двух практиче

ски важных процессов — изохорного и изобарного — теплота_лтро- 
цесса приобретает свойства функции состояния ;̂ т е. она не зави
сит от пути процесса, а зависит только от начального и конечного 
состояния системы. Это положение было сформулировано на осно
вании опытных данных Г. И. Гессом и называется законом Гесса. 
Закон Гесса— математическое следствие первого начала термодина
мики и составляет теоретическую основу термохимии.

Термохимией называется раздел химической термодинамики, 
в котором рассматривается применение первого начала (закон Гесса) 
для вычисления тепловых эффектов различных физико-химических 
процессов: химических реакций, фазовых переходов, процессов кри
сталлизации, растворения и др. Для практики наибольший интерес 
имеют термохимические расчеты теплового эффекта химической 
реакции.

Тепловым эффектом химической реакции называется количество 
теплоты, которое выделяется или поглощается при необратимом 
протекании реакции, когда единственной работой является только 
работа расширения. При этом температуры исходных веществ и 
продуктов реакции должны быть одинаковыми.

В соответствии с уравнениями (II, 17) и (II, 20) тепловой эффект 
химической реакции при постоянном объеме Qv равен приращению 
внутренней энергии системы во время реакции; тепловой эффект 
химической реакции при постоянном давлении Qp равен прираще
нию энтальпии во время этой реакции:

Q ~ Д //. (II, 22)

При этом тепловой эффект эндотермической реакции, т. е. реак
ции, протекающей с поглощением тепла, в соответствии с общими пра
вилами знаков для переданной теплоты будет положительным; а теп
ловой эффект экзотермической реакции, т. е. реакции, протекающей 
с выделением тепла, — отрицательным. В дальнейшем изложении 
тепловой эффект химической реакции при постоянном объеме будет 
обозначаться At/ и при постоянном давлении — АН.

Из (II, 19) для процесса, протекающего при p=const, вытекает 
соотношение



Для химической реакции из уравнений (II, 23) и (II, 15) полу
чаем

АЯ =  AU +  AnRT, (11,24)
где Ап — приращение числа молей газообразных веществ в резуль
тате протекания химической реакции.

Из уравнения (II, 24) можно вычислить тепловой эффект реак
ции АН, если известен тепловой эффект AU.

Если реакция происходит в конденсированных фазах, т. е. когда 
реагенты представляют собой жидкие и твердые продукты, то раз
личием между АН и AU можно пренебречь.

При написании уравнений термохимических реакций указывают 
агрегатное состояние реагентов и тепловой эффект реакции. Так, 
например,

РС18 (т) + Н20  (г) РОС13 (ж) + 2НС1 (г) А Н -----111,4 кдж.
Это означает, что тепловой эффект данной реакции при постоянном
давлении равен А Н -----111,4 кдж.

Поясним на примере окисления железа приемы использования 
первого начала термодинамики (закона Гесса) при расчете тепловых 
эффектов реакций.

Железо, реагируя в кислородом, может образовать окись желе
за (III):

2Ғе(т)+ 1 , 5 0 2 ( г )  -*■ Ғе20 3(т) АЯх =  — 8 2 1  кдж. ( 1 )

Эта же реакция может осуществляться другим путем с образова
нием промежуточного продукта — окиси железа (II):

2Ғе (т) +  0 2 (г) -> 2ҒеО (т) АН2 =  — 527 кдж; (2)
2ҒеО(т) +  0,502(г) Ғе20 3(т) AН3 = — 294 кдж. (3)

Все три реакции протекают при постоянном давлении, причем 
начальные и соответственно конечные состояния (температура, агре
гатное состояние и др.) для реакций (1) — (3) одинаковы.

При помощи закона Гесса можно определить тепловой эффект 
одной из этих реакций [например, реакции (1)], если известны теп
ловые эффекты двух других реакций. Для этого используются два 
приема.

1. Прием алгебраического сложения термохимических уравнений. 
После алгебраического суммирования уравнений реакций (2) и (3) 
и сокращения одинаковых слагаемых получим

2Fe ( т )  +  1 , 5 0 2 ( г )  Ғе20 3(т) АНг + АН3.
Как видно, термохимическое уравнение (4) совпадает с (1). От

сюда в соответствии с законом Гесса получаем
A#j =  Д//2 +Д#„

или
— 527 +  (— 294)=-----821 кдж,

что совпадает со значением ДН1 = — 821 кдж.



2. Прием термохимических схем. Термохимическая схема для 
расчета тепловых эффектов имеет вид

Тепловой эффект реакции (1) по первому пути (I) равен сумме 
тепловых эффектов реакций (2) и (3) по второму пути (II).

Большое значение для термохимии имеет закон Гесса, так как 
при помощи его можно рассчитывать тепловые эффекты таких 
реакций, которые или нереализуемы, или не могут быть проведены 
до конца. Закон Гесса позволяет вычислять тепловые эффекты про
цессов, для которых экспериментальные данные отсутствуют. Это 
относится не только к химическим реакциям, но и к процессам, 
растворения, испарения, сублимации, кристаллизации и др.

Тепловые эффекты химических реакций можно вычислить по 
теплотам образования и сгорания.

Теплотой образования называют тепловой эффект при образова
нии из простых веществ одного моля соединения. При этом теплота 
образования простых веществ (N,, Н2, 0 2 и др.) принимается рав
ной нулю. Стандартные теплоты образования вычисляются при 
стандартных условиях: 25°С и 1,013-105 н/м? (1 атм). Простые 
вещества рассматриваются в том агрегатном состоянии и в той 
модификации, в каких они устойчивы при стандартных условиях. 
Например, стандартная теплота образования карбоната кальция — 
это тепловой эффект реакции

Са (т) + С (граф) + 1,502 (г) =  СаС03 (т) АН =  — 1206 кдж.

По сравнительно небольшому числу стандартных теплот образо
вания можно вычислить тепловые эффекты многих химических реак
ций. При этом пользуются правилом, которое вытекает из закона 
Гесса: тепловой эффект химической реакции равен разности между 
суммой теплот образования продуктов реакции и суммой теплот 
образования исходных веществ. В математической форме это пра
вило записывается следующим образом:

где АН — тепловой эффект реакции; 2  tinpAH"9 — сумма теплот об
разования продуктов реакции;

2Ғе(т)----- ^ ---- U F e A (T )

-f-О, (г)

Д/Л
IIII -> 2FeO (т>

§ 29. Термохимия

АН =  2  nnpA H f  -  2  ппсхАН'Г, (II, 25)



2  ЯисхЛ#/сх — сумма теплот образования исходных веществ; ппр 
и «„сх — стехиометрические коэффициенты соответственно продуктов 
реакции и исходных веществ.

Если известен тепловой эффект реакции Д Н, то тепловой 
эффект Ш  вычисляется по (II, 24).

Зная тепловой эффект образования химического соединения 
в одном агрегатном состоянии, можно на основе закона Гесса вы
числить тепловой эффект его образования в другом агрегатном со
стоянии;

Д ^ = Л ^  +  Л#всзг=Л//Г+ЛЯисп, (П 2б)
ДЯГ =  ДЯ} +  ДЯпл, Д //Воэг =  ДЯПл +  Д// ПСП,

где ДЯпл, ДЯисп и ДЯвозг — теплоты плавления, испарения и воз
гонки одного моля химического соединения.

При термохимических расчетах реакций, протекающих в раство
рах, надо учитывать тепловой эЛфект процесса растворения хими
ческого соединения в данном растворителе.

Тепловой эффект образования химического соединения, диссо
циирующего на ионы, определяется по теплотам образования ионов 
в растворе. Например, теплота образования иона SO^~ представ
ляет собой тепловой эффект реакции 9_

S(T)+202(r) +  aq +  2 e ^  S 02r a q  АЯ/°4 34
Теплота образования иона гидроксония условно принимается 

равной нулю:

-i-H 2 +  aq->H+aq + e ДЯн+ач = 0, (II, 27)

aq означает, что реакция проводится в водном растворе (по-латин- 
ски aqua — вода). В термохимических уравнениях принято вместо 
иона гидроксония Н30 + условно писать H+aq. Согласно закону 
Гесса теплота образования вещества в растворе равна его теплоте 
образования плюс теплота растворения.

Теплота растворения зависит от концентрации химического соеди
нения в растворе. Теплота, которая поглощается или выделяется 
при растворении одного моля вещества в таком количестве раство
рителя, чтобы образовался раствор с определенной моляльностью пг, 
называется интегральной теплотой растворения.

Теплота растворения твердого соединения с ионной кристалли
ческой решеткой определяется в основном суммой двух величин: 
теплоты разрушения кристаллической решетки и теплоты сольвата
ции ионов молекулами растворителя. В связи с тем, что на разру
шение кристалла теплота затрачивается, а процесс сольватации 
сопровождается выделением теплоты, знак теплоты растворения 
может оказаться как положительным, так и отрицательным в зави
симости от того, какое из двух слагаемых больше по абсолютной 
величине. Например, при растворении 1 моль СиС12-2Н20  в 8 моль



Рис. 20. Зависимость теплоты растворе
ния от концентрации раствора

воды поглощается 3,35 кдж теплоты; при растворении того же коли
чества кристаллогидрата в 12 моль воды теплота растворения равна 
нулю; а при его растворении в очень большом количестве воды 
выделяется 17,67 кдж теплоты.

Зависимость интегральной теплоты растворения АНт от моляль- 
ности т раствора приведена на рис. 20. Значение АН0 равно пер

вой интегральной теплоте рас
творения; оно равно тепловому 
эффекту при растворении одного 
моля вещества в бесконечно 
большом количестве раствори
теля; А Н0 определяется гра
фической экстраполяцией АН т 
к т = 0. Отрезок AHs na рис. 20 
соответствует последней или 
полной интегральной теплоте 
растворения; она равна теплоте 
растворения моля вещества в 
таком количестве растворителя, 
чтобы образовался насыщенный 
раствор.

Прибавление воды к раствору также сопровождается тепловым 
эффектом — теплотой разведения. Чем разбавленнее раствор, тем 
теплота разведения меньше. Пользуясь интегральными теплотами 
растворения, можно вычислить теплоты разведения. Различают две 
теплоты разведения — интегральную и промежуточную. Интеграль
ной теплотой разведения АНт называют тепловой эффект, наблю
дающийся при разбавлении раствора, содержащего один моль рас
творенного вещества, до бесконечного разведения, т. е. до т = 0. 
Тогда (см. рис. 20)

АН°т, = АН0- А Н тг
Промежуточной теплотой разведения А#™| называют тепловой 

эффект, сопровождающий разбавление раствора, содержащего один 
моль растворенного вещества, от концентрации т 2 до меньшей кон
центрации т^, она равна разности соответствующих интегральных 
теплот растворения:

АНт'г = АНт1 — АНт%.
Тепловой эффект, который получается при концентрировании 

раствора ог ,гч до tn±, называется промежуточной теплотой раство
рения:

AHZ\ = AHmi- A H mi.
Теплота растворения одного моля вещества в большом объеме * 

раствора определенной концентрации называется дифференциальной 
теплотой растворения.

* Большой объем раствора означает, что его состав постоянен.



При взаимодействии грамм-эквивалента сильной кислоты с силь
ным основанием в разбавленных водных растворах выделяется почти 
одинаковое количество тепла ДЯ = — 55,9 кдж/г-экв (при 25° С). 
Постоянство теплот нейтрализации связано с тем, что при взаимо
действии сильных кислот и оснований, полностью диссоциированных 
в водных растворах, из ионов Н+ (точнее из ионов гидроксо
ния Н30 +) кислоты и ОН-  основания образуются молекулы воды:

Н+ +  С Г +  К+ +  ОН“  =  С Г + К+ + Н20  (ж)
Нейтрализация слабых кислот сильными основаниями или силь

ных кислот слабыми основаниями сопровождается одновременной 
диссоциацией слабого электролита. При этом выделяется или погло
щается теплота диссоциации ДЯдпсс, которая зависит от теплоты, 
поглощаемой при распаде молекулы на ионы, и теплоты гидратации 
ионов молекулами растворителя. Теплота диссоциации может быть 
как положительной, так и отрицательной. Таким образом, теплота 
нейтрализации слабых кислот и оснований складывается из двух 
величин: теплоты образования воды из ионов и теплоты диссоциа
ции слабого электролита:

ДЯ =  -  55,9 + ДЯдисс, (II, 28)
где АЯ — теплота нейтрализации слабого электролита, кдж/моль;

АЯд„сс — теплота диссоциации слабого электролита, кдж/моль.
Тепловые эффекты химических реакций с участием органических 

соединений удобно вычислять по теплотам сгорания, которые легко 
определяются из опыта. Теплотой сгорания называется тепловой 
эффект при постоянном давлении реакции окисления кислородом 
одного моля химического соединения с образованием продуктов 
сгорания. В качестве продуктов сгорания элементов С, Н, N, S и С1 
принимают С02(г), Н20(ж), N2(r), S02(r) и НС1(г).

Теплота сгорания, например, жидкого анилина представляет 
собой тепловой эффект реакции

с д а н ,  (ж )+ 7 ±  0 2 (г) -  6С02 (г) •+ 3 -L  Н20  (ж) +

+  -^-N2 АЯсг =  — 3396 кдж/моль.

Вычисление тепловых эффектов реакций по теплотам сгорания 
производится на основании правила, являющегося следствием за
кона Гесса: тепловой эффект химической реакции равен разности 
между суммой теплот сгорания исходных веществ и суммой теплот 
сгорания продуктов реакции:

ДЯ =2л„с*Д Я Г -  S  «прАЯе"?. (II, 29)
где АЯ — тепловой эффект реакции; 2 « и СХАЯсгХ — сумма теплот 
сгорания исходных веществ; 2  «прАЯ?гр — сумма теплот сгорания 
продуктов реакции.



Если в таблицах стандартных термодинамических величин отсут
ствуют данные по теплотам образования или теплотам сгорания, 
то эти величины можно вычислить при помощи различных прибли
женных методов. Наиболее употребительными методами расчета 
теплот образования являются методы расчета по энергиям связи, 
при помощи тепловых поправок и метод сравнительного расчета.

Метод расчета теплот образования газообразных или парообразных 
органических соединений по энергиям связей отличается малой точно
стью и состоит в том, что простые вещества разделяют мысленно на 
газообразные атомы. Затем из этих атомов образуют органическое 
соединение. При этом затрачивается теплота на разрыв химических 
связей простых веществ и выделяется теплота при образовании 
новых химических связей. Энергия связи представляет собой долю 
энергии, которая поглощается при диссоциации молекулы на атомы 
и приходится на данную связь. При использовании метода расчета 
по энергиям связей приближенно полагают, что энергия связи дан
ных двух атомов в разных органических молекулах, например, 
С—С, С=С, С=С, С—О, О—Н, одинакова. Приближенно теплоты 
образования газообразных соединений можно рассчитать по урав
нению

Q b o j v  У) Я п р Б п г »  (II» 30)

где &Hf — теплота образования; ^ п исхЕасХ — сумма средних энергий 
связи в молекулах исходных веществ; пс Quoзг  — теплота возгонки 
пс грамм-атомов углерода (графита); 2  Rnpenp — сумма средних энер
гий связи в молекулах продуктов реакции.

Метод расчета теплот образования по энергиям связи целесо
образно применять только для алифатических органических соеди
нений, так как в ароматических и гетероциклических соединениях 
энергия связи сильно зависит от строения молекулы и полученные 
значения значительно отличаются от истинных.

Более точные результаты дает метод тепловых поправок, так как 
в нем приближенно учитывается влияние соседних атомов на энер
гию связей в органических соединениях. В этом методе используется 
ряд таблиц, содержащих тепловые поправки для разного рода заме
щающих групп.

По методу тепловых поправок можно с точностью до 5% вы
числять теплоты образования алифатических и ароматических орга
нических соединений.

Теплоты образования и другие термодинамические величины 
можно вычислять методом сравнительного расчета для подобных 
химических соединений, пользуясь правилом, что в двух рядах 
подобных веществ теплоты образования и другие термодинамические 
величины меняются одинаковым образом. Метод предложен М. Лотье 
и М. X. Карапетьянцем. В качестве примера рассмотрим вычисле
ние теплоты образования газообразного бромида магния, зная теп-



лоты образования хлоридов и бромидоз бериллия, кальция, строн
ция и бария и теплоту образования хлорида магния.

Если теплоты образования хлоридов бериллия, кальция, строн
ция и бария отложить на оси абсцисс, а теплоты образования бро
мидов этих Сталлов — на оси ординат, то опытные точки располо
жатся приблизительно на одной прямой (рис. 21), которую анали
тически можно выразить уравнением

ЬНи = аЬНи + Ь, (11,31)

где AHft — теплота образования бромида металла; AHfl — теплота 
образования хлорида металла; а=1,Ю  и Ь= 192 — опытные коэф
фициенты.

-Аиг{МеЪгг),кдж/моль

Рис. 21. Определение теплот образования химиче
ских соединений по методу Лотье — Карапетьянца

Зная теплоту образования хлорида магния AHft =—  642 кдж/моль, 
можно графически или по уравнению (И, 31) вычислить теплоту 
образования бромида магния. Она равна А #/2 = — 514 кдж/моль.

Недостаток метода сравнительного расчета теплот образования 
рядов подобных соединений заключается в том, что не всегда ясно, 
какие соединения считать подобными.



При термохимических и термодинамических расчетах исполь
зуются теплоемкости газообразных, твердых и жидких тел. Рас
смотрим основные закономерности для этих важных термодинамиче
ских величин и способы их вычисления при разных температурах.

Теплоемкостью называется количество теплоты, необходимое для 
нагревания данной массы вещества на 1° Различают удельную и 
мольную теплоемкости. Удельной теплоемкостью С называется коли
чество теплоты, необходимое для нагревания одного грамма веще
ства на 1°, а мольной теплоемкостью С — количество теплоты, не
обходимое для нагревания одного моля вещества на 1°. При физико
химических и термодинамических расчетах, как правило, поль
зуются мольными теплоемкостями. В зависимости от условий нагре
вания или охлаждения вещества различают теплоемкость при по
стоянном объеме Cv и теплоемкость при постоянном давлении Ср.

Различают истинную и среднюю теплоемкости. Истинной моль
ной теплоемкостью называют отношение бесконечно малого количе
ства теплоты, которое нужно подвести к одному молю вещества, 
к бесконечно малому приращению температуры, которое при этом 
наблюдается:

С - Щ г ,  (11,32)а]

где С — мольная теплоемкость, дж!моль-град.
Средней мольной теплоемкостью С в интервале температур от Тг 

до Т.г называют отношение конечного количества теплоты, подведен
ного к одному молю вещества, к разности температур Т2 — 7\:

С = — 0— . (II, 33)
J 2 ---  1 I

Количество теплоты, переданное тел.у при постоянном объеме, 
равно приращению внутренней энергии тела Qv = kU. Количество 
теплоты, переданное телу при постоянном давлении, равно прира
щению энтальпии тела Qp = AH. Отсюда для истинной мольной 
теплоемкости при постоянных объеме и давлении получаем выра
жения*:

Если постоянство объема или давления указано, то частную 
производную но температуре можно заменить полной производной 
и написать (для п молей вещества):

* В термодинамические выражения обычно входит истинная теплоемкость, 
поэтому в дальнейшем изложении (кроме некоторых случаев) вместо «истинная 
теплоемкость» будем писать для краткости «теплоемкость».

а»



лри p =  const
dQp = dH=nCpdT. (II, 36)

Или в интегральной форме:
т т

Qv— AU = n j  CvdT\ Qp = AH = n f  CpdT. (II, 37) 
r ,  t \

Если теплоемкость в рассматриваемом интервале температур 
можно считать приближенно постоянной, то, интегрируя (II, 37), 
получаем

Qv~  ̂  s=nCv (T3 — Тх); Qp = AH=nCp (Т.2 — 7\). (11,38)

В практических расчетах Ср определяют по опытным данным 
для Cv и наоборот. Для этого нужно знать разность теплоемко
стей Ср — Cv.

Возьмем частную производную по температуре от уравнения

H=U-\-pv

для одного моля вещества (при р = const)

№)г№)М%);
Согласно равенству (II, 34)

С'-С-(Я-№Ь
Подставляя уравнение (II, 39) в (II, 40), получим

Для твердых и жидких тел разность Ср — Gv мала, так как их 
объем почти не меняется от температуры.

Для газов разность Ср — Cv достаточно велика и ее нужно учи
тывать. Внутренняя энергия идеального газа не зависит от объема 
и давления. Поэтому разность первых двух членов в правой части 
уравнения (II, 41) равна нулю. Используя уравнение (II, 7) состоя
ния одного моля идеального газа, третье слагаемое в уравнении 
(II, 41) можно преобразовать:

С — С =( ди

р .
Отсюда для идеального газа получаем

Ср — С1, =  /? =  8,314 дж/моль-град. (II, 42)
99



§ 32. Зависимость теплоемкости от температуры. 
Истинная и средняя теплоемкости

Для многих термодинамических расчетов нужно знать значения 
теплоемкостей веществ, участвующих в реакции (или в другом термо
динамическом процессе), и зависимость теплоемкости веществ от 
температуры. Теплоемкости веществ при разных температурах опре
деляются из опыта или вычисляются теоретически.

Опытные значения теплоемкости при разных температурах обычно 
представляют в виде следующих интерполяционных уравнений:

или
Ср=а + ЬТ + — ,

С B = a + bT + cT* + dT3,

(II, 43)

(II, 44)
где а, Ь, с, с', d — коэффициенты.

Интерполяционные уравнения (II, 43) и (II, 44) пригодны только 
в том интервале температур, в котором они изучены эксперимен
тально.

Мольную теплоемкость при постоянном объеме Cv вычисляют 
по уравнениям (II, 41) или (II, 42), используя численные значения Ср> 
найденные по интерполяционным уравнениям (II, 43) или (II, 44).

В термодинамических расчетах часто приходится вычислять сред
нюю теплоемкость по данным для истинной теплоемкости при раз

ных температурах и наоборот.
Установим зависимость меж

ду истинной и средней тепло
емкостями при постоянном 
давлении. Подставляя выра
жение (II, 37) в (II, 33), полу
чим уравнение для вычисления 
средней мольной теплоемкости 
в данном интервале температур, 
зная истинные теплоемкости С„:

С , =  — ^ —  = ----------  f c pdT.
T i  —  Tj ,  Т 2 — Ti J рг,

(II, 45)
Расчет С из (II, 45) можно

Рис. 22. Зависимость между истинной 
и средней теплоемкостями

пронести графически и анали
тически. Если известны значения истинной теплоемкости при несколь
ких температурах, то ее удобнее рассчитывать графически. На рис. 22 
зависимость Cp = f(T)  представлена кривой АВ.

2̂
Интеграл \ CpdT  в уравнении (II, 45) представляет собой пло- 

Л
щадь Т1АВТ2 под кривой АВ. Средняя теплоемкость Ср является 
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высотой прямоугольника с основанием ТгТ2, равновеликого пло
щади ТхАВТг. Таким образом, измерив площадь ТХАВТ2 под кри
вой АВ, определяем среднюю теплоемкость С по уравнению

СР=5/(Г3-Т1),
где S — площадь TtABTv  При этом площадь нужно выразить 
в дж/моль.

Аналитически среднюю теплоемкость можно рассчитать по (II, 45), 
если известна зависимость истинной теплоемкости от температуры 
Cp = f(T). Подставляя уравнение (II, 43) или (II, 44) в (II, 45), полу
чим выражения:

Ср = а +  ̂ Ь ( Г 1 + Г2) - - ^ — , (II, 46)
*1*2

или c p- a + ± b ( T 1 + T J  + ± c { f \  + T1Ti + Tl) +

+ ± - d ( T 1+ T 2){T2l +Tl).  (11,47)

Истинную теплоемкость можно рассчитать по опытным данным 
для средней теплоемкости при разных температурах. Перепишем 
равенство (II, 45), считая температуру Т2= Т  — переменной величи
ной:

C ^ T - T J -  \C pdT. (11,48)
г,

Взяв производную по температуре от уравнения (II, 48), получим 

С ^ ^ Г - Г , ) ] .  (П.49)

Средняя теплоемкость С 1ш2 в интервале температур от 7 \ до Т2 
вычисляется по уравнению

(11,50)
*2 — Ч * 2-- ' 1

где Сх, С2 — средние теплоемкости в интервале температур от 298° К 
до 7\ и от 298° К до Г2.

§ 33. Теплоемкость газов и твердых тел

Мольную теплоемкость при постоянном объеме идеального газа 
можно представить в виде

Cv = Cn + CB + CK, (II, 51)
где Сп — теплоемкость газа, связанная с поступательным движением 
молекул; Св — теплоемкость газа, связанная с вращательным дви
жением молекул; Ск — теплоемкость газа, связанная с колебатель
ным движением молекул.

Согласно молекулярно-кинетической теории теплоемкость, прихо
дящаяся на одну степень свободы, одинакова и равна на один моль



газа R j 2 (R — универсальная газовая постоянная). Под степенью сво
боды в молекулярно-кинетической теории понимается число независи
мых видов движения, на которые может быть разложено сложное дви
жение молекулы. Молекулы газа имеют три поступательные степени 
свободы в соответствии с тремя взаимно перпендикулярными на
правлениями по трем осям координат, по которым может быть раз
ложено поступательное движение молекулы в произвольном направ
лении в пространстве. Поэтому часть мольной теплоемкости газа, 
связанная с поступательным движением, равна 3/ zR.

Нелинейные многоатомные молекулы имеют, кроме трех посту
пательных, еще три вращательные степени свободы, так как враща
тельное движение молекулы вокруг оси, произвольно направленной 
в пространстве, может быть разложено на вращение вокруг трех 
взаимно перпендикулярных осей вращения. Поэтому часть мольной 
теплоемкости газа, состоящего из многоатомных нелинейных моле
кул и обусловленная вращательным движением, равна 3/2R-

Двухатомные и линейные трехатомные молекулы имеют две вра
щательные степени свободы, так как момент инерции молекулы во
круг оси, проходящей через центры атомов, очень мал и им можно 
пренебречь. Поэтому часть теплоемкости газа, состоящего из линей
ных молекул, обусловленная вращательным движением, равна R 

Таким образом, мольная теплоемкость газа для нелинейных моле
кул равна

С „-ЗЯ +С Ж (II, 52)
и для линейных молекул

Cv- ± - R  + Cv  (И, 53)

Часть теплоемкости газа Ск, связанная с колебательным движе
нием атомов в молекуле, подчиняется законам квантовой механики 
и не подчиняется закону равномерного распределения энергии по 
степеням свободы*. Эта часть теплоемкости газа вычисляется по 
уравнению, выведенному Эйнштейном:

й
с« = 2 се (*); * = 4 ;  (П,54)

1 т

(И’ 55)

где Се (я) — функция Эйнштейна; Q—hvjk — характеристическая тем
пература: v — частота колебания, соответствующая данной колеба
тельной степени свободы; h — постоянная Планка; к — постоянная 
Больцмана; m — число колебательных степеней свободы:

* При очень низкой температуре (несколько десятков абсолютных градусов) 
вращательное движение молекул не подчиняется молекулярно-кинетической тео
рии.



или для линейных молекул
т=Ъп — 5, (II, 57)

где п — число атомов в молекуле.
Каждой колебательной степени свободы в молекуле соответст

вует определенная частота колебания v и характеристическая тем
пература 0 или энергия колебания NAhv (на один моль газа). 
Частоты v определяются из спектральных данных.

Теплоемкость твердых веществ с атомной кристаллической решет
кой можно вычислить по уравнению Дебая:

CV=CD (х); x = j r ,  (II, 58)

где 9 = hvm/k  — характеристическая температура данного твердого 
тела; Cd (*) — функции Дебая, которые вычислены и приведены 
в таблицах при разных * =  0/Т

Дебай предположил, что атомы в твердом теле могут колебаться 
в кристаллической решетке с разными частотами, но для каждого 
вещества с атомной кристаллической решеткой имеется некоторая 
определенная максимальная характеристическая частота vm и соот
ветствующая ей характеристическая температура 0. Значения 0 нахо
дятся из опыта и приводятся в справочниках. Характеристические 
температуры 0 для веществ с атомной решеткой можно также вычи
слить по полуэмпирическому уравнению Линдемана:

0 =  135 "I / ( 1 1 , 5 9 )
\  A v l *

где Тпд — температура плавления вещества; А — атомный вес веще
ства; v — атомный объем вещества.

При повышении температуры oj функция Со и моль
ная теплоемкость Cv твердых веществ с атомной кристаллической 
решеткой стремятся к предельному значению 3/? в соответствии 
с классической теорией теплоемкости твердых веществ. При очень

(
0 \Т < — j получается так называемый закон

кубов Дебая:
Cv= 3 *  Т3 = Т3, дж/г-атом ■ град, (II, 60)

при Т = 0  Cv= 0.
Теплоемкости Ср по опытным значениям Cv (или наоборот) для 

веществ с атомной кристаллической решеткой можно рассчитать по 
уравнению



Рассмотрим зависимость теплоты процесса при постоянном дав
лении от температуры. Возьмем частную производную по темпера
туре от теплоты процесса АН при постоянном давлении или от 
теплоты процесса ДU ,при постоянном объеме, учитывая уравне
ние (II, 34) '

( ^ ) г д (-5 ғ )г дс-  (1,’ 62)

Отсюда получаем

где ДСр, ACv — изменение теплоемкости в результате протекания 
процесса при р =  const или v = const.

Уравнения (II, 64) называют уравнениями Кирхгофа; из них 
следует, что температурный коэффициент процесса (реакции, фазо
вого перехода и т. д.) равен приращению теплоемкости в результате 
протекания этого процесса.

Для химической реакции
aA +  6B^o!D  +  eE (11,65)

приращение теплоемкости (при постоянном давлении АСр) опреде
ляется выражением

ACp=dCp,D + e C p , E  — аСр.А — ЬСр,в, (II, 66)
или

-  2 л исхс г ,  (II, 67)
где Ср, D? Ср, е, Ср, л, Ср.в — мольные теплоемкости реагентов при 
постоянном давлении; 2 ппрСрР и 2 п»схСрСХ — сумма теплоемкостей 
соответственно продуктов реакции и исходных веществ с учетом 
стехиометрических коэффициентов.

Из уравнения (II, 64) следует, что если приращение теплоемко
сти ДСр во время процесса положительно, то и тепловой эффект 
с ростом температуры становится более положительным:

при ЛСо> 0  - ^ > 0 ;г  Р dT

и наоборот:

при АСр<0  - ^ г < 0 .

* Операторы Д и д обладают свойствами коммутативности, т. е. <5(Дл-)---Л [дх). 
Действительно,



Если теплоемкость во время процесса не меняется, т. е. сумма 
теплоемкостей продуктов реакции равна сумме теплоемкостей исход
ных веществ, то тепловой эффект процесса согласно (II, 64) не зави
сит от температуры:

при АС =0 -d^ H = 0  и A// =  const.
*  р  d T

Аналогичные равенства получаются для теплового эффекта AU 
процесса, протекающего при постоянном объеме. Изменение тепло
емкости при фазовом переходе, например в процессе плавления 
одного моля вещества А (т)^ А (ж ), определяют по уравнению

АСр =  Ср> ж — Ср, т, (11,68)
где Ср, * и Ср, т — мольные теплоемкости при постоянном давлении 
вещества А в жидком и твердом состоянии.

Для вычисления теплового эффекта процесса АН2 при темпера
туре Т2 (р =  const), если известен тепловой эффект процесса А 
при температуре 7\, уравнение Кирхгофа (II, 64) нужно проинте
грировать*;

т
АН2 = АН1 + ^  ACpdT. (II, 69)

Тг
Аналогичное выражение получается для теплового эффекта про

цесса при постоянном объеме.
Если известны теплоемкости исходных веществ и продуктов реак

ции в данном интервале температур, то тепловой эффект можно 
вычислить графически. Для этого определяют значения АСр по 
уравнению (II, 67) при нескольких . 
температурах и строят график в коор- Р 
динатах АС — Т  (рис. 23). Интеграл

Т1 2
| ACpdT равен площади под кривой 

г,
в интервале температур от 7\ до Т2.

Для аналитического вычисления 
теплового эффекта по уравнению 
(II, 69) нужно знать зависимость 
АСр от температуры.

Считая приближенно АСр=й =
=  const, из уравнения (II, 69) п о л у - ____
чаем Ъ Tz Т

АН2= А Н 1 + а(Т2— Тг), (11,70) Рис. 23. Определение теплового
эффекта реакции 

И Л И  ^

АН2= АНг + АС%98 (Т2 — Т,). (11,71)

* В температурном интервале от Tj до Т 2 не должно быть фазовых перехо
дов веществ, участвующих в реакции.



Более грубым приближением будет допущение, что АСр=0. Учи
тывая (II, 69), получаем

ДЯ2 =  АЯ1 = const. (II, 72)

Предположение ДСр= 0  равносильно допущению, что тепловой 
эффект реакции не зависит от температуры.

Более точные результаты получаются, если использовать в рас
четах интерполяционные уравнения (II, 43) и (II, 44). При этом для 
зависимости АСр от температуры согласно уравнению (II, 66) полу
чаем

АСр=Аа+АЬТ + AcT2 + AdT3+ - ^ ~ .  (II, 73)

Подставляя уравнение (II, 73) в (И, 69), после интегрирования 
получаем

ДЯа = АЯ, + Аа (Гг -  7\) + ±-АЬ [Т\ -  Т\) + -i- Ас [П  -  Т]) +2, о
+ _L м  (71 _  т\) -  Ас' (А. _  (II, 74)

или
ДЯ=> 5 + АаТ + —  АЬТ2 + —  АсТ3 + —  AdT4— (И,  75)

2 3 4 Т

где В — постоянная интегрирования. Постоянная интегрирования В 
определяется обычно по значению теплового эффекта при стандарт
ных условиях (25° С и 1 атм).

В. ВТОРОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ. ЭНТРОПИЯ

§ 35. Основные понятия

Первое начало термодинамики позволяет решить многие вопросы 
химии и химической технологии, связанные с определением теплоты 
и работы при различных химических и физических процессах.

Однако в каком направлении будет в действительности проте
кать процесс, при каком соотношении концентраций реагентов уста
новится состояние равновесия химической реакции и как темпера
тура и давление влияют на это состояние равновесия — на все эти 
вопросы первое начало не может ответить. Ответ на эти вопросы 
дает второе начало термодинамики.

Процессы, которые совершаются в системе без «вмешательства 
извне» со стороны окружающей среды, называются самопроизволь
ными, естественными или положительными. Эти процессы могут 
происходить или в изолированной системе, или сопровождаться 
уменьшением внутренней энергии системы и передачей энергии 
в окружающую среду в форме теплоты или работы, или, наоборот, — 
увеличением внутренней энергии за счет теплоты и работы, полу-



ценной из окружающей среды*. Примерами самопроизвольных про
цессов могут служить переход теплоты от горячего тела к холодно
му, диффузия вещества из области большей концентрации в область 
меньшей концентрации, растекание одной жидкости по поверхности 
другой жидкости и др.

Процессы, которые без «вмешательства извне» сами собой совер
шаться не могут, называются несамопроизвольными, неестественными 
или отрицательными процессами. Такие процессы не могут про
исходить в изолированной системе, так как для своего протекания 
они требуют воздействия извне, со стороны окружающей среды. Это 
воздействие осуществляется передачей системе энергии из окружаю
щей среды в форме теплоты или работы. Примеры несамопроизволь
ных процессов: переход тепла от холодного тела к горячему; пере
ход вещества из области меньшей концентрации в область большей 
концентрации; выделение продуктов электролиза на электроде за 
счет затраты электрической работы извне и др.

Различают необратимые и обратимые процессы. Необратимыми 
процессами называются такие процессы, после протекания которых 
систему и окружающую среду одновременно нельзя вернуть в преж
нее состояние. При необратимом процессе систему можно вернуть 
к первоначальному состоянию, но при этом в окружающей среде 
останутся некоторые изменения, «следы» необратимого процесса (на
пример, изменится энергия тел окружающей среды).

Обратимыми процессами** называются такие процессы, после 
которых можно вернуть и систему, и окружающую среду в преж
нее состояние. При этом в обратном процессе система проходит 
через те же промежуточные состояния, что и в прямом процессе, но 
в обратном порядке. Необратимость и обратимость процесса опреде
ляются условиями, способом осуществления данного процесса. На
пример, расширение газа можно осуществить, если какой-либо 
сосуд разделить перегородкой на две части, в одну часть поместить 
определенное количество газа, а в другой создать глубокий вакуум. 
Если теперь перегородку мгновенно убрать, то газ начнет расши
ряться в «пустоту». Этот процесс будет необратимым, так как для 
проведения противоположного процесса (сжатия газа) необходимо 
затратить работу, которую можно получить за счет изменения энер
гии окружающей среды. Тот же процесс расширения газа можно 
провести обратимо, если поместить газ под поршнем и расширять его, 
уменьшая давление на поршень, причем таким образом, чтобы 
в каждый момент времени внешнее давление на поршень было на 
бесконечно малую величину меньше, чем давление газа. Если поршень

* Эндотермические самопроизвольные процессы не противоречат этому опреде
лению, так как они могут протекать в изолированной системе при постоянной 
внутренней энергии.

** Обратимость и необратимость в термодинамическом смысле отличаются от 
понятий обратимые и необратимые реакции в химии. Под обратимой реакцией 
в химии понимают проведение реакции в обратном направлении независимо от того, 
останутся ли при этом изменения в окружающей среде.



безынерционный и движется без трения, то процесс будет об
ратимым. При перемещении поршня расширяющимся газом совер
шается определенная работа. Если эту работу аккумулировать (на
пример, сжать пружину), то запасенной энергии должно в точности 
хватить для проведения обратного процесса сжатия газа.

Если горячее и холодное тела привести в термический контакт, 
то тепло переходит от горячего тела к холодному. Этот процесс 
идет до установления термического равновесия, характеризуемого 
выравниванием температур обоих тел, и он необратим.

Химическая реакция взаимодействия водорода с кислородом 
будет необратимой, если ее провести «обычным способом», например, 
взорвать смесь искрой. Но эта реакция будет обратимой, если ее 
провести в обратимо работающем электрохимическом элементе.

Некоторые процессы являются истинно необратимыми. Их ника
ким способом нельзя провести как обратимые. Это такие процессы, 
единственным результатом которых является превращение работы 
в теплоту (механическое трение твердых поверхностей, внутреннее 
трение в жидкостях и газах, электрическое сопротивление, тепло
проводность и т. п.).

Во всех необратимых процессах происходит выравнивание в си
стеме давлений, температур, концентраций и других интенсивных 
параметров, т. е. осуществляется более равномерное распределение 
энергии и вещества. Эти процессы называют диссипацией энергии. 
Необратимые самопроизвольные процессы протекают в направлении, 
которое приближает систему к состоянию равновесия. Кроме того, 
эти процессы связаны с передачей теплоты или беспорядочным дви
жением молекул. В сложном процессе, если хотя бы одна стадия 
необратима, то весь процесс в целом необратим. В реальных про
цессах часто такой стадией является трение (разных видов), про
цессы теплопередачи или массопередачи (диффузии, конвекции).

Различают неравновесные и равновесные процессы. Неравновес
ные процессы протекают в системе, в которой начальное состояние 
неравновесно, т. е. температура, давление и другие интенсивные 
параметры в различных ее частях неодинаковы. В результате про
исходящего процесса система стремится к равновесному состоянию. 
Равновесные процессы осуществляются при изменении внешних 
условий, определяющих состояние системы. При изменении внешних 
условий меняются и ее внутренние параметры. При этом состояние 
системы должно очень быстро приходить в соответствие с новыми 
внешними условиями. Поэтому в каждый момент времени сущест
вует равновесие внутри системы и между системой и окружающей 
средой. Если прекратить изменение внешних параметров, то мгно
венно прекратится и равновесный процесс в системе. Для протека
ния равновесных процессов и осуществления равновесия в системе 
условия должны быть одинаковыми. Строго говоря, равновесные 
(и обратимые) процессы должны протекать с бесконечно малой ско
ростью. Равновесные и обратимые процессы неосуществимы на прак
тике.

Равновесные процессы могут быть обратимыми и необратимыми.



Все равновесные процессы, в которых нет стадии некомпенсирован
ного превращения работы в теплоту (трения), обратимы.

§ 36. Второе начало термодинамики.
Принцип Каратеодори

Вывод о недостаточности первого начала термодинамики для 
определения направления и предела протекания процессов привел 
к установлению второго начала термодинамики. Второе начало тер
модинамики, так же как и первое начало, является постулатом, 
обобщением опытных данных * Доказательством второго начала 
может служить то, что все выводы, вытекающие из него, до сих 
пор всегда находили подтверждение на опыте. В 1824 г. С. Карно 
установил основные положения второго начала термодинамики. 
В середине XIX в. Клаузиус, Томсон и Максвелл показали, что 
второе начало термодинамики — один из наиболее общих законов 
природы **

Предложено много различных формулировок второго начала тер
модинамики. Все они равноценны друг другу и могут быть выведены 
логически одна из другой. Никакая совокупность процессов не мо
жет сводиться к передаче тепла от холодного тела к горячему, 
тогда как передача тепла от горячего тела к холодному может 
быть единственным результатом процессов (Клаузиус).

Никакая совокупность процессов не может сводиться только к 
превращению теплоты в работу, тогда как превращение работы в 
теплоту может быть единственным результатом процессов (Томсон).

Невозможно создание вечного двигателя второго рода (Оствальд). 
Под вечным двигателем второго рода подразумевается такая маши
на, которая производила бы работу только за счет поглощения теп
лоты из окружающей среды (без передачи части теплоты холодиль
нику). При работе такой машины закон сохранения энергии не на
рушается.

Второе начало термодинамики — это общий закон природы, дейст
вие которого простирается на самые разные системы. Второе начало 
термодинамики носит статистический характер и применимо только 
к системам из большого числа частиц, т. е. таким, поведение кото
рых подчиняется законам статистики. Второе начало получает более 
полное физическое разъяснение в статистической термодинамике.

Можно показать, что из второго начала следует вывод о сущест
вовании у термодинамических систем новой функции состояния.

* Второе начало термодинамики может быть выведено из постулатов стати
стической термодинамики. Но это не противоречит сделанному утверждению: один 
постулат заменяется другим.

** За 80 лет до установления второго начала термодинамики М . В . Ломоно
сов при разработке им механической теории теплоты сделал высказывание, близкое 
к формулировке второго начала: «холодное тело В,  погруженное в (теплое) 
тело А,  не может воспринять большую степень теплоты, чем какую имеет Л».



Рассмотрим процесс, в результате которого система переходит одним 
путем из состояния 1 в состояние 2 с поглощением теплоты (рис. 24). 
Предположим, что из состояния 2 можно вновь вернуться к перво
начальному состоянию 1 другим путем посредством адиабатного про
цесса (без теплообмена). Для прямого и обратного путей процесса 
согласно первому началу термодинамики имеем уравнения:

Q=AU -\-Alt

0  =  - Д  U+A*

в результате кругового процесса получаем

(Н,76)

V

Так как в рассматриваемом процессе теплота поглощается (Q>0), 
то суммарная работа кругового процесса оказывается больше нуля, 
V. е. она совершается системой (Ау+Аг> 0). Таким образом, резуль

татом кругового процесса должно 
быть возвращение системы в исход
ное состояние 1 и полное превра
щение поглощенного системой тепла 
в работу, что невозможно согласно 
второму началу термодинамики в 
формулировке Томсона.

Таким образом, в непосредствен
ной близости от любого состояния 
термодинамической системы имеются 
такие состояния, которые недости
жимы адиабатным путем, т. е. без 
теплообмена (принцип Каратеодори).

Из принципа Каратеодори вы
текает не только утверждение о 
существовании новой функции со
стояния, но и ее связь с теплотой 

процесса. Действительно, если из состояния / система перешла в 
состояние 2 с поглощением тепла (см. рис. 24), то почему нельзя 
вернуться обратно без теплообмена? Ведь теплота — это не функция 
состояния — это форма передачи энергии. И если системе было пе
редано некоторое количество энергии в форме тепла, то, казалось 
бы, можно забрать у системы такое же количество энергии в форме 
работы и тем привести систему в прежнее состояние. Но принцип 
Каратеодори показывает, что это невозможно. Следовательно, хотя 
теплота и не является функцией состояния, но сообщение теплоты 
системе меняет функцию состояния, называемую энтропией, которую 
нельзя привести к прежнему значению. Отсюда следует

Путь процесса
Рис. 24. К выводу принципа Кара

теодори



Найдем зависимость функции состояния энтропии от теплоты для 
обратимых процессов. Запишем уравнение первого начала термоди
намики для процесса с бесконечно малыми изменениями параметров:

tQ-dU+&A. (11,78)
Если процесс обратимый и совершается только механическая работа 
против сил внешнего давления, то

йЛпвр=pd«. (11,79)
Рассмотрим идеальный газ. Учитывая, что dJU—nCvdT, можно записать 
уравнение (11,78) в виде

bQo6f=nCvdT+pdv.  (11,80)
Из уравнения (11,80) следует, что

Таким образом, 6Qo6p не является полным дифференциалом. На при
мере идеального газа докажем, что если обе части равенства (11,80) 
разделить на Т, то bQo6P/T  приобретает свойства полного дифферен
циала.

Для идеального газа
р nR 
Т °  v '

Тогда уравнение (II, 80) для одного моля газа примет вид

bQof>p=Cvd T + ^ d v .  (11,83)
V

Разделив обе части уравнения (11,83) на Т , получим

y&B— C ji ln T + R d ln v ,  (11,84)

где bQrfp/T — приведенная теплота.
Из уравнения (11,84) видно, что

dR Х = 0 , (11,85)

(Н,82)

( - * 4  -(■V д In v /т Vdl nTlv
так как теплоемкость идеального газа не зависит от объема.

Таким образом, приведенная теплота 6фобР/г для идеального газа 
представляет собой полный дифференциал функции состояния — 
энтропии

d S = - ^ .  (11,86)

Энтропия — величина экстенсивная; она зависит от количества ве
щества в системе. Энтропия подчиняется закону аддитивности,

Ш



т. е. энтропия равновесной системы равна сумме энтропий отдельных ее 
частей, а изменение энтропии всей системы равно сумме изменений 
энтропий ее частей. Изменение энтропии в сложном процессе равно 
сумме изменений энтропии в отдельных стадиях процесса.

Покажем, что уравнение (11,86), полученное для идеального газа, 
справедливо также для любого тела (вещества). Для этого предста
вим себе адиабатно изолированную систему, состоящую из двух 
частей: идеального газа и какого-либо тела. Пусть в системе про
исходит обратимый изотермный процесс, в котором идеальный газ 
получает от тела некоторое количество тепла Тогда можно
записать

6Q = 6Q;6p+6Q;6p= 0, (И. 87)

где 6Q" — количество теплоты, передаваемое любым телом идеаль
ному газу.

Разделив уравнение (II, 87) на Т, с учетом (II, 84) получим

6Q°6p. T==_ dS', (11,88)

где S' — энтропия идеального газа.
Следовательно, величина 6Q"6p/T также является полным диффе

ренциалом некоторой функции S":

= (11,89)

где S" — энтропия тела.
Следовательно, уравнение (II, 86) справедливо не только для 

идеального газа, но и для любой системы. Из уравнения (II, 86) 
следует, что для всех систем

dS = - или 7WS=6Qo6p. (11,90)

Уравнение (11,90) представляет собой математическую формули
ровку второго начала термодинамики для обратимых процессов. 
Для обратимых процессов в адиабатно-изолированной* системе 
й<?обр — 0 и

rfS=0  и Д5 =  0. (11,91)

Если обратимый процесс протекает при конечном изменении со
стояния системы, то

2 2
AS = S., — Sj =  j* dS = j* , (11,92)

i 'i

* Для выполнения условия (11, 91)  достаточно, чтобы только 6Q =  0, т. е. 
чтобы система была адиабатно-изолированной. Адиабатно-изолированная система 
может обмениваться работой с окружающей средой.



Если этот процесс изотермный (Т=  const), то из уравнения 
(II, 92) следует, что

AS = ^ £  и TAS = Qo6p. (II. 93)

В любых круговых процессах изменение энтропии, как и любых 
других функций состояния, равно нулю:

§dS=0. (11,94)
Отсюда в соответствии с уравнением (11,90)

$ -^ £ -= 0 . (11,95)

Для обратимых процессов второе начало термодинамики высту
пает как закон о существовании и сохранении энтропии. При обра
тимых процессах в адиабатно-изолированной системе энтропия со
гласно уравнению (II, 91) остается постоянной. Если же обратимый 
процесс происходит в неизолированной системе, то ее энтропия 
может меняться, но тогда изменяется энтропия окружающей среды; 
при этом суммарная энтропия всех тел, участвующих в обратимом 
процессе, остается постоянной.

§ 38. Второе начало термодинамики для необратимых процессов

Получим математическую формулировку второго начала термо
динамики для необратимых процессов. Пусть из состояния 1 в со
стояние 2 система может перейти как посредством необратимого про
цесса (а), так и обратимого (б) (рис. 25). Согласно первому началу 
термодинамики для необратимого процесса получаем

^QHeo6p~ dXJ ~Ь6-̂ цеобр» (П.96) 
а для обратимого процесса

6Qo6p= ^ + M o6p- (11,97)
Вычитая из (11,96) уравнение (11,97), получим для кругового 

процесса
ЙФнеобр &2обр= ЙУ1не0бр 6Лобр. (II, 98)

Выражение (11,98) может быть равно нулю, больше нуля или 
меньше нуля. Если оба процесса (прямой и обратный) обратимы, та 
уравнение (11,98) равно нулю, так как после проведения обратимо
го процесса в прямом и обратном направлениях никаких изменений 
ни в самой системе, ни в окружающей среде не происходит.

Если обе части равенства (11,98) больше нуля, то это означает, 
что единственным результатом кругового процесса будет поглощение 
тепла из окружающей среды и совершение системой эквивалентного 
количества работы, т. е. полное превращение теплоты в работу, что 
противоречит второму началу термодинамики (формулировка Том
сона). Если обе разности в уравнении (11,98) меньше нуля, то это 
не противоречит второму началу термодинамики, потому что единст



венным результатом будет полное превращение работы в теплоту. 
Таким образом, непосредственным следствием второго начала термо
динамики и определения необратимых процессов являются два не
равенства:

Q̂iieoflp̂ Q̂ogp ИЛИ Qиеобр «?обР5 (П.99)
^̂ необр ̂  ̂ о̂бр ИЛИ н̂еобр̂ '̂ обр- (II, 100)

Из (II, 100) следует, что работа любого необратимого процесса 
всегда меньше работы обратимого процесса между теми же началь

ным и конечным состояниями си
стемы. Поэтому работу в обратимых 
процессах называют максимальной 
работой:

бД)бр= йДпа*» А>бр =  Лпах- (II, 101) 
Чем меньше работа, по сравнению с 
максимальной, тем более необратим 
процесс. Процессы, которые проис
ходят без совершения работы, назы
ваются полностью необратимыми.

Найдем соотношение между из
менением энтропии и теплотой, пе
редаваемой в необратимом процессе. 
Теплота в необратимом Процессе 
согласно уравнению (11,99) меньше, 
чем в обратимом. При этом из урав
нения (П,90) получаем

Рис. 25. К выводу матема
тической формулировки вто
рого начала термодинамики 
для необратимых процессов

dS> или TdS>6Qveo6p, (II, 102)

ИЛИ 2 L
AS = 5, -  St =  J dS>  j (И, ЮЗ)

Для необратимых самопроизвольных процессов в адиабатно
изолированной системе 6QHeo6p =  0 и из (II, 102) получаем

dS> 0 и AS>0. (II, 104)
При изотермных необратимых процессах (T =  const)

д 5 > 0и б̂р и T A S >Q„eo6p. (II, 105)

Для циклов, включающих необратимые процессы, из (II, 102) и 
(II, 95) получаем соотношение



Уравнения (II, 102) — (II, 106) представляют собой выражения 
второго начала термодинамики для необратимых процессов.

Объединяя соотношения (11,90) и (11,102), выражающие второй 
закон термодинамики для обратимых и необратимых процессов, 
можно записать:

d S > (II, 107)

или
TdS>6Q. (II, 108)

Знак равенства соответствует обратимым процессам, знак нера
венства— необратимым. Для изолированных систем 6Q =  0 и из не
равенства (II, 107) получим

d S > 0; AS>0. (II, 109)
Подставляя в уравнение (11,3) первого начала термодинамики 

теплоту из соотношения (II, 108), получим объединенное уравнение 
первого и второго начала термодинамики:

T dS^dU  + ЬА. (Н,1Ю)

Для необратимых процессов второе начало термодинамики — это 
закон существования и возрастания энтропии. Как следует из урав
нения (II, 104), при протекании необратимого процесса в изолиро
ванной системе энтропия возрастает.

Если в системе происходит (бесконечно малый) необратимый про
цесс, то ее энтропия dS может изменяться, во-первых, потому, что 
некоторое количество энтропии dS' передается системе с теплотой из 
окружающей среды, во-вторых, при необратимом процессе внутри 
системы возникает некоторое количество энтропии dS,. Количество 
возникшей энтропии — мера необратимости процесса. Таким образом 
можно записать:

dS=— dS' + dS;. (11,111),

При обратимом процессе dS;= 0.
Кроме тех свойств энтропии, о которых говорилось, она явля

ется критерием возможности и направления процессов, а также 
состояния термодинамического равновесия в изолированных или 
адиабатно-изолированных системах. Если в изолированной системе 
протекает самопроизвольный необратимый процесс, то, как следует 
из (II, 104), энтропия возрастает. Условие (II, 104) является усло
вием осуществимости данного процесса в изолированной системе. 
Процессы, для которых энтропия уменьшается, т. е. Д5<0, не
осуществимы в изолированных системах. Если процесс возможен 
в прямом и обратном направлениях, то в изолированной системе 
он будет протекать в том направлении, которое сопровождается 
увеличением энтропии. При протекании процессов в изолированной 
системе энтропия ее увеличивается и одновременно система при
ближается к состоянию равновесия. Когда система достигнет состоя
ния равновесия, то все процессы прекратятся, и энтропия будет



максимальна. Таким образом, равновесное состояние изолированной 
системы — это состояние с максимальной энтропией. В соответствии 
с формулой (II, 109) условие равновесия в изолированной системе 
можно записать математически как условие максимума энтропии 
при постоянных энергии и объеме:

(dS)u,v= 0 ,  (d2S)u,v< 0. (11,112)

§ 39. Изменение энтропии в разных процессах

Для необратимых процессов изменение энтропии связано с теп
лотой процесса неравенствами (II, 102), (II, 103) и (II, 105). Поэтому 
по данным для необратимых процессов энтропию нельзя вычислить. 
Но изменение энтропии в обратимом и необратимом процессах 
одинаково, так как энтропия является функцией состояния. Следо
вательно, чтобы вычислить изменение энтропии в данном реальном 
необратимом процессе, нужно этот процесс (мысленно) провести об
ратимо и вычислить изменение энтропии по уравнению для обра
тимого процесса.

Вычислим изменение энтропии для разных процессов:
1. Для изотермного процесса (Т =  const) с любым веществом. 

Проведем мысленно данный изотермный процесс обратимо и рассчи
таем изменение энтропии по уравнению (11,93). Например, для фа
зового перехода

Д S =  £, (11,113)

где L — теплота фазового перехода; Т — абсолютная температура фа
зового перехода.

2. При нагревании любого вещества от температуры Т1 до Тг 
при постоянном объеме (и = const). В этом случае теплота процесса 
приобретает свойства функции состояния и не зависит от пути про
цесса. Подставляя значение 6Qv из уравнения (11,35) в (11,92), по
лучим

т,
AS =  n j ‘ C^ .  (11,114)

h
Если приближенно принять C ^const, получим

AS~2,3nCr lg ^ .  (II, 115)
ТI

3. При нагревании любого вещества при постоянном давлении 
(р=const): т

AS =  n f - ^ .  (11,116)
r\

При Ср =  const



4. Для различных процессов с идеальным газом в соответствии 
с (II, 84) и (II, 86) получим выражение

Тг
A S = n  \ ^  +  2 , 3 n R l g ^ .  (11,118)

J Т V y

Л

Если Cj, =  const, вместо уравнения (11,118) можно написать

A S -2 ,3 « C e l g ^ + 2 ,3 n /? lg ^ .  (Н .119)
Тг V!

Учитывая, что для идеального газа С = С  — R  и =
у T2vt pz

уравнение (II, 119) можно представить также в другом виде:

A S=2,3nC  lg — +  2,3ni?lg (II, 120)
T i Pa

В изотермном процессе, учитывая, что Г2 =  7’1 =  const и 

In — = 0 , получим из (11,119) и (11,120)
ТI

A S - 2 ,3 « /? lg ^ ~ 2 ,3 r t /? lg A  (II, 121)
t'l Pi

В изохорном процессе, учитывая, что г/а =  =  const и — = —, по-
T l Pi

лучим из равенства (11,119)

AS =  2,3nC lg =  2,3nCv lg —. (II, 122)
ТI Pi

В изобарном процессе, учитывая, что р ^ ^ р ^  const и —  =  —, по-
Ту vt

лучим из (II, 120)

A S -2 ,3 n C p l g £ - 2 , 3 / i C , l g ^ .  (II, 123)
д I Z’l

Определим изменение энтропии при взаимной диффузии двух 
идеальных газов. Представим себе два идеальных газа (/ и 2), на
ходящихся в сосуде, разделенном перегородкой с отверстием. Пусть 
вначале в одной части сосуда объемом vt находится /гх молей газа
1 -го сорта, а в другой части сосуда объемом ь  ̂— пг молей газа
2-го сорта, причем давление р  и температура Т  обоих газов одина
ковы. Газы будут взаимно диффундировать через отверстие в пере
городке и через некоторое время в обеих частях сосуда образуется 
равномерная смесь газов; при этом « 1 +  /г2 молей газов займут весь 
объем с»! +  v2 сосуда.

Диффузия — необратимый самопроизвольный процесс. Чтобы вы
числить изменение энтропии при взаимной диффузии двух газов, 
нужно вычислить изменение энтропии каждого из газов при обра
тимом изотермном расширении от начального объема uL или v2 до



конечного объема (^+глг). При этом из уравнения (II, 121) по
лучим

ASX — 2,3пх/г l g A S 2 =  2,3n2tf (11,124)
Vi Vq

отсюда
AS06m =  AS1+ A S 2= 2 )3/?(fi1l g ^ ± ^  +  «2 l g ^ ± ^ ) .  (II, 125)

\  V, /

Учитывая, что
----- (11,126)

П1 + П 2

И

N2= - ^ - ----- (11,127)

(N — мольная доля газа), получим после подстановки (11,126) и 
(11, 127) в уравнение (II, 125) выражение для изменения энтропии 
при взаимной диффузии двух идеальных газов с образованием одного 
моля смеси газов:

д ^ - г . з а д ^ + л ^ л у .  (II, 128)
Определим изменение энтропии при необратимой химической 

реакции, протекающей при постоянном давлении и температуре. 
Чтобы вычислить изменение энтропии, нужно мысленно провести 
эту реакцию обратимо. Учитывая уравнения (II, 3) и что

Мобр ̂ bA'm +  pdv,
имеем

bQo6p =  dU +  bA'm+ p d v .  (11,129)
При T =  const и p =  const, учитывая уравнение (11,19), получим

bQo6p =  dH +  bAm. (11,130)
Подставляя (11,130) в (11,93), выведем уравнение

А 5— SH+A™ (11,131)
т

где АН — тепловой эффект реакции; А,„ — максимальная полезная 
работа химической реакции.

Г. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ПОТЕНЦИАЛЫ.
ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ. ЛЕТУЧЕСТЬ. АКТИВНОСТЬ

j 40. Изобарный и изохорный потенциалы

Многие процессы химической технологии протекают при посто
янном давлении и температуре, если они проводятся в открытых 
аппаратах; или при постоянном объеме и температуре, если они 
проводятся в закрытых аппаратах, например в автоклавах. В хи



мической технологии о направлении процесса и равновесии в си
стеме при постоянных давлении и температуре или при постоянных 
объеме и температуре судят по критериям — термодинамическим 
потенциалам.

Работа процесса в общем случае состоит из полезной работы и 
механической работы расширения:

ЬА^ЬА'+ p d v .  (11,132)
В обратимом процессе полезная работа имеет наибмьшее значение:

bAm =  bAm+ p d v ,  (II, 133)

где А'т — максимальная полезная работа; Ат — максимальная (общая) 
работа процесса.

Подставляя значение М  из уравнения (11,132) в (11,110), по
лучим

—b A '^ d U  — T d S + p d v ,  (11,134)
или

—ЬА' — p d v > d U  -  TdS.  (II, 135)
Для обратимого процесса уравнение (II, 135) перепишется в сле

дующем виде:
—bAm =  dU — TdS  + pdv.  (И, 136)

При постоянных давлении и температуре уравнение (II, 136) 
можно представить

- b A m =  d(U — T S  +  pv); (11,137)
и при y =  const и T =  const

—bAm =  d(U  — TS). (11,138)
Учитывая, что Н =  U +  pv, тогда

G =  U — T S + p v ;  G =  / /  — TS; (11,139)
F =  U - T S ;  G =  F + p v ,  (11,140)

где G — изобарно-изотермный потенциал, сокращенно — изобарный 
потенциал; F — изохорно-изотермный потенциал, сокращенно — изо
хорный потенциал* Эти термодинамические функции имеют важ
ное значение в химической термодинамике. Поскольку величины 
U, Н, S, р, v, Т — функции состояния, то из соотношений (II, 139) 
и (II, 140) следует, что С и /7 также будут функциями состояния, 
т. е. изменение изобарного или изохорного потенциалов во время 
процесса не зависит от пути процесса, а зависит только от началь
ного и конечного состояния системы.

Подставляя (11,139) и (11,140) в (11,138), получим

— dGp, T-bA'm; - A G p.T =  A'm; (11,141)
—dFu,T =  bAm; — AFv,T =  Am. (II, 142)

* В современной научной литературе функцию G называют также энергией 
Гиббса, а функцию F — энергией Гельмгольца.



При постоянных давлении и температуре уменьшение изобарно
го потенциала для обратимого процесса равно максимальной полез
ной работе. При постоянных объеме и температуре уменьшение 
изохорного потенциала при обратимом процессе также равно макси
мальной полезной работе. „

Чтобы выяснить свойства термодинамических потенциалов как 
критериев направления процесса и равновесия в системе, продиф
ференцируем уравнения (II, 139) и (II, 140) для G и F, считая все 
параметры состояния (р , v и Т) переменными:

dG =  (dU — T d S + p d v )  — SdT  +  vdp; (II, 143)
d F = ( dU -  TdS) — SdT  (II, 144)

Преобразуя уравнения (II, 143) и (II, 144) с учетом неравенств 
(II, 134) и (II, 135), получим

ЬА' — SdT  +  vdp; (II, 145)
dF <bA '  -  SdT  — pdv.  (II, 146)

При постоянных давлении и температуре неравенство (II, 145) 
принимает вид

dGP,T< - b A ' ;  (II, 147)
а при постоянных объеме и температуре

dFu,T< - b A '  (11,148)
При протекании химической реакции (не в электрохимическом 

элементе) единственным видом работы является работа расширения, 
т. е. 6у4' =  0; тогда вместо неравенств (11,145) и (11,146) имеем

dG^C—S d T + v d p ;  (II, 149)
d F ^ —SdT — pdv.  (11,150)

И вместо (II, 147) и (11,148) получаем
£fGp,r< 0 ; AGP,7 < 0 ; (II, 151)

d/YrCO; АҒ„,г< 0 . (II, 152)

Из неравенств (11,151) и (11,152) видно, что изобарный потен
циал системы при постоянных р  и Т  уменьшается при необратимых 
процессах и остается постоянным при обратимых процессах. Рав
новесное состояние системы соответствует минимуму изобарного 
потенциала; поэтому условием равновесия при постоянных р и Т  
будет

dGPiT =  0.

Изохорный потенциал системы при постоянных v и Т умень
шается при необратимых процессах и остается постоянным при об
ратимых процессах; условие равновесия при постоянных о и Г вы
ражается равенством

dFVi т =  0.
Таким образом, из неравенств (II, 151) и (II, 152) следует, что 

изобарный потенциал является критерием направления процесса и



равновесия в системе при изобарно-изотерммых условиях и изохор
ный потенциал — критерием направления при изохорно-изотермных 
условиях.

На рис. 26 представлено изменение трех критериев направления 
процесса и состояния равновесия системы (S, G и F).

Таким образом, в двух практически важных случаях полезная 
работа химической реакции равна нулю: 1 ) когда реакция прово
дится полностью необратимым путем; 2 ) когда система, в которой

Рис. 26. Изменение энтропии (а), изобарного (6) и изохорного (в) 
потенциалов при протекании процесса:

АВ  — необратимый самопроизвольный процесс; ВС  — необратимый иесамопро- 
иэвольный процесс; В  — состояние равновесия

протекает химическая реакция, находится в состоянии устойчивого 
равновесия.

В соответствии с уравнением (II, 140) для изменения изохор
ного потенциала ДF при постоянных температуре и объеме можно 
написать

A F = A U  — T  AS (11,153)
или, учитывая соотношения (11,93) и (11,142), имеем

AU =  —А,п +  Qo6p.

Таким образом, изменение внутренней энергии ДU при посто
янной температуре для обратимого процесса складывается из сво
бодной энергии AF, которая может быть превращена в максималь
ную полезную работу, и связанной энергии Т AS, которая выде
ляется или поглощается в виде тепла.

§ 4 1 . Характеристические функции.
Уравнение Гиббса — Гельмгольца

Характеристической функцией называется термодинамическая 
функция, посредством которой или ее производных могут быть вы
ражены в явном виде термодинамические свойства системы (р, v, 
Г, 5  и др.).



Рассмотрим изобарный потенциал как функцию температуры и 
давления:

G - / ( 7 ,  fj ).

а изохорный потенциал, как функцию температуры и объема:
Ғ = / ( Т , П

Выразим полный дифференциал функций С и Ғ  через частные 
производные:

‘,G-(f ) /T+( f  l df’ <”•154)
dF={%\d T (11' ,55)

Сопоставляя уравнения (И, 149) с (II, 154) и (II, !50) с (II, 155) 
для состояния равновесия системы, получаем

£).— * (£'•г-4 <п> ,56)
( v ) , — 1’• <"■,57)

Таким образом, частные производные изобарного потенциала по 
температуре и давлению и частные производные изохорного потен
циала по температуре и объему равны параметрам S, и или р, 
т. е. изобарный и изохорный потенциалы являются характеристи
ческими функциями. Равенства (II, 156) и (II, 157) позволяют 
вывести ряд важных ураьнений химической термодинамики. Прира
щение изобарного или изохорного потенциала при протекании изо- 
термного процесса выражается равенствами:

AG =  AH — ГAS; (II, 158)
A F - A U  — TAS,  (II, 159)

Тогда соответственно из (II, 156) и (II, 157) вытекает

ff )„—Л5; 160> 
( Ш ~ ‘l s - <"■,61)

Подставляя выражения для AS из (II, 160) и (II, 161) в (II, 158) 
и (II, 159), получим

A C ^ A H  +  T ^ j ;  (II, 162)



Уравнения (II, 162) и (И, 163) называются уравнениями Г и ббса- 
Гельмгольца. Для химической реакции АН и ДU представляют 
собой ее тепловые эффекты.

§ 42. Химический потенциал

При протекании многих процессов число молей компонентов 
в системе во время процесса меняется. Так, иапример, при проте
кании гомогенной химической реакции число молей исходных ве
ществ уменьшается, а число молей продуктов реакции увеличи
вается. При фазовых переходах компонент переходит из одной фазы 
в другую, и в одной фазе число молей этого компонента умень
шается, а в другой фазе увеличивается. Таким образом, число 
молей пъ п2, п3, П; компонентов в системе (или в фазе) может 
быть переменным.

При изменении числа молей веществ во время процесса изо
барный потенциал представляет собой функцию не только темпера
туры и давления, но и числа молей:

Полный дифференциал изобарного потенциала dG через частные 
производные записывается следующим образом:

где п1 указывает постоянное число молей всех компонентов; п/  — по
стоянное число молей всех компонентов, кроме одного (изменение 
которого рассматривается). Обозначим

где ц., — химический потенциал t-ro компонента.
С  Химический потенциал — важная термодинамическая функция. 

Применение его к изучению равновесия в различных термодинами
ческих системах введено Гиббсом. Из выражения (II, 165) следует, 
что химический потенциал t-ro компонента — частная производная 
изобарйого потенциала по массе i-го компонента при постоянных 
давлении и температуре и массах остальных компонентов.

Химический потенциал i-ro компонента равен приращению изо
барного потенциала при добавлении одного моля этого компонента 
к большому объему системы при постоянных температуре и давле
нии. Понятие «большой объем системы» означает, что состав системы 
практически не изменяется после добавления одного моля компо
нента. Химический потенциал чистого вещества равен изобарному 
потенциалу одного моля этого вещества:

G =  / ( 7 \  р, пъ пъ я,.).

(II, 165)



При постоянстве температуры и давления два первых слагаемых 
в уравнении (II, 164) обратятся в нуль, так как d T  =  0 и d p = 0. 
При этом с учетом (II, 165) получим

dGp,T =  tiidn1 +  fi2dn2. . или dGp.T^i'Zv-idn^p.r- (П, 167)

Учитывая (II, 151), из уравнения (II, 167) для равновесной 
системы получаем

(2МЛ/Ь.г-0. (II, 168)

Уравнение (II, 168) является общим условием равновесия в си
стеме с переменным числом молей при постоянных давлении и тем
пературе.

Для критериев равновесия (F, U, Н) в системе с переменным 
числом молей можно написать соотношения, аналогичные (II, 164) —- 
(II, 168) при постоянстве соответствующих условий. При этом про
изводная от функции (критерия равновесия) по числу молей компо
нента также называется химическим потенциалом этого компонента,
например dFB,T =  ('2,iiidni)v,T. (И, 168а)^

§ 43. Химический потенциал идеального 
и реального газов. Летучесть

Любые равновесные свойства газов можно выражать через хими
ческий потенциал. Если известна зависимость химического потенци
ала от давления и температуры, то можно через параметры состо
яния выразить равновесные свойства чистых газов и их смесей. 
Если процесс проводится при постоянной температуре, то из урав
нения (II, 156) получим 
при Т  =  const

dG =  vdp. (II, 169)
В соответствии с уравнением (II, 166) из (II, 169) получаем

d\i =  vdp; n = c + j  vdp, (II, 170)

где v — объем одного моля чистого вещества; с — постоянная инте
грирования; она не зависит от давления, но зависит от температуры. 
Чтобы решить уравнение (II, 170), нужно знать зависимость между 
объемом и давлением вещества при постоянной температуре.

Получим выражение химического потенциала для идеального 
газа. Подставляя из (II, 7) значение и для одного моля идеального 
газа в (II, 170), получаем

d\L =  R T d \n p \  (II, 171)

^ =  ц,с +  Я П п р , (II, 17*)

где — стандартный химический потенциал идеального газа при 
давлении 1 атм.



При изменении давления от р1 до р2 при постоянной темпера
туре из (II, 172) получаем

1̂ 2 — |лх =  А ц.=^Т In — . (II, 173)
Pi

В смеси идеальных газов зависимость химического потенциала 
t-ro компонента ц,- от парциального давления pL этого компонента 
в смеси выражается уравнениями:

dy.i =  R T d \ n p i\ +  (II, 174)

И-i,2 — р.», 1 In fLZ.  (11,175)
Pi. l

Химический потенциал реального газа можно вычислить двумя спо
собами. Первый способ состоит в том, что для решения уравнения 
(II, 170) объем газа выражают через давление, используя одно из 
уравнений реального газа. Наиболее удовлетворительные результаты 
дает уравнение Битти-Бриджмена (для одного моля):

(П, 176)

где а, Ь, с, А0, В0 — эмпирические постоянные, которые для каждого 
газа имеют разное значение. Уравнение (II, 176) хорошо согласуется 
с опытными данными.

В смеси реальных газов коэффициенты в уравнении (II, 176) 
зависят от состава, поэтому получаются еще более громоздкие 
и мало удобные для использования уравнения.

Другой способ вычисления химического потенциала реального 
газа предложил Льюис. При этом используются те же выражения, 
что и для вычисления химического потенциала чистого идеального 
газа, но вместо давления в них подставляют переменную — лету
честь или фугитивность f  (fugacity — летучесть):

d \ y = R T d \ n f \  ц - ц '  +  Я П п /;  (II, 177)

р*2 И*1=  А(х — R T  1п > (И, 178)
/1

где fi* — стандартный химический потенциал реального газа. Лету
честью газа называется величина, которую нужно подставить в вы
ражение для химического потенциала идеального газа, чтобы полу
чить действительное значение химического потенциала реального 
газа. Отношение летучести к давлению реального газа называется 
коэффициентом летучести:

У - 1 ', /  =  YP. (Н, 179)
Р

Летучесть имеет такую же размерность, как и давление. Коэффици
ент летучести является безразмерной величиной.



Стандартным состоянием газа считают идеальный газ при давле
нии 1 атм:

/ = р = 1  атм и Y* =  —  =  1 . (И, 180)
р

В смеси реальных газов вместо парциального давления вводится 
понятие парциальной летучести /, t'-ro компонента смеси. При этом 
вместо (II, 174) и (II, 175) получаем

d ^ R T d X n f - - ,  ъ  =  + R T  In ff, (II, 181)

(11,182)
н, [

где ц* — стандартный химический потенциал t'-ro компонента при 
парциальной летучести его в газовой смеси, равной единице; 
/  =  1 атм.

В соответствии с (II, 179) и (II, 180) для i-ro компонента в ре
альной газовой смеси можно написать

Л - у л ; (11. 183)

при /,. =  р,. =  1 ; у,- =  —  =  I,
Pi

где у,- — коэффициент летучести t'-ro компонента в реальной газовой 
смеси.

§ 44. Вычисление летучести и коэффициента летучести реальных
газов

Существует ряд простых способов вычисления летучестей и коэф
фициентов летучестей реальных газов (и компонента в смеси реаль
ных газов) по опытным данным зависимости объема газа от давле
ния и температуры.

Рассмотрим вычисление летучести и коэффициента летучести 
реальных газов.

Вычисление .летучести чистого реального газа при помощи рас
четной величины а:

а = —  — v. (И, 184)
Р

Величина а показывает отклонение объема реального газа от 
объема идеального газа при данных давлении и температуре. Из 
уравнения (II, 170) получаем для чистого реального газа при посто
янной температуре:

-^- =  0. (II, 185)
dp

Подставляя в (II, 185) значения dy. и о соответственно из ра
венств (II, 177) и (II, 184), получим

R T d } n f _ ^ R T _ a  (11,186)
dp р



Проинтегрируем (II, 186), считая ра достаточно малым давлением, 
и fi = Pi-

lg/2=lgp2_d^?adp- (I1,187) 
Pi

Значение вычисляется по уравнению (II, 187) графически 
с использованием опытных данных а при разных давлениях.

При средних давлениях можно сделать два предположения. 
Во-первых, считать расчетную величину а приблизительно постоян
ной в рассматриваемом интервале давлений от до р2. При этом 
из (II, 187) находим

_ jip
In —=  — - L - e  RT. (II, 188)

P RT p

Во-вторых, считать, что экспонент в уравнении (II, 188) можно 
разложить в ряд и ограничиться первыми двумя членами:

1 = 1 - ^ .  (11,189)
р RT

Подставляя значение а из (II, 184) в (II, 189), получаем

Y =  1 = J ^ ; f =PjR. p - V M ,  (II, 190)
р RT RT нд/ v '

R Tгде p ' =  —  • Из уравнения (II, 190) следует, что при справедливостиид v
двух сделанных предположений давление реального газа можно 
приближенно рассматривать как среднюю геометрическую величину 
между летучестью и давлением идеального газа.

Коэффициент летучести реального газа можно приближенно вы
числить на основе принципа соответственных состояний. Прннцнп 
соответственных состояний для реальных газов заключается в том, 
что при одинаковых приведенных параметрах все газы обладают 
приблизительно одинаковыми свойствами. Приведенным параметром 
называется отношение этого параметра к его критическому зна
чению:

(II, 191)
Р К 'К

где я — приведенное давление; т — приведенная температура; рк— кри
тическое давление; Тл — критическая температура.

В соответствии с этим принципом при одинаковых приведенных 
параметрах газы обладают приблизительно одинаковыми коэффици
ентами летучести.

Коэффициент летучести у по этому способу определяют при по
мощи графика в координатах Igy — lg n  при разных (постоянных



для каждой кривой) значениях приведенной температуры т. Этот 
способ также является приближенным.

§ 45. Активность □ коэффициент активностн

В неидсальных растворах (жидких и твердых) отклонение от 
законов идеальных растворов учитывается при помощи расчетной 
величины — активности (Льюис).

Зависимость химического потенциала [A, i -го компонента в идеаль
ном растворе от мольной доли N; этого компонента в растворе 
выражается уравнениями:

dy.i =  R T d \ n N i\ (П, 192)
(*,.-|*®+ДТ1пЛГ<; (II, 193)

Ц/.2 =  ̂ , 1 + Я П п ^ ,  (II, 194)
” i. 1

где (л? — химический потенциал чистого i-ro компонента (УУ(= 1); jj,? 
зависит от температуры, давления и природы вещества; |л. и н а 
значения ц, в 1 -ом и 2 -ом состояниях.

Для вычисления химического потенциала i-ro компонента в не
идеальном растворе в (II, 192) — (II, 194) вместо концентрации 
(мольной доли) подставляется активность al t'-ro компонента:

d\it = R T d  1паг-; (II, 195)
ц, =  ц/ +  Я'Ппа,-; (II. 196)

=  h  , i + R T \ n d i ,  J a i . 2 ,  (II, 197)
где ^  — стандартный химический потенциал. В стандартном состо
янии активность принимают равной единице, а * =  1 .

Активностью i-ro компонента раствора называется величина, 
которую нужно подставить в выражение для химического потенци
ала компонента в идеальном растворе, чтобы получить действитель
ное значение химического потенциала г-го компонента в неидеальном 
растворе.

Коэффициентом активности называется отношение активности 
компонента в растворе к его концентрации. Следовательно, <

aN =  y N , N > а т =  Ут-т ’ ° с =  у  с-С, (И, 198)

где jV, т, с — концентрация растворенного вещества, выраженная 
в мольной доли, моляльности или молярности соответственно; aN, 
ат, ис — активности; л\„ у,„, — коэффициенты активности.

Для вычисления активности и коэффициента активности нужно 
выбрать стандартное состояние, при котором эти величины прини
маются равными единице.

Для растворов двух взаимно неограниченно растворимых жид
костей в качестве стандартного состояния выбирают чистую жид
кость, в которой активность aN и коэффициент активности y N при
нимаются равными единице (первое стандартное состояние):



при iV. -у 1 , а„ 1 и у., -> 1 ;
л /  . 1 . 1 , O b  , 9 9 >при N%->- 1, И v Vi- > l .

Д ля растворов газов и твердых вещ еств (неэлектролитов и элек
тролитов) для растворителя (1-й компонент) такж е выбирают первое 
стандартное состояние, т. е.

п р и Л /г - > 1 ,  aNt -*  1 и ^ - +  1. (1 1 ,2 0 0 )

Для растворенного вещества удобно выбрать другое (второе) 
стандартное состояние. В качестве второго стандартного состояния 
выбирают гипотетический раствор с концентрацией, равной единице, 
но со свойствами предельно разбавленного раствора. Для трех спосо
бов выражения концентрации получаем для стандартного состояния:

/ я - 1 ; Игл | у т | -> 1 ; a m= l ;
т-* О

с = 1 ; Н т | ус | -> 1 ; ае =  1 ; (П> 20 1 )

N = 1 ;  lim I y N | - >  1; a w=  1.
W-v о

Получим зависимость между активностями aN, ат и ас или 
коэффициентами активности y N, у т и у с для данного компонента 
в бинарном растворе при разном способе выражения концентрации 
раствора. Между мольной долей N,' моляльностью m и моляр- 
ностью с существует зависимость

N  =  t n ---- --------------= с -------- О!00Ш1--------  (П 202)
l+0,001mAfl р — 0,001с (М, — AfJ

где и М., — молекулярные веса соответственно растворителя 
и растворенного вещества; р — плотность раствора.

Для предельно разбавленного раствора уравненне (II, 202) упро
щается:

л^-/л„-0,001л11 =  с0- 0 ,0 0 ш 1р 71, (И, 203)

где — плотность растворителя.
Подставляя равенство (II, 203) в (II, 192) — (II, 194), получим для 
химического потенциала компонента в разбавленном растворе

ii0 =  ^N +  R T \ n N 0^ m +  R T \ n m 0^ c + R T \ n c 0, (II, 204)
где

ц ;  =  |Г„ +  Я Г 1 п 0 ,0 0 Ш 1; (II, 205)

р; =  ц ;  +  RT  In 0,001 МЬ0Г'. (II, 206)

При этом в соответствии с условием (II, 201) коэффициенты 
активности y N, у т и ус при втором стандартном состоянии раствора 
равны единице.



Для неидеального неразбавленного раствора вместо концент
раций N0, т0, с0 в (II, 204) нужно подставить активности aN, ап

где [i*m, ц* — стандартные химические потенциалы во втором 
стандартном состоянии раствора. При разном выражении концент
рации (N, т или с) это стандартное состояние раствора различно.

Из уравнений (II, 207), (II, 205) и (II, 206) получаем соотноше
ние между активностями при разном выражении концентрации:

Из (II, 208) и (II, 209) следует, что при разном выражении 
концентрации активности пропорциональны друг другу. Кроме того, 
из соотношений (II, 208) и (II, 209) видно, что активности ат и ас, 
в отличие от a N, являются размерными величинами и выражаются 
соответственно люль/1000 г (растворителя) и моль/л.

Из соотношений (II, 207) и (II, 204) с учетом (II, 198) получаем 
выражения:

Из уравнений (II, 211), (II, 202) и (II, 203) получаем соотноше
ние между коэффициентами активности при разном выражении кон
центрации:

YJV =  Ym ( l  +  0.001m yW 1) =  Yc [ p - 0 , 0 0 1 c ( M 2 - M 1) ] p r >. (И , 2 1 2 )

В идеальном растворе YN =  1, но ут и ус не равны единице. 
В не очень концентрированных растворах (с <  1 моль!л) коэффициен
ты активности y N, ут и ус можно считать практически одинако
выми.

Если концентрация выражена в мольных долях, то используется 
термин «рациональный коэффициент активности». Если концентрация 
выражена в моляльности или молярности, то употребляется термин 
«практический коэффициент активности».

fi =  n^ +  /? r in a w =  ti(’l -b/?7'lnam=n * +  /? r in c 1., (II, 207)

а,т
1000

71 а„: (II, 208)

(II, 209)

Л'о m0 c0
откуда

Yn n  _ V mm _ y Cc
Nq mn Cq

(II. 211)
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ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

А. УРАВНЕНИЕ ИЗОТЕРМЫ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

§ 46. Уравнение изотермы химической реакции 
и константа равновесия

При протекании химической реакции через некоторое время 
устанавливается равновесное состояние (химическое равновесие), 
когда скорости прямой и обратной реакций одинаковы. Химическая 
термодинамика позволяет предсказать концентрации реагентов в рав
новесной реакционной смеси и вляние на них изменения внешних 
условий и предвидеть максимальный выход полезного продукта, что 
имеет большое практическое значение.

Для вывода соотношения между концентрациями реагентов 
в равновесной смеси воспользуемся общим условием равновесия 
через химические потенциалы (II, 168). Получим выражение для 
изменения изобарного потенциала при протекании в системе хими
ческой реакции

аА +  Ь В ^ /L +  eE (III, 1)
при постоянном давлении и температуре. В ходе реакции число 
молей исходных веществ А и В уменьшается, а число продуктов 
реакции L и Е увеличивается. Общее выражение (II, 167) для изме
нения изобарного потенциала химической реакции (III, 1), протека
ющей в изобарно-изотермных условиях, примет вид*

^ р.г= (2 М « ,Ь .7 - =  ̂ Л + Н ' Е̂ е—|i AdnA—|iBdnB. (Ill, 2)

Вещества L, Е, А, В реагируют пропорционально стехиометри- 
ческим коэффициентам /, е, а, Ь. Величины dnL, dnE, dnA и dnB 
можно заменить на ld%, ed%, ad%, bd%, где % — химическая пере
менная. Подставив эти значения в уравнение (III, 2) и разделив обе 
части этого выражения на d%, получим**

AGp. r = ( - ^  r = / j i L- f e n E —  а р д —  ^ ,  =  2 ! '’, ^ .  О Н . 3)

* Изменение числа молей rfnA и dnB пишем с отрицательным знаком, так 
как исходные вещества расходуются.

** В выражении суммы 2  v; стехиометрические коэффициенты исходных 
веществ записываем с отрицательным знаком.



где
v,. =  /, е, а, b; ц; =  ци, цЕ, (хА, цв,

АСр.г — изобарный потенциал химической реакции, или измене
ние изобарного потенциала, когда вещества прореагировали соответ
ственно их стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции, 
и х = 1 -

Предположим вначале, что реакция протекает в смеси идеаль
ных газов L, Е, А, В с начальными неравновесными парциальными 
давлениями p'L, р^, р’А, р'в . В соответствии с уравнением (II, 174) 
можно написать для химического потенциала каждого реагента 
выражение

цг =  р; +  ЯГ1пр;. (III, 4)

Подставляя (III, 4) в уравнение (III. 3)г получим
A GP.T= R T  In Пр. -  R T  In K ptJ ў  (III, 5)

г д е  L ----------------------- ~ ------------------------- f e  Л

Hp— v i ' " n (p; v'): (III> 6)
Pa -Pb

=  ̂  ) =  (Ill, 7)

Уравнение (III, 5) называется уравнением изотермы химической 
реакции.

Изобарный потенциал химической реакции AGp,r в уравнении рас
сматривается в условиях постоянства состава газовой смеси. Это 
означает, что после того как прореагировало v. молей реагентов, 
равное стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции, на
чальные парциальные давления р. остаются практически неизмен
ными; масса газов в смеси должна быть достаточно велика.

Если химическая реакция достигла состояния равновесия, то 
в соответствии с уравнением (II, 151) изобарный потенциал реакции 
равен нулю (AGp.r= 0 ) и из (III, 3) и (III, 5) при p . = p t определяем

2 vffc = 0  (III, 8)
н

* .-4 4 -п»  <ш’9>
Р а  Р в

где Pi =  рь, рЕ, рА, рв — равновесные парциальные давления реаген
тов; К р — константа равновесия химической реакции. Константа рав
новесия /Ср не зависит от общего давления и парциального давле
ния газов, а зависит от температуры [см. уравнение (III, 7)]. Связь 
между равновесными концентрациями или парциальными давлени
ями веществ, участвующих в химической реакции, выражается 
законом действия масс. Этот закон был открыт Гульдбергом, Вааге 
(1807).



Выведем уравнение изотермы для химической реакции, проте
кающей в идеальном растворе. Подставляя уравнение (II, 193) 
в (III, 3), получим

AGp,t =  R T  In ПЛ" — R T  In K N, (III, 10)
где

П л т - П М ' 1'), (111 , 1 1 )

o n .  12>
Л/дЛ'в

N/ — начальные мольные доли реагентов; Nt — равновесные мольные 
доли реагентов.

Если концентрация реагентов в идеальном растворе выражена 
через молярность с ', то уравнение изотермы реакции принимает вид

AGp'T-^RT 1п Г1,' — R T  In A'c, (111, 13)
или через изохорный потенциал (II, 168а)

AFvJ =  R T \ u  Пс< — R T \ n K ,  (111,13а)
где

П с- =  П ( с : '0 ;  (1 1 1 ,1 4 )

^ -4 4 “П(сГ<)- <Ш’ 15)
СА СВ

Если реакция протекает в смеси реальных газов, то уравнение 
изотермы химической реакции с учетом (II, 181) и (II, 182) имеет вид

A G p j ^ R T  In rif- — R T  \ n K p  (HI, 16)
где

n f- =  n ( / , ' v‘); (HI, 17)

К , _ 4 4 - П (,7 |) . (I ll, 18)
f aA / в

/ '  — начальные неравновесные летучести реагентов; / ; — равновес
ные летучести реагентов.

Для неидеального раствора, учитывая уравнение (II, 196) для 
изотермы химической реакции, получим

A G b T - R T \ n n a> — R T l n K a, (III, 19)
или через изохорный потенциал

AFv,r =  RT  In Па—  R T  In Да, (III, 19a)
где

П0. =  П ( а Л ) ;  (HI, 20)

K0 =  ^ 4 -  =  Il(avi); (HI. 21)
° A  a B

а (' — начальные неравновесные активности реагентов в растворе; 
а, — равновесные активности реагентов в растворе.



Константы равновесия K f  и Қ а зависят только от температуры 
и называются термодинамическими константами равновесия.

§ 47. Уравнение изотермы и направление химической реакции. 
Стандартный изобарный потенциал реакции

Из уравнения изотермы химической реакции (III, 5) видно, что 
величина и знак изобарного потенциала реакции зависят от отно
сительных величин Пр- и Кр (при p =  const, Т = const)

при ПР' <  К р AG <  0; (III, 22)
при Пр.= /С , AG-O; (III, 23)
при ПР' Ж Р A G > 0 . (III, 24)

Для (III, 22) процесс необратимый самопроизвольный и реакция 
пойдет слева направо. Для (III, 23) реакция достигла равновесного 
состояния. Для (III, 24) процесс необратимый несамопроизволь
ный, т. е. реакция будет протекать в обратном направлении. Три 
рассмотренные реакции в смеси идеальных газов можно представить

r v s s t f p .

Для реакции в идеальном растворе из выражений (III, 10) и 
(III, 13) получаем

в смеси реальных газов из (III, 16):

П г & к ,
и в неидеальном растворе из (III, 19):

П а ' & К а.
Таким образом, при помощи уравнения изотермы химической 

реакции можно расчетным путем предсказать направление реакции, 
если известна константа равновесия реакции и начальное содержа
ние реагентов в системе.

Пусть при протекании реакции в смеси идеальных газов началь
ные парциальные давления всех реагентов равны 1 атм, т. е. для 
реакции в общем виде (III, 1):

Р а = Р в = / \ . = Р е = 1  атм •
При этом из (III, 6) получим

Пр. =  1 и 1пПр- = 0  

и уравнение (III, 5) принимает вид .

AG°;----- 2 ,3 R T \Q K pt (III, 25)
где AG9— стандартный изобарный потенциал реакции.

Стандартным изобарным потенциалом химической реакции в иде
альной газовой смеси называется изобарный потенциал реакции при 
начальных парциальных давлениях реагентов, равных 1 атм.



Полагая летучести всех реагентов в смеси реальных газов рав
ными 1 атм из (III, 16) получаем

1пПр = 0  и AG°----- 2 , 3 R T l g K f , (III, 26)
где AG° — стандартный изобарный потенциал реакции в смеси реаль
ных газов.

Для реакции в идеальном растворе из (III, 13) и (III, 19) на
ходим

при с ,=  1 1пПС' = 0  и AG0----- 2,3R T  lg / (c (III, 27)
и в неидеальном растворе из (III, 19)

при =  1 In П0' = 0  и AG° =  - 2 , 3 R T \ g K a. (Ill, 28)

Отсюда следует, что стандартным изобарным потенциалом хими
ческой реакции в идеальном и неидеальном растворах называется 
изобарный потенциал реакции соответственно при начальных кон
центрациях и активностях реагентов, равных единице.

§ 48. Константа равновесия и стандартный изобарный потенциал
реакцпп

Для вычисления стандартного изобарного потенциала реакции 
по стандартным изобарным потенциалам образования * можно поль
зоваться правилом, аналогичным правилу для вычисления тепловых 
эффектов реакции по теплотам образования. Например, стандартный 
изобарный потенциал реакции (III, 1) вычисляется по уравнению

AG°2 9 s - l A G l + e A G l - a A G l - b A G 0B, (III, 29)

где AG°, AGe, AGa, AGb — стандартные изобарные потенциалы обра
зования соединений L, Е, А, В из простых веществ.

Для реакции в смеси идеальных газов константу равновесия 
вычисляют из (III, 25):

■**•“ -535* (Ш'
для реакции в смеси реальных газов — из (III, 26):

l g t f ----------(III, 31)s f 2,3RT y ’
и для реакции в идеальных и неидеальных растворах — из (III, 27) 
и ( 111 , 28):

( Ш ' 3 1 а )

'**•— 5 ^  <“ • 31б)
* Стандартные потенциалы образования различных химических соединений

при 25° С приводятся в справочниках.



Значения стандартного изобарного потенциала реакции и кон
станты равновесия зависят от того, в каком направлении и для 
каких количеств написано уравнение реакции. Например, для трех 
уравнений реакции в смеси реальных газов

N2 +  3H2^ 2 N H 3 (1)
2NH3 ^ N 2 +  3Ha (2)

A n 2 +  | h 2 ^ N H 3 (3)

между значениями стандартного изобарного потенциала имеется сле
дующее соотношение:

Д G?„------AG?2)=2AG?3)
и между константами равновесия K f:

К м 1> = ( * м 2,) - ' = № . (  з,)2.
Стандартный изобарный потенциал и константу равновесия 

реакции можно вычислить косвенным путем, зная стандартные изо
барные потенциалы или константы равновесия других реакций. 
Например, по известным значениям стандартного изобарного потен
циала или константы равновесия двух реакций

2СО (г) +  0 3 ( г )^ 2 С 0 2 (г) (Г)
2Н., (г) +  0 2 ( г ) ^ 2 Н гО (г) (2')

можно вычислить значения этих величин для третьей реакции (все 
три реакции в смеси идеальных газов):

СО (г) +  Н20  (г) 7^ С 02 (г) +  Н2 (г). (3')
Разность уравнений реакций (Г) и (2') дает реакцию (3'). 

Отсюда
A G ? , . , - A G ? 2 ') - 2 A G ? 3 ')-

Выражая ДС° для реакций (Г ) — (3') через соответствующие 
константы равновесия Kp.t из уравнения (III, 25), получим

lg /Ср. I — lg /Ср.2 — 2 lg /Ср.з (III. 32)
или

_1_
К Р,з =  (КРл / К Р,2) 2 . (III, 32а)

С. КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 
И СОСТАВ СИСТЕМЫ

§ 49. Константа равновесия 
п разные способы выражения состава реакционной смеси

На основе уравнения Менделеева — Клапейрона и закона Даль
тона для идеальной газовой смеси можно вывести соотношение меж



ду парциальным давлением pit молярной концентрацией с,- и моль
ной долей N t i-ro компонента:

Pi =  ciR T  =  Nlp ^ -^ - р ,  (III, 33)
I f l i

где — общее число молей всех компонентов в идеальной газо
вой смеси; р — общее давление.

Подставляя значения pt через с,- или JV(- в выражение (III, 9) 
для К р, получаем соотношение между К р, Кс и K N:

к р= к л я т Г = к у \  (III, 34)

где Av =  /-)-e— а — b — изменение числа молей реагирующих газов 
в течение реакции.

Константа равновесия K N для реакции в газовой фазе, в отли
чие от констант равновесия Қ р и Лс, зависит от общего давления р.

Если реакция в газовой фазе протекает без изменения числа 
молей, то из (III, 34) следует, что при Av =  0

=  K  =  (HI, 35)

Для определения константы равновесия по (III, 35) можно вместо 
концентраций использовать число молей л, реагирующих веществ, 
объемные (мольные) проценты и т. п.

При выражении равновесия химической реакции в идеальном 
растворе пользуются константами равновесия K N, K m и К с, выра
женными соответственно через мольные доли реагентов Nit моляль- 
ность rrij и молярность с{. Для химической реакции (III, 1) в общем 
виде эти константы равновесия можно представить так:

N 1 mi mi ci c t

* » — г т :  ( Ш ’ 36)

При этом

где

N (— (III,  37)
2 m (-

;m,- =  mA +  mB+ m L +  mE+  ; (III, 38)
/Wq

2 с, = са +  св+ сь+ се +  А - (lOOOp — Sc.-M,); (I'll, 39)
/Wq

M ,— молекулярные веса реагентов; M0 — молекулярный вес раство
рителя; р — плотность раствора.

Отсюда для констант равновесия K N, K m и К с в идеальном рас
творе получаем соотношение

K N= - K * L - (Ill, 40)
( 2 > , / v ( 2 c / v



Рассмотрим далее зависимость между константами равновесия K f 
в смеси реальных газов или К а в неидеальных растворах и констан
тами равновесия Кр и K N.

Подставляя (И, 183) в (III, 18), получим
K f = K yKp, (III, 41)

и, подставляя (II, 198) в (III, 21),
К а ~ К уК ы, О ». 42)

где

* v - 4 4 - n < » -  о » .  « >
Ya Yb

В смеси реальных газов величина Кр в (Шч 41), в отличие от 
идеальной газовой смеси, зависит от общего давления газа, так как 
K f , = K f / K y ,  причем К у зависит от общего давления газа.

Значение K N зависит от общей концентрации веществ в неиде
альном растворе. Это объясняется тем, что согласно (III, 42)

причем коэффициенты активности реагентов и Ку  зависят от об
щей концентрации веществ в растворе.

§ 50. Влияние давления на равновесие химической реакции.
Принцип смещения равновесия Ле-Шателье — Брауна

Рассмотрим влияние давления на равновесие химической реак
ции. Из соотношения (III, 11) для реакции (III, 1) в идеальной 
газовой смеси можно написать

N[ Nep п{ ni, 1
K n = - ± - ^ - = - ± - £ - ----- ---------(III, 44)

Л/О д/Ь „а „Ь , v *  _ A v
N В nA nB ( I n , )  Р

где
Z n i = n L +  nE+ n A +  n B. (Ill, 45)

Из выражения (III, 44) видно, что константа равновесия K N, 
в отличие от К р, зависит от общего давления р.

Если р еа к ц и я  идет с увеличением числа молей (Av >  0), то при 
повышении давления K n  уменьшится. Это означает сдвиг равнове
сия справа налево. Наоборот, если Av <  0, т. е. реакция идет 
с уменьшением числа молей, при увеличении давления сдвиг равно
весия произойдет слева направо. И если Av =  0, то изменение дав
ления не повлияет на положение равновесия. Если в смеси идеаль
ных газов присутствует посторонний газ, не участвующий в реакции, 
и меняется число молей п, то, как видно из соотношения (III, 44),



величина меняется. С ростом числа молей п величина 2 Х
увеличивается. При Av >  0 значение (2 X )Av также увеличивается. 
Увеличение знаменателя в выражении для К ы (III, 44) приведет 
к увеличению числителя nlL пеЕ и уменьшению знаменателя паАпьъ, 
т. е. к сдвигу равновесия химической реакции слева направо. При 
Av < 0  сдвиг равновесия произойдет справа налево и при Av= 0  
увеличение числа молей примеси не повлияет на равновесие.

Влияние примеси на смещение равновесия химической реакции 
объясняется тем, что ее добавление (при постоянном общем давле
нии газовой смеси) увеличивает объем реакционной смеси, что ана
логично уменьшению давления при отсутствии посторонней при
меси .

Для реакции в реальной газовой смеси согласно (III, 41) вме
сто выражения (III, 44) получим

* » - - А - -  о » .  4 б >Р
При изменении давления коэффициент Ку меняется.
Влияние давления на равновесие в идеальном растворе незна

чительно, так как объем раствора почти не меняется от давления.
Если растворитель не участвует в химической реакции, то разбав

ление раствора (добавление растворителя) можно рассматривать 
как увеличение числа молей посторонней примеси в реакционной 
смеси в соответствии с (III, 44).

Уравнение (III, 44) является следствием первого и второго нача
ла термодинамики. Из него можно количественно определить вли
яние давления или посторонней примеси на содержание реагентов 
в равновесной смеси (в идеальном и реальном газах или в ндеаль^ 
ном и неидеальном растворах). ^

Для качественного определения направления сдвига равновесия 
в химической реакции пользуются правилом: если на систем^, 
находящуюся в состоянии равновесия, оказывают внешнее воздей
ствие, то в системе происходит такое смещение равновесия, которое 
ослабляет это воздействие. Этот принцип называется принципом 
Ле-Шателье — Брауна, или принципом смещения.

Например, рассмотрим реакцию в смеси газов
N2 +  3H2^ 2 N H 3

Если давление увеличится, то равновесие сдвинется слева напра
во, так как эта реакция протекает с уменьшением объема: из четы
рех молей смеси азота и водорода получается два моля аммиака. 
А уменьшение объема вызовет снижение давления, т. е. ослабление 
внешнего воздействия.

§ 51. Гетерогенное химическое равновесие

Гетерогенными реакциями называются реакции, в которых ре
агенты находятся в разных фазах. Примером гетерогенной реакции 
может служить реакция



ҒеО (т) +  СО (г) =  Ғе (т) н- CO., (г)
Напишем гетерогенную реакцию в общем виде

v1A 1 +  'v2A2+  + р 1В1 +  ргВ2 =  v ( Aj +  v2 А? "Ь “г-Р t В( -4-
P-'Bj» (III, 47)

где Aj, A.,, A-, A 2 — газообразные реагенты; В,, B2, В,, В2 — реа
генты в конденсированных фазах (твердых и жидких). Учитывая 
(III, 8), для гетерогенной реакции получим

Ц ^ .  +  ̂ Р к Л с-О , (Ш ,48)

где 2  v/l-1! — реагенты в газообразной фазе; 2  Р Л  — реагенты в кон
денсированных фазах. Подставив (II, 177) и (II, 196) в уравнение 
(III, 48), получим

2  +  2  РкЦ«+  R T  2  V,- In / , + R T  2  Рк In ак= О

или
in п ( к) = J_ (2 Vr f i ;+ 2Рк^;) -  in Kfa.

Отсюда
/ V ,  _ 'v „  ' р ,  ' р „

----- , (111,49)
f t * #  °У‘ а 2* ’ ■ •

где f lt / 2, . . . ,  f\,  /2 — летучести реагентов в газообразной фазе; ау, 
а2, aj, а' — активности реагентов в конденсированных фазах.

Уравнение (III, 49) является наиболее общим выражением для 
закона действия масс. Если конденсированные фазы (жидкие или 
твердые) представляют собой практически чистые реагенты, то их 
активности постоянны (при данной температуре) и равны единице. 
Если газы подчиняются законам идеальных газов, то парциальные 
летучести в (III, 49) могут быть заменены парциальными давления
ми (Д- ~  р {). Если конденсированные фазы — идеальные растворы 
(твердые или жидкие), то активности реагентов в (III, 49) можно 
заменить концентрациями (мольными долями и т. п.).

Выведем уравнения для константы равновесия следующих гете
рогенных реакций, считая, что газообразная фаза является смесью 
идеальных газов:

С(т) +  СОг =  2СО (а)
Ғ е0(ж ) +  Н2 =  Ғе(ж) +  Н20 (г )  (б)

ҒеО (ж) +  Мп (ж) =  Fe (ж) 4-МпО (ж) (в)

[два идеальных раствора: расплав окислов FeO — МпО (ж) и рас
плав металлов Fe — Мп(ж)]

СаС03 (т)=С а0(т)Ч -С 02 (г) (г)



Константу равновесия определяем из (111,49). Д ля реакции (а), 
учитывая, что активность чистого углерода равна единице, получим

Рсо,
для реакции (б), учитывая, что FeO плохо растворима в железе, 
можно считать активность железа равной единице:

« р а = — ------ (б ')
Р н г YFeO FeO

где YFeo? Л/ғео — коэффициент активности и мольная доля окиси же
леза в жидком железе.

Для реакции (в), учитывая, что Л̂ мп =  1 — А^е и Л/мпо =  1 — Л̂ ғео. 
получим

Kn J jA x _- n_™ i  (в ,}

^ Ғ е о О - ^ Ғ е )

Растворимостью окислов в жидких металлах и металлов в жид
ких окислах пренебрегаем.

Для реакции (г), учитывая, что активности чистых фаз СаС03 (т) 
и СаО(т) при данной температуре равны единице, имеем

Кр^РсОг'  ( г ^
где рсо — так называемое давление диссоциации, которое при дай
ной температуре постоянно.

В. ЗАВИСИМОСТЬ КОНСТАНТЫ РАВНОВЕСИЯ 
ОТ ТЕМ ПЕРАТУРЫ

§ 52. Уравнения изобары и изохоры реакции.
Принцип смещения равновесия

Химическая термодинамика позволяет определять константу рав
новесия при какой-либо температуре, если известна константа рав
новесия при другой температуре и тепловой эффект реакции.

Уравнение изотермы химической реакции в смеси идеальных 
газов имеет вид

A G = R T  In Пр—  R T  In Кр. (III, 50)
Согласно уравнению Гиббса — Гельмгольца

A G ^ A H  +  t ( — ) ,  (111,51)
\  дТ /р

где А Н — тепловой эффект реакции.
Беря производную по температуре от (III, 50), получим

( ^ ғ )  1п п р ' ~  R 1п к *> ~  RT  * ( ш ’ 5 2 )



При этом считаем, что Пр- =  const и не зависит от температуры, 
так как начальные неравновесные парциальные давления заданы 
и общее давление по условию постоянно.

Подставляя (111,50) и (111,52) в (111,51), получим.(при p =  const)

=  — . (111,53)
dT RT*

Равенство (111,53) называется уравнением изобары химической 
реакции.

Учитывая уравнения (111,13а) и (11,163), получим при r> =  const

=  — . (Ш ,54)
dT ЯТг

Выражение (111,54) называется уравнением изохоры химической 
реакции.

Уравнения изобары (III, 53) и изохоры (111,54) дают в диффе
ренциальной форме зависимость константы равновесия реакции 
в смеси идеальных газов от температуры.

Если реакция протекает в смеси реальных газов, то в уравне
нии изобары (III, 53) нужно заменить Кр на К /  (при p=const):

^ 2 - ^ = — . (111,55)
dT RT*

И если реакция протекает в идеальном растворе (или газе), 
то в уравнении изохоры (111,54) нужно заменить К с на К а (при 
v = const):

d\nKa =  AU__ (III, 56)
dT RT2

Уравнение изобары (III, 53), а также уравнения (III, 54) — (III, 56) 
позволяют предвидеть и оценивать (количественно и качественно) 
зависимость константы равновесия от температуры. Если Д Я > 0 , 
т. е. тепловой эффект реакции положителен (реакция эндотерми
ческая), то температурный коэффициент константы равновесия также 
положителен: d \ n  Kp/ d T > 0 .  Это значит, что с ростом температуры 
константа равновесия эндотермической реакции всегда увеличивается 
и равновесие сдвигается вправо.

Если Д //< 0 , то d l n K p/ d T < 0  и равновесие сдвигается в сторо
ну исходных веществ. Если Д Я =0, то константа равновесия реак
ции К р не зависит от температуры.

Эти же выводы получаются из принципа смещения равновесия 
Ле-Шателье — Брауна: если к равновесной системе подводится теп
лота, то в системе произойдут такие изменения, чтобы ослабить это 
воздействие, т. е. произойдут процессы с поглощением теплоты. 
Например, для экзотермической реакции синтеза аммиака

N2 +  3H2=5a=2NHa A H m  =  —46,2 кдж)моль.

При повышении температуры равновесие должно сдвинуться таким 
образом, чтобы ослабить влияние температуры. Таким процессом



будет процесс, протекающий с поглощением тепла, т. е. процесс 
распада аммиака на азот и водород. Следовательно, повышение 
температуры для данной реакции должно привести к смещению рав
новесия справа налево.

Чтобы определить изменение константы равновесия при измене
нии температуры на конечную величину, нужно уравнение изобары 
(111,55) проинтегрировать:

d in /С ,-  —  dT.  (111,57)r RT* v • /
Приближенное уравнение изобары получается, если в (III, 57) 

принять тепловой эффект постоянным и не зависящим от темпера
туры:

lgA f.2 =  lg A / . l + 2- ^ - ^ | ^ p .  (Ш, 58)

Константу равновесия можно вычислить графически из уравне
ния изобары (111,57):

<Ш’59>
где l g 5 — постоянная интегрирования.

Согласно уравнению (III, 59) зависимость K f от температуры на
графике в координатах lg /С/— -изображается прямой. Из тангенса
угла наклона прямой на этом графике можно вычислить значение 
теплового эффекта реакции АН.

Уравнение (111,59) приближенно и справедливо для достаточно 
узкого интервала температур.

§ 53. Постулат Планка. Абсолютная энтропия химических
соединений

Химическая термодинамика позволяет рассчитывать константы 
равновесия реакций без проведения опытов. Для этого нужно знать 
абсолютные значения энтропий химических соединений, участвующих 
в реакции.

При термодинамических расчетах констант равновесия необходи
мо знать зависимость стандартного изменения изобарного потенциа
ла от температуры. Энтальпию Н  и энтропию S можно представить 
как сумму:

Я = я 0 + я *  и  s = s 0 + s * ,
где Н 0 — энтальпия при абсолютном нуле; S0 — энтропия при абсо
лютном нуле; //*  и S* — разность между энтальпией или энтропией 
при данной температуре и абсолютном нуле соответственно. Отсюда

G - ( H t +  H J - T { S 9+ S J .

Учитывая, что Н 0 и S9 от температуры не зависят, имеем
d G - d H . - T d S t - ( S u+ S j d T .  (111,60)



Поэтому при термодинамических расчетах зависимости изобарного 
потенциала от температуры нужно знать значение энтропии при 
абсолютном нуле.

Энтропия индивидуального кристаллического вещества в виде 
идеального твердого тела при абсолютном нуле равна нулю (посту
лат Планка).

Идеальным твердым телом называется твердое вещество с иде
альной кристаллической решеткой, в которой все узлы заняты 
атомами или молекулами. Для твердых растворов и стеклообразных 
веществ энтропия при абсолютном нуле не равна нулю.

В математической форме постулат Планка записывается следую
щим образом:

При Т = 0 Se*=0; lim |S|-*-0. (111,61)
Г-* о

Таким образом, с учетом постулата Планка абсолютная энтро
пия одного моля какого-либо газообразного вещества при темпера
туре Т будет равна сумме изменений энтропии при переходе ве
щества из одного агрегатного состояния в другое и при нагревании 
твердого, жидкого и газообразного веществ от абсолютного нуля 
до температуры Т  В соответствии с формулами (11,113), (11,116) и 
(111,61) можно написать:

I T T  лер пл исп

S = 0+ Г CPlldT_+ LnjlV + | _£p.Trf7̂ + 1пд_+ Г С dT +
J т т пер J т тпл J
0 ^пер ^пл

Т'

+ ~ -  +  f  (III, 62)
•  И С П  J ‘тисп

где 1 пер —  теплота полиморфного превращения; Ьпл —  теплота плав
ления; L„cn — теплота испарения вещества; Т пер — температура по
лиморфного превращения; Гпл — температура плавления; — тем
пература испарения вещества; Ср.т, Ср , т — мольная теплоемкость 
двух полиморфных модификаций; Ср,ж — мольная теплоемкость жид
кого состояния; Ср>г — мольная теплоемкость газообразного состоя
ния вещества.

Из постулата Планка вытекает ряд следствий.
1. Для абсолютной энтропии идеального твердого тела полу

чаем

г- j s e ^ . (Ш ,63)

2. Из (111,63) следует, что при абсолютном нуле теплоемкость 
идеального твердого тела равна нулю:

lim |C p K 0 т-r о



3. Никакие процессы не могут снизить температуру до абсолют
ного нуля — принцип недостижимости абсолютного нуля.

При определении абсолютной энтропии вычисляют изменение 
энтропии во время реакции. Например, для реакции (III, 1) будет

AS =  /SL +  eSE — a S \  — bSB, (HI, 64)

где А, В — исходные вещества; E, L — продукты реакции; a, b, I, 
e — стехиометрические коэффициенты.

Если абсолютные энтропии веществ A, L, Е уже известны, 
то абсолютную энтропию вещества В можно вычислить -из соотно
шения

5В _ 1 (J S L + eS E — aS A — AS). (111,65)
b

Изменение энтропии AS  при протекании реакции находят из 
опыта.

Абсолютную энтропию химических соединений можно вычислить 
с помощью статистической термодинамики.

§ 54. Определение констант равновесия химических реакций 
при любых температурах с использованием абсолютных энтропий

Вычисление констант равновесия реакций при любых темпера
турах без проведения опытов по изучению равновесия является 
одним из наиболее важных практических приложений термодина
мики. Эти расчеты проводятся с использованием абсолютных 
энтропий.

В основе расчета констант равновесия реакций при любых тем
пературах лежит уравнение для стандартного изобарного потен
циала;

AG°r =  —2.3RT  lg K ff т. (111,66)

Для стандартного изобарного потенциала реакции AGt  из уравне
ния (11,158) получаем (при T =  const)

AGt - A H t — Т  A S t, (HI.67)

где А Нт — стандартный тепловой эффект реакции; A S t — стандарт
ная энтропия реакции.

Подставляя выражение для AGt  из уравнения (111, 66) в (111, 67), 
находим



Тепловой эффект реакции ДНт при заданной температуре опре
деляют по уравнению Кирхгофа (II, 69):

т

ДЯг =  ДЯ2°0. +  Г AC .dT ,  (111,69)
t) **

298

где Д#298 определяют по теплотам образования.
Изменение энтропии реакции ASr  при заданной температуре 

определяют из (II, 90):
т

AS°T=  AS29b+ j  ^ d T ,  (111,70)
298 T

где AS°2$b определяют по абсолютным энтропиям реагентов [см. 
(III, 64)].

Подставляя значения ДНт и AS T из равенств (111,69) и (111,70) 
в уравнение (III, 68), получим

1 сг к- —  А Я 2 9 8 , AlS298  , I - п

° 1,т 2.3RT 2.ZR 2,3i?’  ̂ ^
где

т
/ ----- I  J  ACpd T + f j ^ L d T .  {Ш>72)

?98

Подставляя зависимость АСр от температуры из уравнения (11,73) 
в (111,72), имеем

/ =  ДаМ0 +  A b M t + A c M t + A c ' M - z ,  (III, 73)

где Л40, М х, Л42 и  М — функции температуры *.
Определение констант равновесия химических реакций по урав

нениям (III, 71) — (III, 73) называется методом Темкина — Шварцма
на. В настоящее время этот метод широко используется для расче
та констант равновесия реакций и дает достаточно точные резуль
таты. Это объясняется тем, что теплоты образования ДЯ/,298 и 
абсолютные энтропии S298, необходимые для расчета ДЯгэв и Д5298 
по уравнению (111,71), берутся из справочных таблиц. Значение /  
по (111,73) определяется менее точно, так как коэффициенты а, Ь,

* Выражения для Ма и Мп (п= 1, 2, —2) имеют вид:

M = ^ _ l + l n — ; (111,74)
0 Г  298 '

. .  298л+1 298" , Тп , П |  7 , .
A f.'------------------------- Ь------------. (Н1.75)

" (п + 1 ) Т п л (п + 1 )



с, с в интерполяционных уравнениях для теплоемкости приводятся 
с невысокой точностью. Слагаемое 1/2,3R в (111,71) имеет сравни
тельно небольшое значение, поэтому ошибка при определении I 
существенно не влияет на точность вычисления константы равно
весия.

Если известны теплоемкости реагентов только при стандартной 
температуре, то для I получается менее точное выражение:

1 =  М0 АСр, 298. (Ш ,76)

Если теплоемкости реагентов неизвестны, то полагают ДСр = 0; 
при этом

/= 0 . (III, 77)
Расчеты констант равновесия реакций по (III, 71) с использо

ванием значений I из (111,76) и (111,77) дают менее точные резуль
таты.



Г Л А В А  IV

ЭЛЕМЕНТЫ СТАТИСТИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ

А. СТАТИСТИЧЕСКОЕ ОБОСНОВАНИЕ 
ВТОРОГО НАЧАЛА ТЕРМОДИНАМИКИ

§ 55. Основные положения статистической термодинамики

Основные термодинамические параметры: температура и давление, 
при помощи которых описывается макроскопическое состояние иссле
дуемых систем, обладают статистической природой, так как они 
выражают свойства веществ, обусловленные действием очень боль
шого числа частиц.

Температура газа определяется средней кинетической энергией 
его молекул. При неизменных внешних условиях температура оста
ется постоянной, что связано со стационарным распределением мо
лекул по скоростям, хотя отдельные молекулы имеют самые раз
личные скорости. Давление газа — суммарный эффект ударов очень 
большого числа молекул о стенку сосуда. Статистической природой 
обладают также объем и плотность газа. Важнейшие термодинами
ческие функции: энтропия, изохорный и изобарный потенциал и 
другие — зависят от температуры, давления и объема. Значения 
этих функций представляют собой средние статистические величины, 
относящиеся к системам, состоящим из большого числа частиц.

Согласно второму началу термодинамики все самопроизвольные 
необратимые процессы в изолированных системах сопровождаются 
ростом энтропии. Это свойство энтропии хорошо объяснил создатель 
статистической физики Л. Больцман, показавший, что второе нача
ло термодинамики представляет собой следствие естественного пере
хода всякой изолированной системы от состояний маловероятных 
к состояниям более вероятным, т. е. оно представляет собой стати
стический закон, обладающий большой точностью только для боль
шого числа частиц (макросистем). Движение одной изолированной 
молекулы можно хорошо описать. Труднее описать систему из двух 
и более взаимодействующих частиц. Системы из большого числа 
частиц хорошо описываются при помощи теории вероятности.

Состояние любой системы можно описать двояко: или указать, 
каковы значения температуры, объема, давления и других непо
средственно измеряемых свойств, — это будет характеристика макро
состояния вещества; или указать свойства каждой частицы вещества,



т. е. ее положение в пространстве, массу, скорость и направление 
движения,— это будет характеристика микросостояния вещества. 
Рассмотрим некоторое количество газа с заданными термодинами
ческими параметрами р, v, Т  При постоянных внешних условиях 
макросостояние не меняется, поскольку остаются неизменными зна
чения р, v, Т,  но молекулы газа находятся в непрерывном хаоти
ческом движении и их положение и скорости непрерывно меняются. 
Поэтому данному макросостоянию будет отвечать большое число 
различных микросостояний, которое и называется термодинамической 
вероятностью W Величина W представляет собой меру вероятности 
данного макросостояния: чем больше значение W, тем вероятнее 
пребывание системы в данном состоянии. Термодинамическая ве
роятность выражается целым положительным числом. Молекулы 
могут отличаться друг от друга положением в пространстве и за
пасом энергии. Поэтому для описания состояния газа надо знать 
не только положение молекул в пространстве, но и их распределе
ние по импульсам p =  mv,  где m  — масса молекул; v  — скорость мо
лекулы.

Для определения числа микросостояний, отвечающих данному 
макросостоянию, в статистической термодинамике вводится пред
ставление о фазовом пространстве. Состояние, например, одноатом
ной молекулы, у которой число степеней свободы п =  3, определяется 
в данный момент шестью координатами: тремя пространственными 
координатами х, у,  z  и тремя компонентами импульса рх, р у, р2. 
Это мгновенное состояние молекулы соответствует точке в шести
мерном фазовом пространстве. Если координаты группы молекул 
N; лежат в пределах от х  до x +  dx, от у  до y + d y ,  от z  до z +  dz,  
а компоненты импульса — в пределах от р х до px +  dpx, от ру до 
p y +  d p y и от р г до p z + d p z, то молекулы занимают фазовую ячейку 
объема dx dy dzd pxdpyd p z. Фазовое пространство разбивают на фазо
вые ячейки и рассчитывают число молекул в каждой ячейке; числа 
молекул N lt Л/...........N k в ячейках соответствуют данному макро
состоянию.

Состояние многоатомной молекулы с п степенями свободы опре
деляется п пространственными координатами и сопряженными с 
ними п координатами импульсов. При этом мгновенное состояние 
молекулы характеризуется точкой в 2п-мерном фазовом простран
стве.

При рассмотрении молекул идеального газа пользуются стати
стикой Больцмана, согласно которой: 1) все размещения молекул 
в фазовом пространстве равновероятны; 2) данное распределение 
молекул по фазовым ячейкам образует данное макросостояние; 
3) перемещение молекул внутри ячейки не образует нового микро
состояния; 4) перестановка двух молекул в двух ячейках соответ
ствует новому микросостоянию.

Поясним определение числа микросостояний на примере простой 
системы из трех одинаковых молекул а, Ь, с, находящихся в сосу
де, мысленно разделенном на три равные по объему ячейки. Каждая 
из трех молекул может в J. юбой момент находиться в любо Гг

п э



из трех ячеек, так как движение молекул хаотично и все размещения 
равновероятны.

Определим термодинамическую вероятность различного распреде
ления молекул по ячейкам, т. е. число микросостояний, отвечающих 
данному макросостоянию. Если все молекулы расположены в одной 
ячейке, то термодинамическая вероятность равна единице (1̂  =  1 ), 
так как перестановки внутри ячейки не учитываются. Таких ма
кросостояний может быть три:

Номер ячейка 1 ,2 J

Одно микросостояние, соответст а Ь с
вующее донному макросостоянию

Когда в одной ячейке находятся две молекулы, в другой — одна 
и в третьей нет молекул, то № =  3, так как между ячейками 1 , 2,
3 можно сделать три перестановки молекул а, Ь, с:

Номер ячейки 1 1 J

Три микросостояния, соответст
вующие данному макросостоянию

а Ь с —

а с Ь —

b с а —

При этом имеется шесть макросостояний; каждому макросостоянию 
соответствуют три микросостояния. При равномерном распределении 
молекул — по одной в каждой ячейке— вероятность W = 6, так как 
может быть шесть разных размещений молекул а, Ь, с между ячей
ками 1 , 2, 3:

Номер ячейки 1 2 3

Шесть микросостояний, соответ
ствующих данному макросостоянию

а Ь с

а с Ь

b с а

b а с

с b а

с а. Ь

При этом имеется одно макросостояние, которому соответствуют 
шесть микросостояний. Вероятность равномерного распределения 
молекул наибольшая.



Таким образом видно, что для определения термодинамической 
вероятности следует общее число всех перестановок 1 • 2 • 3 =  3! раз
делить на число перестановок в каждой ячейке:

W, ------ — - 1 ;  Г 2 =  — ------- 3 ; Г 3= ^ ! — =  6
1 310101 2 21110! 111111

(факториал нуля равен единице).
В общем случае термодинамическая вероятность равна

W ---------- —-------- , (IV, 1)
N i \ N t \ . . .  \ N k  1

где N — общее число молекул; N lt N 2, . . . ,  N k — число молекул в 
ячейках 1 , 2, k.

При равномерном распределении N  частиц по п ячейкам наи
большая термодинамическая вероятность Wm равна

=  ( IV - 2 )

г»)'
При jV=  15 и л -  3 Г т =7,6-Ю 5.

С увеличением числа молекул вероятность равномерного распре
деления растет чрезвычайно быстро, поэтому обычный газ, в одном 
моле которого заключено 6,0225-1023 частиц, равномерно заполняет 
предоставленный ему объем.

В статистической термодинамике постулируется, что каждая пре
доставленная самой себе изолированная система стремится перейти 
в наиболее вероятное состояние, т. е. термодинамическая вероятность 
изолированной системы приближается к максимуму Таким образом, 
максимуму термодинамической вероятности соответствует равновесное 
состояние системы.

Статистическая термодинамика обосновывает второе начало тер
модинамики. Из постулатов статистической термодинамики второе 
начало получаем как следствие.

§ 56. Энтропня и вероятность

Для необратимых процессов, протекающих в изолированных 
системах, энтропия и термодинамическая вероятность растут и до
стигают максимального значения при установлении в системе рав
новесного состояния. Таким образом, между энтропией и термоди
намической вероятностью существует зависимость, которую Больц
ман в общей форме выразил уравнением

S - Д Г ) .  (IV, 3)
Рассмотрим две термодинамические системы, характеризующиеся 

энтропиями Si  и S2 и вероятностями и Wz, и составим из них 
одну общую систему, энтропия и вероятность которой выражаются 
величинами S и W.



Энтропия общей системы складывается из энтропий отдельных 
частей, образующих эту систему:

S = S 1 + S 2. (IV, 4)
Вероятность сложного события равна произведению вероятностей 
этих событий:

W (IV, 5) 
Для всей системы и двух ее частей из уравнения (IV, 3) следует:

S - / ( n  Ь г Ч Ш  (IV ,6)
Между энтропией и вероятностью согласно (IV, 4) — (IV, 6) существует 
следующая зависимость:

S - f ( W ) - k \ n W ,  (IV, 7)
где k — постоянная, одинаковая для всех систем.

Действительно, согласно (IV, 7)

5=/г1пй^; и 52=А In Û 2. (IV, 8)
Подставляя в соотношение (IV, 5) (IV, 8), имеем

S-A lnflP jlF J-ifeln fl^  +  ftlnfl^. (IV, 9)

С учетом уравнений (IV, 8) для S ± и S 2 получим соотношение (IV, 4), 
что и доказывает правильность уравнения (IV, 7).

Докажем далее, что в уравнении (IV, 7)
k =  R j N  а ,

где R  — универсальная газовая постоянная; Л'д — число Авогадро. 
Рассмотрим изменение энтропии A S=S2 — Sj при изотермном рас
ширении одного моля идеального газа от объема v /n  (первое со
стояние) до о (второе состояние), где п — целое число. С точки 
зрения классической термодинамики в соответствии с уравнением 
(II, 121) имеем

AS =  ,ftln —---- R  In п. (IV, 10)
v/n

С точки зрения статистической термодинамики изменение энтро
пии при изменении термодинамической вероятности от до W2 в 
соответствии с (IV, 7) равно

Д5=А1п W2 — k In Wx. (IV, 11)

Пусть n — число ячеек, на которое разбит объем и, в котором 
находится один моль газа. В соответствии с (IV, 1) в первом со 
стоянии W1-= 1 , так как все частицы находятся в одной ячейке 
Во втором состоянии, где частицы равномерно распределены по всем 
ячейкам и термодинамическая вероятность имеет наибольшее значе
ние, W 2 =  Wm. Из (IV, 11) получаем

AS =  k \ n W m. (IV, 12)



Подставляя в (IV, 12) значение Wm из уравнения (IV, 2), имеем 

AS =  k l n N \  — t e l n | -  j l . (IV, 13)

Используя приближенное уравнение Стирлинга, справедливое 
для больших чисел N,

ln N \  =  N \ n N  — N, (IV, 14)
получим

AS =  WVa In п. (IV, 15)
Из сравнения формул (IV, 15) и (IV, 10) имеем

tf =  fc/VA и fe =  — . (IV, 16)
Л'а

Таким образом доказывается справедливость уравнения
S =  £lnR7, (IV, 17)

где k — постоянная Больцмана.
Соотношение (IV, 17), полученное Больцманом, является основ

ным уравнением статистической термодинамики. Это уравнение свя
зывает основную функцию второго начала классической термоди
намики — энтропию — с основной величиной статистической термо
динамики— термодинамической вероятностью. Уравнение (IV, 17) 
позволяет объяснить статистический характер второго начала тер
модинамики и вывести второе начало термодинамики как следствие 
постулатов статистической термодинамики.

Б. ОПРЕДЕЛЕНИЕ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ ФУНКЦИЙ

§ 57. Сумма по состояниям

Рассмотрим изолированную систему, в которой содержится один 
моль идеального газа. Пусть Nx, N %, N 3 . . . ,  и т. д. молекул газа 
имеют энергии е 1 ,  е2, е3 и т. д. Полагаем, что энергия отдель
ных молекул может принимать только дискретные значения. В изо
лированной системе общее число молекул и их энергия (внутренняя 
энергия системы) являются величинами постоянными:

^ = 2 ^ , = const; t/ =  2A^e£. =  const. (IV, 18)
При термодинамическом равновесии система находится в наи

более вероятном состоянии. Для изолированной системы термоди
намическая вероятность W и энтропия 5  имеют максимальные зна
чения.

Выведем закон распределения частиц идеального газа по энер
гиям при равновесном состоянии системы. Подставляя значение W 
из (IV, 1) в (IV, 17), с учетом (IV, 14) получим



Считая N t переменной величиной, продифференцируем уравне
ние (IV ,19) и приравняем нулю:

d S ----- *2(lnJV, +  l ) d t y - 0 .  (IV, 20)
Полагая, что JV, — большое число, вместо (IV, 20) можно на

писать:
— ± d S = * ' £ l n N idNi =  0. (IV, 21)

k

Для изолированной системы согласно уравнениям (IV, 18) (счи
тая ei постоянными величинами) имеем:

« W -S d fy -O , (IV, 22)
d U - 2 e , d N t -  0. (IV, 23)

Значения jV;, которые обращают S  в максимум, определяются 
совместным решением уравнений (IV, 21) — (IV, 23). Используя метод 
произвольных множителей Лагранжа, умножим уравнение (IV, 22) 
на А,, (IV, 23) на v и сложим все три уравнения:

2  (In N, +  1 +  ve,) Щ  =  0. (I V, 24)
Уравнение (IV, 24) справедливо только в том случае, если коэф

фициенты при d N t равны нулю, так как числа частиц Л/, могут 
произвольно изменяться. Таким-образом,

In Л'; +  A,-f ve, =  0, (IV, 25)
отсюда

yV(. = e - V ~ V£'. (IV, 26)
Подставляя (IV, 26) в (IV, 18), получим значение постоянной А,:

е ~ х~ ,  (IV, 27)

где Q — сумма по состояниям;

Q =  2 < T ve'. (IV, 28)
Подставляя уравнение (IV, 27) в (IV, 26) и в (IV, 18), получим

A/, =  -y < T VE'; In N j =  In ---- vEjj (IV, 29)

^ - 2 v -V8'. (IV, 30)

Подставляя значения N t и in /V, из (IV, 23) в (IV, 10) и учиты
вая выражения (IV, 28) и (IV, 30), получим после несложных пре
образований

S =  k N \ n Q  +  kvU.  (IV, 31)
Для термодинамически равновесной системы при v  =  const спра

ведливо равенство



откуда
in dU dS 1 dU . . . .  qo4a S = ----- или ------- ----------- . (IV, o2)

T  dv T  dv

Из уравнений (IV, 28) и (IV', 31) с учетом (IV, 30) находим

----------Q-U.  (IV, 33)
dv N

Из уравнения (IV, 28) с учетом (IV, 33) получим после некоторых 
преобразований

— —  kv  — . (IV, 34)
dv dv

Из сравнения формул (IV, 32) и (IV, 34) имеем

v = J p  (IV, 35)

Подставляя значение v из (IV, 35) в (IV, 28)—(IV, 31), получим 
для суммы по состояниям

Q - 2 * " " ;  ( I V - Зб )

для распределения молекул по энергиям Максвелла — Больцмана
е.

N t - ^ e  (IV, 37)

для внутренней энергии
е/

£/“ 2 ^ “ ; (IV, 38)

для энтропии
S  =  k N \ n Q  +  - y .  (IV, 39)

Некоторые состояния молекул могут иметь столь близкие энергии, 
что их практически невозможно различить и можно считать совпа
дающими. Эти состояния объединяют в группы; число состояний в 
группе называют статистическим весом g t. Статистический вес может 
рассматриваться как вероятность состояния с энергией ег. Его назы
вают также вырожденностью энергетического уровня. Для вычис
ления термодинамической вероятности W  вместо уравнения (IV, 1) 
получаем

-------- ---------- (IV, 40)
s ' &2 Ь " NxWal . . .1Л/„1 4

п вместо (IV, 37) и (IV, 36) имеем

(IV, 41)

Q =  ' L g , e - ^ lkT. (IV, 42)
155



Сумма по состояниям Q является безразмерной величиной. 
Значение Q зависит от молекулярного веса вещества, объема, тем
пературы и характера движения молекул (момента инерции молекул, 
частоты собственных колебаний атомов в молекуле и др.). В случае 
неидеальных систем Q зависит также от межмолекулярных рас
стояний и межмолекулярных сил. Сумма по состояниям играет 
большую роль в статистической термодинамике, так как она связы
вает между собой микроскопические свойства отдельных молекул, 
т. е. дискретные уровни энергий, моменты инерции, дипольные 
моменты и т. п. с макроскопическими свойствами вещества, т. е. 
с внутренней энергией, энтропией, теплоемкостями и т. п.

Примем, что энергия молекулы аддитивно складывается из от
дельных видов энергии, т. е. отдельные формы движения независимы. 
Для решения большинства задач ограничиваются обычно четырьмя 
видами энергии. Полная энергия молекулы к, равна сумме энергий 
поступательного еп, вращательного ев, колебательного ек и элек
тронного еэ движения:

е/ =  еп +  ев +  ек +  еэ. (IV, 43)
Каждому виду движения молекулы можно приписать свой ста

тистический вес. Общий статистический вес молекулы равен
gi =  g s ' g K- g 3, (IV, 44)

где g B, g K, — статистические веса соответственно вращательного, 
колебательного и электронного движения молекулы. Статистический 
вес поступательного движения равен единице.

Вероятность каждого состояния в сумме по состояниям в соот
ветствии с уравнениями (IV, 42)—(IV, 44) определяется как произ
ведение вероятностей:

__ _________^п. __ S.  __ _________ h.
g .e »r = £ нт Яв(, kT gKe kT g3g кт ( IV , 45 )

Для получения суммы по состояниям нужно члены уравнения (IV, 45) 
сложить по всем значениям еп, еа, ек и еэ:

e n е к е э
v  V  v  V ---------------------------------------------- ------------------ -

Я =  кГ g Be кТ £ ие кТ g*e кГ. (IV, 46)

Но сумма произведений равна произведению сумм, поэтому
Q -Q i Q.GkO,, (IV, 47)

=  *г ; (IV, 48)

ек *4

и ; С кТ, (IV, 49)

Qп. QB> Qk и Qs — суммы по состояниям, связанные с поступа
тельным, вращательным, колебательным и электронным движением
15b



молекул. Три последних вида движения молекулы принято объеди
нять общим названием «внутренние» движения молекулы.

Зависимость термодинамических функций от суммы по состояниям.
Получим выражения для ряда термодинамических функций одно

го моля идеального газа через суммы по состояниям. Из уравнения 
(IV, 39) с учетом (II, 140) для изохорного потенциала имеем

F - U  — T S =  - R T \ n Q ,  (IV, 50)
где R =  k N д.

Подставляя (IV, 50) в (II, 157), получим уравнение для энтропии:

Подставляя (IV, 50) и (IV, 51) в (II, 139), получим выражение 
для внутренней энергии:

U =  F +  T S  =  R T * (  а1п g-) . (IV, 52)
\  дТ /и

Подставляя уравнение (IV, 52) в (II, 34), получим выражение 
для мольной теплоемкости при постоянном объеме:

<IV'53)
Подставляя значение F  и S из (IV, 50) в уравнение (II, 157), по

лучим для давления:

(,v’54>
Подставляя (IV, 52) и (IV, 54) в (II, 19), получим выражения 

для энтальпии и теплоемкости Ср [см. уравнение (II, 34)];

H =  U +  p v  =  R T 2 ( d lnQ ) + R T I  д1пЛ - \  , (IV, 55)
\ дТ Jv \  д In v }т

c H ^ l -  ( , v ' 56 )р

Подставляя значения F и р  из (IV, 50) и (IV, 54) в уравнение 
(II, 139), получим выражение для изобарного потенциала:

G =  F + p v ------R T  In Q +  R T  ( 4 ^ - )  • (IV, 57)
\  о  In у  J t

Учитывая, что для одного моля идеального газа p v ^ R T  и что 
1пе=1, получим из (IV, 57) соотношение

G =  F + R T =  — R T  In Q*. (IV, 58)
где

Q * = A - (IV, 59)
e

Из сравнения (IV,.57) и (IV, 58) получаем для идеального газа:

( 4 ^ )  - Ь  (IV, 60)\  д In v !т



Таким образом, при помощи уравнений (IV, 50)—(IV, 57) выве
дена зависимость ряда термодинамических функций от сумм по 
состояниям. Чтобы рассчитать методом статистической термодинамики 
термодинамическую функцию, нужно вычислить ее части, соответст
вующие разным видам движения молекул. Из (IV. 47) следует, что

In Q =  1п <2П +  In QB-ь In QK +  In Q3 (IV, 61)

d l n Q  _ dlnQn | d l n Q a  d i n  Qh d In f e  g£\
л т  д т  а т  * \ 9 /дТ дТ дТ дТ дТ

Подставляя значения In Q из (IV, 61), например, в уравнение 
(IV, 50), получпм

Ғ = Ғ П +  ҒЪ +  ҒК+ Ғ Э, (IV, 63)
где

Fn- - R T  In Qni FB- - . R T l n Q t ; (IV, 64)
Ғк------RT In QK; F3= — R T  In Q,. (IV, 65)

Для других термодинамических функций получается аналогичный 
результат, т. е.

* = * п +  *в +  *к + *э =  2 * ‘-; (IV, 66)
* i= /(ln  Qi), (IV, 67)

где х  — любая термодинамическая функция одного моля вещества; 
Х[ — любая термодинамическая функция, обусловленная данным ви
дом движения молекулы; Q£ — сумма по состояниям, обусловленная 
данным видом движения молекулы (поступательного, вращательного, 
колебательного или электронного).

§ 58. Термодинамические функции газов, 
обусловленные поступательным и электронным, движением

Выведем уравнение для суммы по состояниям Q„, обусловленной 
поступательным движением. При свободном перемещении частицы 
ее энергия еп является кинетической:

<lv’ 68>
Атомы и молекулы обладают корпускулярно-волновой природой, 

к ним приложимо уравнение де-Бройля:
,  /: k .............. .^ --------- ; m v — - ,  (IV, оу;

mv А*

отсюда

е = —̂ —, (IV, 70)п 2 т\ г v . /
где m — масса частицы; h — постоянная Планка; "к — длина волны. 
Если частица движется на прямолинейном участке длиной /, то по



законам волновой механики при свободном линейном движении 
половина волны должна укладываться целое число раз па отрезке /:

Ь - — , (IV, 71)п
где п — целое число.

Подставляя в (IV, 70) равенство (IV, 71), получим

~ г = ап*> (IV, 72)
где

а ------(IV, 73)
8т£ 7 7 а ’

Подставляя уравнение (IV, 72) в (IV, 36), имеем

Q n . i - S e - "". (IV, 74)
П= I

где Qn. I — сумма по состояниям, обусловленная поступательным 
движением частицы в одномерном пространстве на отрезке I.

Заменяя приближенно суммирование интегрированием, вместо 
(IV, 74) с учетом (IV, 73) можно написать:

Qn , =  Г e ~ anldn =  —  (— ) ' i2 =  - ^ nmkT)— 1 (IV, 75)
о 2 \  а /  h

Если частица движется в замкнутом пространстве, представляющем 
собой объем одной ячейки, то

v = U yL.
При этом для частицы массой т

Q n *  =  ( Q n .  , ) Э =  ( 2 " m k T ) * l * V '  ( I V >  7 6 )
hr

Если учитывать переходы молекул из одной ячейки в другую, 
то в выражении для суммы по состояниям (IV, 76) в числителе 
появится дополнительный множитель е = 2,718. Тогда

(2nMkT)V2vue
Qn=  Qn* e = - ---------(IV, 77)

h3N 5A' 2

(М — молекулярный вес газа; о,м — мольный объем). Отсюда

In Qn =  Л +  In Л4 Н— In 7 +  1п v M, (IV, 78)

где

Л =  1п <2я*)3 / ,е ------0,1646, (IV, 79)
h*N5*

где k =  1,38054-10-23 дж-epach1; ft =  6,6256 • 10-34 дж-сек; N& =  
=  6,02252-102s кмоль—1.



Выведем уравнение для суммы по состояниям, обусловленной 
электронным движением в молекуле. Энергию электронов в молекуле 
можно представить *в виде двух слагаемых:

еэ =  ео.э +  еэ> (IV, 80)

где е0,э — нулевая энергия электронов, т. е. энергия электронов в 
невозбужденной молекуле при абсолютном нуле. Нулевая энергия 
электронов е0, э не может быть определена из опыта. В соответствии 
с уравнением (IV, 49) сумма по состояниям, обусловленная элект
ронным движением, запишется так:

<2э = 2 ^ - е^ г . ( I V > 8 1 )

где g 9 =  g 0, g lt g 2 . . .  — статистические веса электронов на разных 
электронных уровнях (число подуровней с равной или почти равной 
энергией).

Подставляя значение еэ из уравнения (IV, 80) в (IV, 81), получим

Q3= e ~ e°-3/kTQa (IV, 82)
и

£ - 2 * « * _ b A 7 -ffo  +  f f i* 'e,/*r +  . . . .  (IV, 83)

где Q'3 — эффективная сумма по состояниям, обусловленная элек
тронным движением (без учета энергии электронов в невозбужденной 
молекуле).

Поскольку энергии е', е^,. . .  сравнительно велики, можно при
температурах ниже 2000° С с допустимой погрешностью пренебречь
вторым и последующими членами ряда в (IV, 83).

е N е U
Заменяя ■ п' 3 =  А ° ’ а- = — получим из уравнений (IV, 82) 

kT NAkT RT

и (IV, 83) соотношения:

<2э =  Яо; Q3 =  R0e ~ U°-*/RT; (IV, 84)

In Q3=  - ^ + Ь ^ о .  (IV. 85)
К i

где Uo, э — нулевая рнутренняя энергия электронов одного моля 
идеального газа при абсолютном нуле.

Статистический вес электронов g 0 на нормальном невозбужденном 
уровне молекулы для большого числа двухатомных газов равен 
единице (g0^ l )>  Для молекулярного кислорода g 0= 3  и т. д.

Сумму по состояниям, обусловленную электронным движением 
молекул, принято включать в сумму по состояниям, связанную с 
поступательным движением:

э =  QnQs-



При этом из равенств (IV, 78) и (IV, 85) получаем

1п(?п,э — 1пфп + 1п@э = А + —-1пУИ hi Г + In Ум ■+- 1п --- ——;
2 2 R T

(IV, 86)

w  87>
Подставляя значения соответствующих величин из уравнений 

(IV, 86) и (IV, 87) в (IV, 51)—(IV, 53), (IV, 55)—(IV, 57), получим 
выражения для термодинамических функций, обусловленных посту
пательным и электронным движением молекул в идеальном газе 
(H0t3 =  Uj .  э при Т =0):

U n- U 0. 3 =  ̂ - R T ;  H n - H 0. 3~ R T ;  (IV, 88)

^ -(т Н -т *  с- - ( т Н -т *  (IV'89)
Gn я 0. э Ғд —  ^ о . э  ^  =

=  /? ( - 7 ,8 6 2 2 - - 5 -  In M —  In Г +  In p — In g^j; (IV, 90)

Sn =  -  -  Я ( - у  In M +  -j- In Г -  In p  +10,3622 +  In go),

(IV, 91)
где мольный объем vM идеального газа в (IV, 86) выражен через 
давление v M =  R T /p ,  откуда

1пи/И =  9,0258 + In Т  — In р, (IV, 92)
где =  м31кмоль; [р] =  н/м2.

Q ^
Функции п ° ' 3 и -■ п' 3 в выражении (IV, 90) соответст

венно называются приведенным изобарным и приведенным изохор- 
ным потенциалами поступательного движения.

Термодинамические функции в уравнениях (IV, 88)—(IV, 91) 
представляют собой полные термодинамические функции для одно
атомного идеального газа, так как у атомов имеются только дви
жения поступательное и электронное.

§ 59. Термодинамические функции газов, 
обусловленные вращательным движением молекул

Молекулы двух- и многоатомных газов совершают не только 
поступательное движение, но они также вращаются, атомы в них 
колеблются, а при высоких возбуждениях наблюдаются электронные 
переходы.



Рассмотрим вращательное движение двухатомной несимметричной 
молекулы типа НС1, причем полагаем, что молекула является жест
ким ротатором, т. е. размеры ее постоянны. Энергия вращения е„ 
такой молекулы определяется по уравнению

Л® . * . 4 4  /Т1 т ПП\
бл ‘!/

где i — вращательное квантовое число, принимающее значение 0, 1 ,
2, 3 , . . . ;  I  — момент инерции молекулы. Для двухатомной молекулы 
/  =  цг2, где (х — приведенная масса молекулы; г  — среднее расстояние 
между атомами.

Статистический вес вращательного движения молекулы g B при 
данном вращательном квантовом числе г, как следует из квантовой 
механики, равен

г , - 2t- + l. (IV, 93а)
Подставляя в уравнение (IV, 48) значения ев и g a из (IV, 93) 

и (IV, 93а) и приближенно заменяя суммирование интегрированием, 
получаем выражение для суммы по состояниям, обусловленной 
вращательным движением несимметричной двухатомной молекулы;

Г° (<+1)
<?„=) ( 2 i+ l )e  **'lkT d i = ^ - k-  /. (IV, 94)

о Л2
Для симметричных двух- и многоатомных молекул нужно учи

тывать наличие симметрии в строении, из-за чего часть энергетических 
уровней выпадает. Поэтому в уравнение (IV, O'!) ^"сд:;тсп т::::лс 
симметрии а, равное числу неразличимых состояний, получающихся 
при вращении молекулы на 360,° Например, для симметричных 
молекул 0 2, С 02, С2Н2 <j =  2, так как при вращении на 360° вокруг 
их оси симметрии они два раза принимают одинаковое положение; 
для пирамидальных молекул NH3, AsCl3 и других а = 3 , так как 
при вращении молекул вокруг оси симметрии их пространственное 
положение будет повторяться через каждые 120 ;̂ для правильной 
тетраэдрической молекулы СН4 и =12, так как вращение вокруг 
каждой из четырех осей тетраэдра дает три совпадающих положения. 
Для многоатомных молекул учитывают также различие моментов 
инерции I вокруг трех координатных осей. Тайим образом, для сим
метричных двухатомных молекул (С12, 0„, Н.2 и др.) уравнение 
(IV, 94) принимает вид (а =  2)

(I V - 9 5 >

Для линейных многоатомных молекул с осевой симметрией (С02, 
С2Н2, HCN и др.)

(IV, 9G)
а 1г

Для тетраэдрических молекул (СС14, СН4 и др.)



/ в, Icy i \  (IV, 98)

i-де IА, 1В, / с — моменты инерции молекулы относительно трех коор
динатных осей.

Получим выражение для термодинамических функций, обуслов
ленных вращением молекул.

Подставляя в уравнение (IV, 52) значение Qa из (IV, 94), (IV, 95) 
или (IV, 96), получим для внутренней энергии вращательного дви
жения для линейных молекул

U в =  Н в — R T . (IV, 99)

В уравнении (IV, 99) так как в (IV, 55) согласно выра
жениям (IV, 96)—(IV, 98)

(din QB/dlnu)r =  0.
Подставляя в уравнение (IV, 51) значения QB из (IV, 96) и 

(IV, 98), получим равенства для энтропии вращательного движения 
для двухатомных и линейных многоатомных молекул:

S B =  R ( l n T + l n I  — Inа + 105,5) [дж/моль• град] (IV, 100) 

и для многоатомных нелинейных молекул:

S B= R  In Т  +  - i-  In (Ia!bIc) — In ст +158,9^ \дж]моль ■ град].

(IV, 101)

Для приведенного изобарного и изохорного потенциалов, обус
ловленных вращательным движением, из (IV, 50) и (IV, 56) получаем

- ^  =  ̂ = - t f l n Q a. (IV, 102)

§ 60. Термодинамические функции газов, обусловленные
колебательным движением и другими видами движения молекул

Термодинамические свойства газов, обусловленные колебательным 
движением, рассчитываются следующим образом. Колебательное 
движение двухатомной молекулы рассматривается как движение 
гармонического осциллятора, энергия которого определяется по 
уравнению

ек= ( и + у ) И .  (IV, 103)

где v  — колебательное квантовое число, принимающее значение 0, 
1 , 2, 3 ,. .; v0 — собственная частота колебаний гармонического 
осциллятора. Из уравнения (IV, 103) видно, что при квантовом чис
ле и =  0 остается некоторая минимальная колебательная энергия.



Это означает, что при абсолютном нуле в молекуле совершаются 
колебательные движения. Энергия колебательного движения равна

ек =  £о, к +  ек! е0, к = -^-/iv0; ек' =w/iv0, (IV, 104)

где ео, к — нулевая энергия колебательного движения; ек =  вк — ео ,к; 
ек определяется из спектральных данных.

Учитывая, что у большинства молекул статистический вес всех 
колебательных уровней равен единице (£к= 1 )> получим из уравнений 
(IV, 48), (IV, 49) и (IV, 104) соотношения:

=  8о . к + Е к )/* г =  е- « о . к / ^ д ^  (1Vi 105)

И
, , Лу0 .0

QK =  2 e - < V =  (IV, 106)
V

где 0 =  /ivq/k  — характеристическая температура; QK — сумма по со
стояниям; Q'K — эффективная сумма по состояниям, обусловленная 
колебательным движением молекулы.

Учитывая, что при х  <  1 сумма геометрической прогрессии

1 +  Х +  Х 2 +  Х3 +  • • • ,
1 — X

___ 0_

ПОЛУЧИМ ИЯ ( I V  1 0 6 1  П Р И  Ж =  й  г

<?;----------l n < ? ; = - l n ( l - e - e/r) (IV, 107)1 _ е- б / г

a In q k

д Т  Jo Т 2 ев/т _  t 

Учитывая, что
е 0 ,к  Л,А ® 0.К  и  ,к

(IV, 108)

kT N A kT  RT  

получим из (IV, 105), (IV, 107) и (IV, 108) соотношения

av, Ю9)

(-тйггН  (,Ул10>
где Uo ,к — внутренняя энергия гармонического осциллятора при 
абсолютном нуле.



Энтальпия и внутренняя энергия, обусловленная колебательным

согласно (IV, 110) равна нулю. Поэтому также U o, k =  H o, k-
Для теплоемкости гармонического осциллятора получим уравнение

е

Подставляя уравнения (IV, 109), (IV, 107) и (IV, 110) в (IV, 50) 
и (IV, 57), получим выражение для приведенного изобарного и изо
хорного потенциалов колебательного движения гармонического ос
циллятора:

Для энтропии из уравнений (IV, 51) и (IV, 107)—(IV, 110) получим 
соотношение

Уравнения (IV, 111)—(IV, 114) выражают термодинамические 
функции колебательного движения двухатомных молекул в идеальном 
газе.

Для многоатомной молекулы, состоящей из п атомов, число 
колебательных степеней свободы т  определяется для линейной 
молекулы по уравнению

Многоатомную молекулу рассматривают как совокупность гармо
нических осцилляторов с характеристическими температурами 01( 6.,,
03, . . . ,  0т . Поэтому и сумма по состояниям колебательного дви
жения многоатомной молекулы определяется уравнением

суммирование производится по всем колебательным степеням свободы 
молекулы.

получим

(IV, 111)

движением, равны между собой, так как производная

(IV, 113)

(IV, 114)

т =  Зя — 5
и для нелинейной

т  =  3л  —  6 .

т т

о ; -2 в*-2]
1 (IV, 115)



Соответственно для термодинамических функций колебательного 
движения многоатомных молекул вместо уравнений (IV, 111) — 
(IV, 114) получим выражения:

20/Г -  1
и к — и к. о = н к — Н п . « = я  ; 0V , 116)

ш

S
GK я̂ о,к = к̂ _ t/0.K = /?  ^ ln ( t _ е-е /г ); (IV, 118)

m  m

5 К=  -  R  ^  In (1 -  <Г 9/r) +  R  ^  (I v > 119)

Кроме перечисленных видов движения молекулы, в некоторых 
случаях приходится еще учитывать дополнительные эффекты: внут
реннее вращение, эффект изотопии и др.

В некоторых сложных молекулах нужно принимать во внимание 
вращение одной группы атомов относительно другой. Внутреннее 
вращение может быть свободным, когда оно не связано с преодо
лением энергетических барьеров, и заторможенным. Свободное внут-
п т н м  o n o m o m m  р z Z Z " " ~ I . I Z Z Z ~ Z T l  Г . р ; ;  H O u iO u i , »  д и н ш ш ш с л ы ш А  вра
щательных степеней свободы. Расчет заторможенного внутреннего 
ппящения более сложен.

Изотопный состав вещества (эффект изотопии) влияет на расчеты 
энтропии и изобарного или изохорного потенциалов, так как при 
смешении изотопов нужно принимать во внимание энтропию сме
шения изотопов. Эффект изотопии нужно учитывать, например, при 
расчете процессов разделения и перераспределения изотопов.

§ 61. Константы равновесия химических реакций

Рассмотрим гипотетическую реакцию, протекающую между газами 
при р =  1 атм  и абсолютном нуле. Обозначим через A U о изменение 
внутренней энергии и через Д#о — изменение энтальпии. Энтальпия 
одного моля идеального газа определяется по уравнению

И — 11 -L от. _  Г I DTI 1 — О , -- v_/ 1\ Л

При абсолютном нуле

£/о =  Яо и AU°0 =  AH°0. (IV, 120)
Разделив левую и правую части равенства 

ДС° =  Д С ° -  ДЯо +  Д#о



AG° ,  M  АН„
7 = Л ( — +  (IV , 121)

Зависимость между стандартным изобарным потенциалом AG° 
химической реакции и константой равновесия Қр описывается урав
нением

1 д  0 °
R т

In К р= - - ^ ~ .  (IV, 122)

Подставляя значение AG°/T  из уравнения (IV, 121) в (IV, 122), 
получим

u , * , —  - L
С ° - Я 0 ) +  АН0

г  , ■ т  ( I '' '-  123)

Для расчета константы равновесия К р необходимо иметь значе
ния приведенного изобарного потенциала (G° — Но)/Т  при разных 
температурах для всех веществ, участвующих в реакции, и тепло
вой эффект реакции ДЯГ при абсолютном нуле.

Приведенный стандартный изобарный потенциал данного газа 
разен сумме приведенных стандартных изобарных потенциалов по
ступательного (вместе с электронным), вращательного и колебатель
ного движения молекул *, вычисленных по (IV, 90), (IV, 102) и 
(IV, 118):

° ° ~ ~ Но -  Сп~ Я°’э- +  %  +  — ----- R \ n Q nQ'3QBQ'K.т т т т
(IV 124)

Изменение энтальпии ЛЯо рассматриваемой реакции может быть 
вычислено несколькими способами: 1 ) по опытному значению Қ р 
для данной реакции и по известным значениям (G° — Н°0) / Т  для 
всех реагентов при данной температуре [см. уравнение (IV, 123)]; 
2) по изменению энтальпии ДНт реакции при температуре Г и по 
значениям Нт — Но для всех реагентов:

д я ; = д я ; - д ( я ; - я 0 ) ,  (iv,i25)
где АНт определяют при 298° К по стандартным теплотам образо
вания. Значение Нт — Н 0 вычисляют суммированием поступатель
ной, вращательной и колебательной энтальпий, определенных по 
уравнениям (IV, 88), (IV, 99) и (IV, 116):

m

я; -  Н о ч и *  -  н;.э) + н : + (н :~  я ; .„ ь -? - /гг+ ^ /г  о/ге ^.

(IV, 126)

* При расчете константы равновесия химической реакции спин ядра и эффект 
изотопии не учитываются.



Точность расчетов констант равновесия при помощи статистиче
ской термодинамики выше, чем при помощи классической термоди
намики. Это объясняется тем, что приведенные изобарные потен
циалы при разных температурах определяются по спектральным 
данным с высокой точностью.

Константу равновесия Қ р реакции для идеальных газов можно 
выразить непосредственно через суммы по состояниям. Подставляя 
значение G из уравнения (IV, 58) в (IV, 122), получим

1п/С„-Д1п<г*. (IV, 127)
Подставляя выражения для Q3 и QK из уравнений (IV, 82) и 

(IV, 105) в (IV, 47) и учитывая соотношение (IV, 59), получим

Q* =  Q'.e «г ,  (IV, 128)

Q. =  Qii.Qb^kQs и U o =  U o. 3 +  U o.k, (IV, 129)
где U q — нулевая энергия молекулы.

Подставляя значение-Q* из уравнения (IV, 128) в (IV, 127) и учи
тывая соотношение (IV, 120), получим

1пЯр= Д 1 п < ? ; - ^ .  (IV, 130)

Для химической реакции
aA +  bB^J I L + e E  

выражение (iv , i 50) дли плтиаиТш рас::с”сс"5! ппимрт пил

> П' V IП ’ \е ЛЯ°
y е RT (IV, 131)

р (в;АГ(«;в)*

§ 62. Статистика Бозе — Эйнштейна и Ферми — Дирака

Согласно статистике Больцмана для идеального газа

Nt=— — ---- , (IV , 132)
1 гЛкТ

X е
где Я.=Л^А/Q ; Q — сумма по состояниям, которая является функцией массы части
цы, мольного объема газа и температуры. При этом

k<^eei/kT (IV , 133)
Принятое в классической статистике представление о разяичимост;: частиц 

является эмпирическим допущением, которое оправдывается опытом при примене
нии ее к идеальным газам. Применение статистики Больцмана к фотонному н 
электронному газам приводит к ряду несоответствий между теорией и опытными 
данными *. Д ля правильного решения задачи о распределении энергии излучения 
раскаленного тела по участкам его спектра Бозе и Эйнштейн применили к фотон
ному газу другой способ подсчета микросостояний, в основу которого положили

* Фотонный газ — это поток лучистой энергии. Электронный газ — это элек
троны в металлах.



представление о неразличимости частиц фотонного газа. По статистике Бозе — 
Эйнштейна, обмен местами двух фотонов между двумя фазовыми ячейками не 
дает нового микросостояния. Эта статистика приводит к другому уравнению для 
функции распределения фотонов по энергиям:

где gi — статистический вес; е ,= е 0, е1( ег, . . .  — энергии частиц: X' — функция 
массы частицы, мольного объема газа и температуры (функция X' отличается от 
X в уравнении (IV , 132)).

Статистике Бозе — Эйнштейна подчиняются частицы, подобные фотонам, кото
рые имеют спин, равный единице, или другому целому числу. В этой статистике 
распределение отличается преобладанием частиц с малой энергией; с увеличением 
энергии £{ наблюдается резкое уменьшение числа частиц Nt. Если выполняется 
условие

Х'<̂ег°1кТ, (IV , 135)
где е0 — минимальное значение энергии частицы (при 7’= 0 ) , то из формулы 
(IV , 134) получаем

ЛГ,=А/g te~Ri/kT. (IV , 136)
Если имеется один моль газа, то ZNi=NA. Подставляя в это соотношение 

уравнение (IV , 136) и учитывая (IV , 42), получим

Из (IV , 137) и (IV , 136) получим закон распределения Больцмана. Таким об
разом, при выполнении условия (IV , 135), которое справедливо для идеального 
газа, статистика Бозе — Эйнштейна дает те же результаты, что и статистика 
Больцмана. Д ля  фотонов можно написать условие Х'^>ег^кт . Поэтому для фо
тонного газа (излучения) нужно применять статистику Бозе — Эйнштейна.

Ферми и Дирак предложили статистику для частиц, подобных электронам, 
которые подчиняются принципу Паули и обладают спином + 1 /2  или — 1/2. 
По статистике Ферми — Дирака, функция распределения электронов в электронном 
газе имеет вид

где X’  — функция массы частицы, мольного объема электронного газа в  темпера
туры. При выполнении условия (IV , 135) статистика Ферми — Дирака приводит 
к тому же закону распределения частиц по энергиям, что и статистика Больц
мана.

Для электронов в металлах справедливо условие

обратное условию (IV , 135). Поэтому к электронному газу в металлах необходимо 
применять статистику Ферми — Дирака.

(IV, 134)

(IV , 137)

Nt= g> (IV , 138)

Г » е е“**г ,
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ФАЗОВОЕ РАВНОВЕСИЕ

А. ОСНОВНОЙ ЗАКОН ФАЗОВОГО РАВНОВЕСИЯ 
УРАВНЕНИЕ КЛАПЕЙРОНА — КЛАУЗИУСА.

ОДНОКОМПОНЕНТНЫЕ СИСТЕМЫ

§ 63. Основные понятия и определения.
Условие равновесия компонента в двух фазах гетерогенной системы

Система, состоящая из нескольких фаз, называется гетерогенной. 
Фазой называется совокупность гомогенных частей системы, одина
ковых по составу, химически V1 и физическим свойствам и отграни
ченных от других частей поверхностью. Жидкие и твердые фазы 
называются конденсированными. Равновесие в системе, состоящей 
из нескольких фаз, называется гетерогенным или фазовым.

Вещество, которое может быть выделено из системы и сущест
вовать вне ее, азывается составной частью или компонентом 
системы. Например, в водном растворе хлорида натрия Н20  и NaCI 
представляют собой компоненты.

Если в равновесной системе протекают реакции, то количества 
компонентов зависят друг от друга, и состав фаз можно определить 
по концентрациям не всех, а лишь части веществ. Наименьшее 
число компонентов, через которое выражается состав любой фазы, 
называется числом независимых компонентов данной системы. Число 
независимых компонентов равняется общему числу компонентов 
равновесной системы минус число уравнений, связывающих концент
рации этих компонентов.

В смеси, состоящей из газообразных водорода, гелия и аргона, 
между которыми нет химического взаимодействия, число независи
мых компонентов равно числу компонентов, т. е. трем. В равновесной 
системе, образованной из произвольных количеств СаС03, СаО и С02, число независимых компонентов может быть меньше трех, так как 
при определенной температуре возможна реакция

СаС03 (т) =  СаО (т)+С 02 (г)

в ходе которой устанавливается равновесие. При этом состав любой 
фазы может быть выражен двумя компонентами, так как число не
зависимых компонентов равно 3 — 1 = 2, где 3 — число компонентов; 
1 — число связывающих их уравнений.



Константа равновесия этой гетерогенной реакции К р= р с о,, где  
Рсог — давление С02 в газовой фазе. Поэтому содержание С02 
в газовой фазе при данной температуре — постоянная величина и 
С 02 не является независимым компонентом. Если известны исходные 
массы СаС03(т) и СаО(т), температура и объем системы, то коли
чество образовавшегося С02(г) и его давление в газовой фазе может 
быть вычислено.

Если трехкомпонентная система, состоящая из NH4C1, NH3 и 
MCI, образована разложением NH4CI

NH4C l(T )^N H 5(r) + HCl(r) (а)
то произведение концентраций NH3(r) и НС1 (г) в газовой фазе 
согласно закону действия масс будет величина постоянная:

[NHsJ[H C l]-K ,. (V, 1)
Кроме того, концентрации HCI и NH3 равны между собой

[NH3] =  [HC1] (V, 2)
В этой системе — один независимый компонент. Если известно 

количество исходного NH4C1 (т), температура и объем системы, то 
количество компонентов NH3(t) и НС1(г) может быть определено по 
уравнениям (V, 1) и (V, 2). Число независимых компонентов равно
3 — 2 =  1 , где 3 — число компонентов, 2 — число связывающих их 
уравнений.

Получим условие равновесия компонента в двух фазах. Общее 
условие равновесия в любой системе, выраженное через химические 
потенциалы компонентов, имеет вид

2 f > A = 0 -
Пусть в многокомпонентной равновесной системе компонент 1 пере
ходит из фазы а в фазу р. Тогда изменения числа молей dnt всех 
компонентов, кроме первого, равны нулю и

+  (V, 3)

Если обозначить d n \ a) = — d n  (так как dn  молей компонента 1 ухо
дят из фазы а), то dn\V>=-dn.  Следовательно, —n.(1u>d/i +  fx(1f>,dn=0. 
Отсюда =
В общем случае для t'-ro компонента будем иметь*

Ц<а) =  ц!Р) (V, 4)
и

dn<a) =  dn<P\ (V, 5)

* При изменении внешних условий (р или Т) на бесконечно малую величину 
химические потенциалы компонента также изменятся на бесконечно малую вели
чину и условие равновесия в этих новых условиях запишется так:

nJa )+dn{a)= n j B)+ d ( i | |1).

Учитывая соотношение (V. 4), получим (V, 5).



Таким образом, условием равновесия в гетерогенной системе 
является равенство химических потенциалов или равенство диффе
ренциалов химических потенциалов каждого компонента во всех 
фазах системы.

Условие самопроизвольного перехода i-го компонента из фазы а 
в фазу 0:

ц<а ) > ц .)Р); d| i ( a ) > d , ( V , 6 )

Условие гетерогенного равновесия между двумя конденсирован
ными фазами может быть также выражено через парциальные лету
чести насыщенного пара компонента. Если фазы а и р  являются 
конденсированными и каждая из них находится в равновесии 
с парообразной фазой (п), то согласно уравнению (V, 4) имеем

(*{«) =  (!<“ •">; n p j - f i t e - " ) .  (V, 7)

Если конденсированные фазы а и Р находятся в равновесии, то 
справедливо также соотношение (V, 5). Из (V, 7) и (V, 4) получаем

|А(а,п)= ц(0,п)> (V, 8)

С учетом (II, 177), заменяя химический потенциал через лету
честь, из (V, 8) получаем

fx* +  R T  In /*а>= ji* +  R T  In /<Р>,

отсюда
fl0’-//"». (V, 9)

Если пары подчиняются законам идеальных газов, то парциаль
ные летучести можно заменить парциальными давлениями:

p!a) =  p(p) (V, 10)

Таким образом, условием фазового равновесия для данного ком
понента в гетерогенной системе может служить равенство парциаль
ных давлений (летучестей) насыщенного пара этого компонента над 
всеми фазами.

Если равновесие для i - го компонента в гетерогенной системе, 
состоящей из двух фаз, отсутствует, го условие самопроизвольного 
перехода «'-го компонента из фазы а в фазу f) в соответствии с фор
мулами (V, 6) и (II, 177) может быть выражено

/Ja)>/}*”. (V, П)

или для идеального пара



§ 64. Основной закон фазового равновесия.
Уравнение Клапейрона — Клаузиуса

Основной закон фазового равновесия, часто называемый правилом 
фаз Гиббса, является одним из важных применений второго начала 
термодинамики к изучению превращений в гетерогенных системах, 
в которых возможны как переходы веществ из одной фазы в другую 
(агрегатные превращения, растворение твердых веществ, перераспре
деление твердого вещества между двумя растворителями и др.), так 
и химические реакции.

Пусть система состоит из Ф фаз и содержит К независимых ком
понентов, которые присутствуют во всех фазах. В равновесной си
стеме температура и давление, а также химические потенциалы 
каждого компонента во всех фазах одинаковы.

Состояние каждой фазы определяется температурой, давлением 
и концентрациями всех независимых компонентов. Для определе
ния состава любой фазы, содержащей К независимых компонентов, 
достаточно указать содержание (К — 1) независимых компонен
тов. Для описания состояния Ф фаз системы требуется Ф( К— 1) 
переменных по составу й две переменные по температуре и давле
нию, следовательно, всего Ф(К — 1) +  2 переменных. Но не все эти 
переменные являются независимыми друг от друга, так как при 
равновесии распределение каждого компонента между различными 
фазами должно удовлетворять условию равенства его химических 
потенциалов во всех фазах.

Обозначим индексами 1 , 2, 3, . . . ,  К — значения химических по
тенциалов, соответствующих компонентам 1 , 2, 3, . . . ,  К; индекса 
ми (1), (2), (3), . . . ,  (Ф) — принадлежность их к соответствующим 
фазам. Можно составить следующее число уравнений:

|д.t1 > =  jlx(j2); р,(|1) =  ц,(13>; 11 =  |х4,4>; . . . ,  [х̂ 1 > = (хс1ф), т. е. (Ф — 1) уравнений

=  цу> =  |л<23>; =  . . .  (х̂ 1 > =  т. е. (Ф — 1) уравнений

) =  ̂ (к3); (Ак ) =  !Лк т- е- (ф — 0  уравнений
Общее число полученных уравнений составит (Ф — 1) К. Эти 

уравнения связывают химические потенциалы компонентов и, сле
довательно, уменьшают число независимых переменных, характери
зующих систему, на (Ф — 1) К.

Обозначив через С число независимых переменных или число 
степеней свободы, получим

С =  Ф(К — 1) +  2 — (Ф -  1)К
или

С =  К - Ф  +  2. (V, 13)

Соотношение (V, 13) называется основным законом фазового рав
новесия или уравнением Гиббса: число степеней свободы равновес
ной термодинамической системы, на которую влияют только темпе-



ратура и давление, равно числу независимых компонентов системы 
минус число фаз плюс два.

Число степеней свободы характеризует вариантность системы, 
т. е. число независимых переменных (давление, температура и кон
центрация компонентов), которые можно изменять в некоторых 
пределах так, чтобы число и природа фаз оставались прежними.

Из основного закона фазового равновесия следует, что число 
степеней свободы возрастает с увеличением числа компонентов и 
уменьшается при росте числа фаз. При С = 0  в равновесии нахо
дится наибольшее число фаз для данной системы.

При классификации систем их принято разделять по числу фаз 
на однофазные, двухфазные и т. д., по числу компонентов — на 
однокомпонентные, двухкомпонентные, трехкомпонентные и т. д.; 
по числу степеней свободы — на безвариантные (С=0), одновариант
ные (С=1), двухвариантные (С=2), трехвариантные (С=3) и т. д.

Если на равновесие в системе, кроме температуры и давления, 
могут влиять другие внешние факторы, например, электрические и 
магнитные поля, поле тяготения и т. п., то в уравнении (V, 13) 
число внешних факторов будет больше двух. Обозначив через п 
число внешних факторов, влияющих на равновесие в данной систе
ме, получим

С = К — Ф +  п. (V, 14)

С другой стороны, в некоторых системах изменения давления или 
температуры практически не влияют на равновесие. Так, небольшое 
изменение давления не влияет на равновесие в конденсированных 
системах. При этом число степеней свободы уменьшается на еди
ницу и уравнение (V, 14) приобретает вид

С = К  — Ф  +  1. (V, 15)

Равновесие чистого вещества в двух фазах однокомпонентной си- ч,/ 
стемы. Рассмотрим закономерности, связанные с превращением од
ной фазы чистого вещества в другую. Сюда можно отнести плавле
ние, испарение, кипение, возгонку и переход твердого тела из од
ной полиморфной модификации в другую. На основе соотношения 
(II, 149) (для обратимых процессов) и уравнения (II, 166) можно на
писать выражения для химического потенциала (одного моля) чисто
го вещества в первой и второй фазах:

фj.<l ) =  -S< ')dT +  'J')dp,
(V, 16)

dH<2>-------S ^ d T + v ^ d p .

При равновесии между фазами выполняется условие ф .(1) =  ф .|2) 
и из уравнения (V ,16) получаем

=  (V, 17)
Av dT

где AS=S<2> — SCI; Ди =  ц(2> _  yd).



Для обратимых изотермных переходов AS =  L/T,  где L — теплота 
фазового перехода; Т  — температура фазового перехода. Подставляя 
значение AS в (V, 17), получим выражение

—  , (V, 18)
dT ТAv v '

назызаемое уравнением Клапейрона — Клаузиуса.
Рассмотрим сначала применение уравнения Клапейрона — Клау

зиуса к переходу между конденсированными фазами. Для этого 
(V, 18) перепишем в таком виде:

‘2 - — -. (V, 19)dp L

Для процесса плавления в уравнении (V, 19) d T / d p — изменение 
температуры плавления при изменении давления на единицу; Т  — 
температура плавления, °К; L — теплота плавления; Ди=иж— vr — 
изменение объема в процессе плавления.

Знак производной dT /dp  зависит от знака изменения объема 
при плавлении. Если До^>0 и рж> у т, то d T / d p > 0 .  Если при плав
лении объем жидкой фазы больше твердой, то с увеличением давле
ния температура плавления повышается. Если Ди<^0, то с увели
чением давления температура плавления понижается. Таким свой
ством обладает только небольшое число веществ: вода, висмут и 
некоторые другие.

Учитывая сравнительно слабую зависимость температуры пере
хода между конденсированными фазами от давления, можно 
паписать:

^  =  — . (V, 20)
АР L

Для процессов испарения и сублимации уравнение Клапейрона — 
Клаузиуса (V, 19) удобно представить в другом виде. Учитывая, что 
и„ >  иж, приращение объема

До=ип — иж (V, 21)

можно считать практически равным объему пара и заменить 
Д у уп. Для моля идеального пара или газа

v ^ - R T J p .  (V, 22)

С учетом соотношений (V, 21) и (V, 22) уравнение (V, 20) прини
мает вид

^ -----— , (V, 23)
dT RT*

где L — мольная теплота испарения.
Поскольку L, R, Т  всегда положительны, то производная 

d l n p / d T  также всегда положительна, т. е. с ростом температуры 
давление насыщенного пара над жидкостью всегда увеличивается.



В узком интервале температур можно принять приближенно вели
чину L постоянной; при этом интегрирование выражения (V, 23) дает

18'’- с - 5 1 Г Т '  (V’ 24>
где С — констянтя интегрирования.

Из уравнения (V, 24) видно, что зависимость lg р от 1/Т имеет 
линейный характер. По тангенсу угла наклона прямой на графике 
в координатах l g p — l / Т  можно вычислить теплоту испарения (или 
сублимации).

Интегрируя (V, 23) в пределах от рг до р2 и соответственно от 
Т г до Т2, получим

lg -£ -------------Ъ ~ т' , (V 25)* Pi 2,3r т2тх y ’
При интегрировании уравнения (V, 23) в широком интервале 

температур величину L нельзя считать постоянной.
Подставляя выражение (11,75) в (V, 23) и интегрируя, получим 

уравнение для вычисления давления насыщенного пара над жид
костью в широком интервале температур:

1 [ 2,ЗАа lgT + —  АЬТ +  —  АсТ2 +l g P = 2 ,3  R

+  - A d T 3 +  2 A c - ------- -  +  /
12 Г а Т

6

(V, 26)

где I — постоянная интегрирования, которая называется химической 
постоянной; В — постоянная интегрирования.

§ 65. Однокомпонентные гетерогенные системы.
Диаграмма состояния воды

В однокомпонентных системах фазы состоят из одного вещества 
в различных агрегатных состояниях. Если вещество может давать 
различные кристаллические модификации, то каждая из них являет
ся особой фазой. Так, вода образует шесть различных модификаций 
льда, сера кристаллизуется в ромбической и моноклинической фор
мах, существует белое и серое олово, известен белый, фиолетовый 
и черный фосфор. Каждая модификация устойчива в определенном 
интервале температуры и давления. Согласно (V, 13) при К =1 чис
ло степеней свободы будет

С =  3 — Ф. (V, 27)
Таким образом, число равновесных фаз не может быть больше 

трех, т. с. могут существовать системы: однофазные, двухфазные и 
трехфазные.

Диаграмма, выражающая зависимость состояния системы и фа
зовых равновесий в ней от внешних условий или от ее состава, 
называется диаграммой состояния или фазовой диаграммой; строит
ся она по опытным данным.

На рис. 27 приведена диаграмма состояния воды в области сред
них давлений. Три кривые разбивают диаграмму на поля, каждое



из которых отвечает одному из агрегатных состояний воды — пару, 
жидкости и льду. Кривые отвечают равновесию между соответст
вующими двумя фазами. Кривая ОС характеризует зависимость 
давления насыщенного пара жидкой воды от температуры и назы
вается кривой испарения; кривая ОВ — зависимость температуры 
замерзания воды от внешнего давления и 
называется кривой плавления; кри- р 
вая О А — зависимость давления насыщен
ного пара льда от температуры и назы
вается кривой возгонки. Точка О выра
жает условия одновременного равновесия 
между паром, льдом и жидкой водой.

Для однофазной области, обозначен
ной, например, точкой /, число степеней 
свободы С = 3 —1 = 2 . Это означает, что в 
известных пределах можно изменять не
зависимо температуру и давление и это 
не вызовет изменения числа и вида фаз 
системы.

В точке 2 на кривой ОС число степе- ' 
ней свободы С = 3 —2 =  1. Это указывает 
на возможность произвольного изменения или температуры, или 
давления. При этом вторая переменная должна изменяться в со
ответствии с первой согласно уравнению Клапейрона — Клаузиуса. 
Кривая ОС описывается уравнением Клапейрона — Клаузиуса (V, 23) 
для процесса испарения. Кривая ОВ отвечает уравнению (V, 19) 
для процесса плавления, а кривая ОА, характеризующая процесс 
возгонки льда, может быть также описана уравнением (V, 23). 
Кривая OD определяет давление насыщенного пара над переохлаж
денной водой. Такое состояние неустойчиво, так как пере
охлажденная вода всегда обладает большим давлением пара, т. е. 
большим химическим потенциалом, чем лед при той же температуре 
[см. уравнение (V, 12)]. Переохлажденная вода находится в 
метастабильном равновесии с паром. При внесении в такую 
воду нескольких кристалликов льда произойдет быстрое замерза
ние ее.

В точке О в равновесии сосуществуют три фазы и число степе
ней свободы С = 3 —3 =  0, т. е. система безвариантна. Это означает, 
что фазы воды могут находиться в равновесии только при опреде
ленных условиях: р =  4,579 мм рт. ст.  и < =  0,0076° С. При атмо
сферном давлении лед тает при 0° С, т. е. при более низкой темпе
ратуре, чем в тройной точке. Это объясняется тем, что кривая рав
новесного сосуществования воды и льда наклонена влево и удель
ный объем льда больше, чем воды. Поэтому в соответствии с урав
нением (V, 19) при давлении 760 мм рт. ст.  температура плавле
ния льда ниже, чем при давлении 4,579 мм рт.  ст. в тройной точ
ке (см. рис. 27); при этом система двухфазная, так как под давле
нием больше 4,579 мм. рт. ст. парообразная фаза существовать 
не может.

27. Диаграмма со- 
1 ния воды при сред

них давлениях



Если к системе в тройной точке подводить тепло, то оно будет 
расходоваться на плавление льда, но ни температура, ни давление 
пара не изменятся до тех пор, пока в системе сосуществуют три 
фазы, так как С = 0. Когда же весь лед расплавится, то останутся 
две равновесные фазы: жидкость' и пар; система становится одно- 
варнакпний (С=1) и при дальнейшем нагревании процесс пойдет в 
соответствии с кривой испарения ОС. Охлаждение системы в трой

ной точке вызовет образо
вание льда, и пока вся 
вода не превратится в 
лед, температура и дав
ление пара будут оста
ваться постоянными; при 
дальнейшем охлаждении 
системы, когда останутся 
только две фазы (лед и 
пар), система станет одно
вариантной и процесс кон
денсации пара пойдет в 
соответствии с кривой ОА.

На рис. 28 представле
на диаграмма состояния 
воды при высоких давле
ниях. Лед имеет шесть мо
дификаций I—VII *. Наи

меньшей плотностью обладает обычный лед I, устойчивый при не
высоких давлениях; его плотность меньше плотности воды, что следует 
из уравнения Клапейрона — Клаузиуса (V, 19), так как кривая равно
весия лед I — жидкая вода наклонена влево, т. е. с повышением дав
ления температура его плавления понижается. Обычный лед обладает 
очень рыхлой кристаллической структурой, но при высоких давле
ниях он переходит в более плотные кристаллические модификации. 
Лед II находится в равновесии только с твердыми фазами I, III, V, 
остальные же модификации льда — в равновесии как с твердыми 
фазами, так и с водой. Модификации льдов III—VII обладают 
большей плотностью, чем жидкая вода; поэтому их кривые плавле
ния в соответствии с уравнением (V, 23) имеют на диаграмме на
клон вправо. Плотность льда VI при 0°С почти в 1,5 раза больше, 
чем льда I.

В рассмотренной диаграмме имеется семь тройных точек, отве
чающих безвариантным системам. Каждой из них соответствуют 
определенные температура и давление.

§ 66. Моно- и энантиотропные фазовые переходы
Если твердое вещество может образовывать несколько кристал

лических полиморфных модификаций, то на диаграмме состояний

Рис. 28. Диаграмма состояния воды при вы
соких давлениях

* Ранее предполагалось существование модификации лед IV , которая в даль
нейшем не подтпепдилась.



р — Т  следует различать моно- и энантиотропные фазовые переходы 
между ними (рис. 29).

Э н а н т и о т р о п н ы е  п р е в р а щ е н и я . Полиморфное превращение, когда 
данная кристаллическая модификация при изменении внешних усло
вий, например температуры, переходит в другую модификацию и 
при восстановлении прежних условий возвращается в первоначаль
ную форму, называется энантиотропным превращением. При этсм 
температура взаимного перехода (точка О) обеих полиморфных моди
фикаций расположена ниже их температур плавления (точки 0 3 и 0 4 
на рис. 29, а). Кривая равновесия жидкость — пар СС' расположена 
выше точки О пересечения кривых АА' и В В ’ равновесия соответст
венно а- и p-полиморфных модификаций с паром (см. рис. 29, о).

Рис. 29. Диаграмма состояния однокомпонентной системы с энантнотроп- 
ными (а) и монотропными (б) фазовыми превращениями

В интервале температур, соответствующих точкам Л и О на рис. 29, а, 
более устойчива a -модификация, так как давление пара на участ
ке АО ниже, чем на участке ВО. В интервале температур между 
точками О и 0 4 более устойчивой является ^-модификация, которой 
соответствует кривая ВВ' Между точками 0 4 и С' устойчивой явля
ется жидкая фаза (кривая СС’). Участки кривых, расположенные 
выше кривой AOOtC', соответствуют неустойчивым метастабильным 
равновесным состояниям (отрезки ВО, ОА', С04, 0 4В'). При повыше
нии температуры выше t0 более устойчивой будет Р-модификация 
и a -модификация переходит в P-модификацию. При понижении тем
пературы ниже t0 происходит обратный переход.

Полиморфное превращение, когда самопроизвольный переход од
ной метастабильной модификации в другую возможен, а обратный 
самопроизвольный переход неосуществим, называется монотропным 
превращением. При этом точка взаимного перехода обеих полиморф
ных модификаций расположена выше температуры их плавления
О, и 0 2 (рис. 29,6).

Кривая равновесия жидкость — пар DD’ расположена ниже 
точки О пересечения кривых А А  и ВВ' равновесия двух поли
морфных модификаций с паром. На участке кривой АОх устойчива



«-модификация, так как в интервале температур tА — 0̂i давление 
пара p-модификации (кривая ВВ') и жидкости (кривая DD') выше, 
чем a -модификации (кривая АА'). На участке кривой OxD'  устой
чивым является жидкое состояние. р-Модификация при всех тем
пературах между точками В  и 0 2 неустойчива, так как давление 
пара этой модификации на участке В 0 2 выше давления пара с-мо- 
дификации на участке АА" при одинаковых температурах. Поэтому 
метастабильная Р-модификация превращается в устойчивую а-моди-

фикацию. Обратный процесс невоз- 
/  можен, так как в точке Ог происхо

дит плавление устойчивой а-модифи- 
ка'ции при температуре ниже темпе
ратуры равновесия t0 обеих модифи
каций.

Примером энантиотропного пре
вращения может служить переход 
ромбической серы в моноклиническую 
и обратно. Если ромбическую серу Sp 
нагревать, то выше 95,4° С она будет 
превращаться в моноклиническую 
серу S,,; при 95,4° С обе формы на- 

^ ^оС ходятся в равновесии. Сера может 
находиться в четырех фазах: парооб- 

Рис. 30. Диаграмма состояния серы разной, жидкой и двух кристалли
ческих, условия существования кото

рых приведены на диаграмме состояния серы, изображенной на 
рис. 30. На диаграмме имеются четыре области Sp, SM, S* и Sn, отвеча
ющие устойчивому существованию четырех фаз серы. На диаграмме 
имеются четыре тройные точки. В точке А при 95,4° С ромбическая 
сера Sp превращается в моноклиническую серу SM. Эта точка отвечает 
безвариантному равновесию трех фаз: двух твердых (Sp и SM) и од
ной газообразной и называется точкой превращения. В точке С при 
120° С моноклиническая сера плавится; здесь осуществляется без- 
вариантное равновесие трех фаз серы: жидкой, твердой SM и паро
образной. В точке В в равновесии с жидкой серой 8Ж находятся 
две ее кристаллические модификации. В точке О сосуществуют пе
регретая ромбическая сера (кривая ОВ), переохлажденная жидкая 
сера (кривая ОС) и пар (кривая АО), давление которого выше дав
ления пара, равновесного с моноклинической серой (кривая АС). Т а
кой пар будет пересыщенным относительно пара, равновесною с SM. 
В точке 0  три неустойчивые фазы образуют метастабильпую, мало
устойчивую систему.

Кривая АВ  показывает, как изменяется температура превраще
ния S p ^ S ^ , с изменением давления. Кривая СВ характеризует изме
нение температуры плавления SM с изменением давления: с повы
шением давления температура плавления SM увеличивается и поэто
му кривая СВ имеет наклон вправо. Из уравнения (V, 19) Клапей
р о н а-К л ау зи у са  следует, что для процесса плавления величина Av  
положительна, т. е. удельный объем жидкой серы больше удельно



го объема SM. Кривые DA, АС и CF характеризуют равновесия 
Sp — Sn, SM — Sn и S M —  S„.

Кривые АО, ОС и ОВ относятся к метастабильным равновесиям. 
При давлении больше 1288 атм сера ромбическая превращается 
при нагревании в жидкую фазу, минуя фазу SM, которая является 
устойчивой только в области ABC.

Примером монотропного превращения служит бензофенон 
(С6Н5)СО, диаграмма состояния которого представлена на рис. 31. 
У бензофенона a -модификация, пла
вящ аяся при 25° С, всегда метаста- 
бильна и может самопроизвольно пре
вращаться только в ^-модификацию, 
плавящуюся при 48° С, но не обрат
но. Кривая АС характеризует равно
весие между a -модификацией и па
ром; кривая B D — равновесие между 
^-модификацией и паром. Обе моди
фикации при атмосферном давлении 
плавятся соответственно в точках С 
и D.

Давление пара a -модификации во 
всей области существования ее кри
сталлов выше давления пара р-моди- 
фикацнн. Поэтому самопроизвольное 
превращение возможно лишь в на
правлении от а- к ^-модификации. При фазовых переходах сначала 
образуется менее устойчивая модификация, т. е процесс идет по 
ступеням (правило ступеней Оствальда). В рассматриваемом случае 
при переохлаждении жидкого бензофенона до температуры tt (точ
ка Е ; давление пара р£) из него сначала выделяются кристаллы ме- 
тастабильной a -фазы (точка Л; давление пара рА), которые затем 
при дальнейшем охлаждении переходят в кристаллы P-фазы (точка В\ 
давление пара рв ).

Б . ДИАГРАММЫ СОСТОЯНИЯ ДВУХКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМ

§ 67 . Ф и з и к о -х и м и ч е с к и й  а н а л и з .
Т е р м и ч е с к и й  а н а л и з

Изучение многокомпонентных систем, образующих несколько 
фаз, производится при помощи физико-химического анализа.

В основе физико-химического анализа лежит изучение зависи
мости состава системы (или других параметров состояния: темпе
ратуры, давления) от ее физических свойств (плотности, вязкости, 
электропроводности и др.). Найденные из опыта зависимости изо
бражаются в виде диаграмм состояния состав — свойство. Д ля  
двухкомпонентных систем свойства откладываю тся' обычно на оси 
ординат, а состав — на оси абсцисс.

Рис. 31. Диаграмма монотропных 
превращений бензофенона



Изучение диаграмм состояния позволяет выяснить характер взаи
модействия компонентов системы, а также судить о химическом со
ставе и границах существования фаз и др.

Исследование диаграмм основано на принципах непрерывности 
и соответствия, введенных в химию Н. С. Курнаковым. Согласно 
принципу непрерывности при непрерывном изменении параметров, 
определяющих состояние системы (давление, температура, концент
рация), свойства ее отдельных фаз изменяются также непрерывно 
до тех пор, пока не изменится число или характер ее фаз. При 
появлении новых или исчезновении существующих фаз свойства си
стемы изменяются скачком.

а &

Рис. 32. Построение по кривым охлаждения диа- 
гпямми плавкости двухкомпонентной системы

Согласно принципу соответствия каждой фазе или каждому ком
плексу равновесных фаз соответствует на диаграмме определенный 
геометрический образ.

Физико-химический анализ является наиболее общим методом 
исследования превращения веществ и широко применяется в химии 
и химической технологии. Он получил широкое распространение 
при изучении гетерогенных систем в металлургии, технологии си
ликатов, галургии, при перегонках жидкостных смесей, минерало
гии и других рбластях науки и техники.

Одним из наиболее распространенных видов физико-химического 
анализа является|/термический анализ, который представляет сово
купность экспериментальных методов определения температуры, 
при которой в равновесной системе изменяется число фаз. На рис. 32 
показан способ построения диаграммы состояния (диаграммы плав
кости) при помощи термического анализа. На рис. 32, а представ
лены кривые охлаждения расплавов или растворов различного со
става. По кривым охлаждения построена диаграмма состояния двух
компонентной системы (рис. 32, б). К основным типам диаграмм со
стояния двухкомпонентных конденсированных систем относятся диа
граммы с эвтектикой, с конгруэнтно и инконгруэнтно плавящими



ся химическими соединениями, с ограниченной и неограниченной 
растворимостью в твердой и жидкой фазах.

Из основного закона равновесия фаз Гиббса следует, что для 
двухкомпонентной системы с конденсированными фазами при по
стоянном давлении число степеней свободы в соответствии с урав
нением (V, 15) при К = 2  равно

С =  3 - Ф .  (V, 28)
При этом число равновесных фаз не может быть больше Ф =  3 

(при С =  0), а число степеней свободы не может быть больше С =  2 
(при Ф = 1 ). Переменными являются температура и состав фаз.

§ 68. Системы с эвтек+нкой

Одним из основных типов диаграмм состояния двухкомпонент
ных конденсированных систем является диаграмма состояния с эв
тектикой, приведенная на рис. 33, а. Такую диаграмму состояния

Рис. 33. Диаграмма состояния спаемы  с эвтектикой

дают компоненты А и В, которые в твердом виде не образуют меж
ду собой химического соединения или твердого раствора. Диаграм
ма состояния рассматривается для расплава. Все сказанное о ней 
справедливо также для раствора.

Температуры плавления чистых компонентов А и В отмечены 
точками tA и tB. Кривая tA Е соответствует составу расплава; каж
дая точка на ней характеризует равновесие расплава с кристаллами 
вещества А, т. е. показывает растворимость вещества А в расплаве 
при данной температуре. Кривая h  Е  указывает состав расплава, 
который при соответствующей температуре находится в равновесии 
с кристаллами вещества В; каждая точка на кривой tRE отражает 
растворимость вещества В в расплаве. Кривые tA Е  и /в Е  называют
ся линиями ликвидуса.

Точка Е пересечения кривых tA E  и taE  показывает температуру 
и состаи расплава, который одновременно находится в равновесии 
с кристаллами вещества А и вещества В. Точка Е называется эвтек
тической точкой. Расплав, соответствующий точке Е,  называется



эвтектическим расплавом, а температура tE называется эвтектической 
температурой. Смесь кристаллов веществ А и В, которая одновре
менно выпадает при температуре /е , называется твердой эвтектикой. 
Твердая эвтектика состоит из двух твердых фаз (кристаллов А и В).

Каждая точка на прямой FG показывает состав системы, со
стоящий из расплава (точка Е), и двух твердых фаз: кристаллов 
А и В. Линия FG называется эвтектической прямой или линией 
солидуса. Ниже этой прямой ж идкая фаза отсутствует.

Линиями ликвидуса tAE  и Etв и солидуса FG диаграмма де
лится на четыре площади (рис. 33, а). Площадь выше линии ликви
дуса tA E t s —одна фаза (расплав). Остальные три площади: tA FE— 
расплав +  кристаллы A; tR GE — расплав +  кристаллы В; .AFGB — 
смесь кристаллов А и В .,

Рассмотрим процесс охлаждения расплава, заданного фигуратив
ной точкой М  на диаграмме (см. рис. 33, а). Фигуративной точкой 
называется любая точка на диаграмме, характеризующая темпера
туру и состав системы в целом.

В точке М  имеем двухвариантную систему Ф = 1  и С = 3 — 1 = 2 , 
т. е. можно менять произвольно температуру и состав расплава 
(в определенных пределах), не меняя числа фаз.

При понижении температуры до точки а0 (точнее до температу
ры немного ниже точки а0) начинается выпадение первых кристал
лов вещества А. При этом Ф =  2 и С =  3—2 = 1 ,  т. е. имеем одно
вариантную систему. Это значит, что можно менять произвольно 
только температуру, а состав расплава при каждой температуре 
определяется кривой tA E.

При дальнейшем охлаждении системы продолжается понижение 
температуры и выпадение кристаллов А из расплава. В результате 
расплав обогащается компонентом В. В фигуративной точке Ь0 си
стема продолжает оставаться двухфазной одновариантной. Д ля  
определения состава расплава проводим через точку Ь0 горизонталь
ную 'линию ЬгЬг, которая называется коннодой. По точкам Ь2 и 
определяют температуру и состав равновесных (сопряженных) фаз: 
точка Ьг — состав твердой фазы (кристаллы А)\ точка Ьх — состав 
расплава

Кривая охлаждения на рис. 3 3 ,6  в интервале температур меж
ду точками а и d  опускается более полого, чем на участке Ма. Это 
объясняется тем, что при кристаллизации вещества А из расплава 
выделяется теплота, которая замедляет падение температуры При 
дальнейшем охлаждении температура понижается до эвтектической 
температуры tE (см. рис. 33, а) и система достигает фигуративной 
точки rf0. При этом состав расплава в точке Е  становится эвтекти
ческим и начинается выпадение твердой эвтектики, т.^е. смеси кри
сталлов А и В.

В точке d0 (после выпадения первых кристаллов В) находятся в 
равновесии три фазы: одна жидкая и две твердые (Ф =  3) и число 
степеней свободы равно С =  3—3 = 0 , т. е. в точке d0 имеется безва- 
риантная трехфазная двухкомпонентная система. Значение С — 0 по
казывает, что три данные фазы могут находиться в равновесии толь



ко при вполне определенных условиях, когда температура равна 
эвтектической температуре tE, а раствор имеет эвтектический состав 
(точка Е). Ни температуру, ни состав расплава нельзя менять про
извольно, не меняя числа фаз. Согласно закону фазового равнове
сия Гиббса кристаллизация эвтектики из раствора должна проис
ходить при постоянной температуре. Кроме того, соотношение масс 
кристаллов А и В в выпадающей эвтектике должно быть таким же, 
как и весовое содержание веществ А и В в расплаве эвтек
тического состава. На кривой охлаждения (см. рис. 33,6) 
выпадение твердой эвтектики представлено прямой dd'. 
В связи с тем, что кристаллы А и В при кристаллизации твердой 
эвтектики выпадают одновременно и 
у  них нет условий для роста, твер
дая эвтектика имеет мелкокристал
лическое строение. Застывший рас
плав состава е0 (при температуре 
ниже tE) состоит из сравнительно 
крупных кристаллов А, которые вы
падали в интервале температур 
между точками а0 и d0, и мелко
кристаллической смеси кристаллов 
А и В в твердой эвтектической смеси. 
у 'П роц есс кристаллизации в фигу

ративной точке d0 при температуре 
tE заканчивается полным застыванием 
жидкого расплава. После исчезнове
ния в системе жидкой фазы остаются 
две твердые фазы (кристаллы А и 
В; Ф = 2 ); число степеней свободы 
становится равным С =  3—2 =  1. Это означает, что температура может 
меняться произвольно, так как состав фаз перестал быть перемен
ным (имеются две твердые фазы из чистых веществ А и В). 
В точке е0 продолжается охлаждение двух твердых фаз (С =1).

Линия, показывающая изменение состава жидкой фазы от нача
ла процесса охлаждения расплава до ее исчезновения, называется 
путем кристаллизации. На рис. 33, а путь кристаллизации при 
охлаждении расплава М  изображается кривой Ma0btE.

На рис. 34 представлена диаграмма состояния системы Н20  — 
КС1 с эвтектикой. При 0°С  растворимость КС1 в воде 21,9% (точ
ка а). При 180° С и I атм  насыщенный раствор КС1, содержащий 
43,3% соли, закипает, поэтому дальнейший ход кривой ЕаВ  обры
вается.

При смешении льда (или снега) с кристаллами КС1 лед начи
нает таять, соль растворяется в воде и при достаточном количестве 
льда и соли образуется трехфазная система, состоящая из льда, 
кристаллов КС1 и раствора КС1. В трехфазной системе число сте
пеней свободы равно С = 3 —3 = 0 . Таким образом, три фазы могут 
существовать при эвтектической температуре— 11,1 °jG и составе 
раствора 19,8% КС1. Поэтому пока в системе имеются три фазы, в

Рис. 34. Диаграмма состояния 
системы вода — хлорид калия



равновесной смеси поддерживается температура — 11,1е С. На этом 
принципе основано применение холодильных смесей.

§ 69 . С и с т е м ы  с к о н г р у э н т н о  н  и н к о н г р у э н т н о  п л а в я щ и м и с я  
х и м и ч е с к и м и  с о е д и н е н и я м и . П р а в и л о  р ы ч а г а

Если компоненты А и В могут образовать твердое химическое 
соединение АВ, плавящееся без разложения, т. е. конгруэнтно, то 
на диаграмме состояния, приведенной на рис. 35, кривая ликвидуса

образует максимум в точке С, 
когда состав кристаллической фа
зы совпадает с составом жидкой 
фазы *. По обе стороны от нее на
ходятся эвтектики Е и £ , .  Если 
состав системы находится между 
чистым компонентом А и химиче
ским соединением АВ, то при эвтек
тической температуре расплав 
состава хе сосуществует с кри
сталлами А и АВ. Если состав 
системы лежит между химическим 
соединением АВ и компонентом
В, то при температуре, соответст
вующей эвтектической точке Е х, 
расплав состава Хе , сосуществует 
с кристаллами АВ и В. Таким 
образом, рассматриваемая диаграм

ма состояния представляет собой сочетание двух диагра'мм состояния 
с эвтектикой А —АВ и АВ—В.

Рассмотрим процесс охлаждения расплава, заданного фигура
тивной точкой М  и отвечающего составу конгруэнтно плавящегося 
химического соединения АВ.
При этом составе число неза
висимых компонентов равно еди
нице, так как система может 
быть образована из одного хи
мического соединения АВ. При 
температуре tc из расплава вы
падают кристаллы АВ (Ф =  2) 
и число степеней свободы 
С =  1 +  2 — 1 = 0 , т. е. система 
Оезвармаптна и кристаллизует
ся при постоянной температуре.

Твердое химическое соедине
ние постоянного состава — это 
одна фаза, одна кристаллическая 
решетка, в которой частицы ком

* В общем случае состав твердого химического соединения может быть А ^В „
В дальнейшем химическое соединение будет обозначаться АВ.

Рис. 36. Диаграмма состояния систе
мы медь — магний

Рис. 35. Диаграмма состояния си
стемы с химическим соединением, 

плавящимся конгруэнтно



понентов правильно чередуются, причем соотношение между компо
нентами в кристаллической решетке повсюду одно и то же.

На рис. 36 приведена диаграмма состояния системы магний — 
медь с двумя конгруэнтно плавящимися соединениями, на которой 
имеются два максимума на кривой ликвидуса. Максимум при 570° С 
отвечает соединению CuMg2, а максимум при 797° С — соединению 
Cu;Mg. Диаграмму этой системы можно представить в виде диаграмм 
состояния с эвтектикой для трех систем: Си—Cu2Mg; Cu2Mg—CuMg2; 
СиМд2—Mg.

Р ис. 37. Диаграмма состояния системы с химическим соединением, 
плавящимся инконгруэнтно

Диаграмма состояния двухкомпонентной системы, на которой 
компоненты А и В могут образовать соединение АВ, плавящееся 
инконгруэнтно, т. е. с разложением, приведена на рис. 37. Инкон
груэнтно плавящееся химическое соединение АВ устойчиво только 
ниже температуры tc . Поэтому при малейшем повышении температуры 
выше tc это твердое соединение распадается и образуются две фазы: 
кристаллы компонента В и расплав состава х  (точка С).

При охлаждении расплава состава М  в точке а0, находящейся 
на линии ликвидуса СВ, начнется выделение кристаллов компо
нента В. В интервале температур между точками а0 и Ь0 система 
является двухфазной и одновариантной: С =  3 — 2 = 1 .

В точке Ь() при температуре tc начинается и продолжается кри
сталлизация соединения АВ, состав которого соответствуетх2 (точка D). 
При этом в равновесии находятся три фазы: расплав, кристаллы АВ 
п В; причем число степеней свободы равно нулю: С =  3 — 3 = 0 , что 
указывает на постоянство температуры tc, состава раствора х  (точка С) 
и состава химического соединения х.2 (точка D).



Чтобы состав расплава не изменялся, одновременно с кристал
лизацией АВ ранее выпавшие кристаллы В должны растворяться, 
поддерживая постоянным содержание компонента В в расплаве. 
Точка С называется перитектикой (или переходной), температура 
(с — перитектической температурой и расплав >— перитектическим 
расплавом. В перитектической точке, тяк же как и б эвтектической 
точке, в равновесии находятся расплав и две твердые фазы. Однако 
процессы при охлаждении трехфазной системы существенно разли
чаются. В эвтектической точке одновременно выпадают две твердые 
фазы, а в перитектической точке одна твердая фаза выпадает, 
а другая растворяется. На кривой охлаждения при перитектической 
температуре наблюдается горизонтальный участок (линия ЬЬ' на 
рис. 37, б).

Процесс охлаждения в точке Ь0 (рис. 37, а) заканчивается рас
творением всех ранее выпавших кристаллов В. Остается двухфазная 
система, состоящая из расплава и кристаллов АВ. Число степеней 
свободы С = 3  — 2 = 1 .  Температура при охлаждении двухфазной 
системы понижается и из расплава выпадают кристаллы АВ. При 
этом каждой температуре соответствует определенный состав расплавя 
(кривая СЕ). Дальнейшее охлаждение расплава (фигуративные точки 
/ 0, d0, е0) описывается диаграммой состояния А —АВ с эвтектикой.

Диаграмма состояния позволяет не только определить число 
равновесных фаз и~ их состав, по и соотношение между массами 
различных фаз при помощи так называемого правила рычага. 
Фигуративной точке /0 соответствует система, содержащая хй вес.% 
компонента В. Эта система состоит из двух фаз: кристаллов АВ и 
расплава, в которых содержание компонента В составляет соответ
ственно хх и хг вес.% . Общий материальный баланс можно пред
ставить в виде уравнения

Я0 =  / \  +  Р 2, (V, 29)
где Р0 — масса всей системы; Рх и Р2 — массы кристаллов АВ и 
расплава соответственно.

Материальный баланс компонента В можно описать уравнением

о  _£й_./> Л _ + (V,  30)
0 100 1 100 100

Исключая Р0 из уравнений (V, 29) и (V, 30), получаем соотно
шение

Л »—  /АГ^ Ц  (у , 31)
P j  х-> —  х 0

называемое правилом рычага.
Реш ая совместно уравнения (V, 31) и (V, 29), можно найти две 

неизвестные величины Рх и Р2, если заданы Р0, х х и хг.
Примером диаграммы состояния с инконгруэнтно плавящимся 

химическим соединением может служить диаграмма состояния 
N a2S 0 4—Н20  (рис. 38). Кривая Е ХВ характеризует зависимость 
растворимости N a2S 04- ЮН20  от температуры. Из рис. 38 видно, 
что pacTB0pHM0CTb'Na,S04- ЮН20  в воде с повышением температуры



растет до перитектической температуры 32,4°, при которой дека- 
гидрат разлагается по уравнению

Na2S 0 4 • 10Н40  =  N a ,S 04 + 1  0Н 2О
После разложения декагидрата в равновесии находятся безводный 

сульфат натрия и насыщенный раствор. При дальнейшем повышении 
температуры концентрация N a2S 0 4 в растворе уменьшается в соот
ветствии с кривой ВС. Это объясняется тем, что растворение Na2S 0 4 
в воде сопровождается выделением тепла. Поэтому с ростом темпе
ратуры его растворимость согласно принципу подвижного равно
весия Ле-Ш ателье— Брауна понижается.

Рис. 38. Диаграмма состояния системы вола — 
сульфат натрия

К ривая E 2D описывает зависимость растворимости неустойчивого 
гептагидрата Na2S 0 4-7H 20 ,  который может существовать в области 
температур от —3,5 до 24,3°. Гептагидрат при всех температурах 
является метастабильной фазой. Он образуется в результате пере
сыщения растворов и легко переходит в устойчивые фазы Na2S 04 • 10HS0  
или Na2S 0 4.

§ 70. С и с т е м ы  с  т в е р д ы м и  р а с т в о р а м и , 
к о м п о н е н т ы  к о т о р ы х  в з а и м н о  н е о г р а н и ч е н н о  

и  о г р а н и ч е н н о  р а с т в о р и м ы

Твердыми растворами называются однородные системы перемен
ного состава, состоящие из двух и более компонентов. Различают 
твердые растворы двух типов: внедрения и замещения. В твердых 
растрорах внедрения частицы (атомы, молекулы или ионы) одного 
компонента размещаются между узлами кристаллической решетки 
другого компонента. Растворы внедрения получаются, например, при



растворении в металлах неметаллов — бора, углерода, водорода, 
азота.

В твердых растворах замещения частицы (атомы или ионы) 
одного компонента замещают в узлах кристаллической решетки 
частицы другого компонента (изоморфизм *). В твердых растворах 
замещения тип решетки и число атомов сохраняются, но изменяются 
ее объем и плотность. Д л я  образования твердых растворов замещения 
необходимо выполнение ряда условий. Например, для соединений

Рис. 39. Диаграмма состояния системы с неограниченной рас
творимостью компонентов в твердом состоянии: 
а — без экстремальных течек; б — кривая охлаждения

с ионными кристаллическими решетками требуется аналогия хими
ческого строения компонентов, равенство знаков зарядов ионов, 
возможная близость радиусов ионов, сходство симметрии и размеров 
кристаллических ячеек. Частицы двух изоморфных компонентов 
замещают друг друга в узлах кристаллической решетки совершенно 
хаотично.

Твердые растворы могут получаться как из химических соеди
нений (например, K2S 0 4 и Rb2S 0 4; КМ п04 и КСЮ4), так из простых 
веществ (например, Си и Au; Ag и Pt). К твердым растворам отно
сятся бертоллиды, кристаллическая структура которых отличается 
от кристаллических структур исходных компонентов.

Диаграмма состояния с неограниченной растворимостью компо
нентов А и В в жидком и твердом состояниях представлена на 
рис. 39. Ниже линии солидуса tAc<tв находится область существо
вания твердых растворов; выше линии ликвидуса ^да^в расположена

* Изоморфизмом называется свойство атомов или ионов химических соедине
ний замещать друг друга в кристаллической решетке.



область жидких растворов; между линиями солидуса и ликвидуса 
находится область равновесного сосуществования жидких и твердых 
растворов. Рассмотрим охлаждение расплава, обозначенного фигу
ративной точкой М. При температуре ta в точке а0 начинается 
кристаллизация твердого раствора и образуется двухфазная система, 
состоящая из расплава состава х0, находящегося в равновесии с 
твердым раствором состава хэ. В интервале температур от ta до t,. 
число степеней свободы равно единице (С =  3 — 2 = 1 )  и каждой 
температуре соответствуют определенные составы жидкого и твердого 
раствора. Например, система состава х 0 в фигуративной точке Ь(1

Рис. 40. Диаграмма состояния системы с неограниченной 
растворимостью в твердом виде с экстремальными точка

ми с максимумом (а) и минимумом (б)

состоит из двух фаз: жидкого раствора состава хх (точка Ь{) и 
твердого раствора состава х2 (точка Ь2).

Согласно правилу рычага для фигуративной точки Ь0

h ------t (Vi 32)
Р 2 х 0 —  X i

P i  +  P * - P o ,  (V,33)
где Р0 — масса расплава; и Я2 — массы расплава и твердого 
раствора. Полное затвердение расплава произойдет при температуре 
tc\ при зтом состав х0 твердого раствора (точка с0) соответствует 
составу х0 исходного расплава а0. Так как на диаграмме состояния 
нет точек, в которых в равновесии находились бы три фазы и число 
степеней свободы было бы равно нулю, то на кривой охлаждения 
(рис. 39, б) нет горизонтальных участков. Путь кристаллизации 
изображается кривой Matiblcl .

На рис. 40, а и б  представлен другой тип диаграммы состояния 
с неограниченной растворимостью в твердом состоянии. В экстре
мальной точке составы жидкого и твердого растворов совпадают.

Различают диаграммы состояния с ограниченной растворимостью 
1-го и 2-го типов. Систему с двумя твердыми растворами, устой
чивыми при всех температурах, можно описать диаграммами состояния 
1-го типа (рис. 41).



Кривые tAE  и tBE (линии ликвидуса) изображают состав рас
плавов, которые находятся в равновесии с твердыми растворами. 
Кривые tAD и tRC (линии солидуса) указывают состав твердых 
растворов, которые находятся в равновесии с соответствующими 
расплавами. Площадь tADF соответствует твердому раствору а  и

ta.

te

Р и с . 41. Д и а гр ам м а  со сто я н и я  систем ы  с  ограниченной  
растворим остью  в тверд ом  состоян и и  (1-й тип)

площадь CG — твердому раствору р. Кривые DF и CG указывают 
составы двух равновесных твердых растворов.

Рассмотрим процесс охлаждения расплава, характеризуемого 
фигуративной точкой М на рис. 41. В интервале температур от ta 
до tE имеем двухфазные одновариантные системы (С =  3 — 2 = 1 ).

Например, в фигуративной 
точке 60 в равновесии нахо
дятся расплав состава x t 
(точка bt) и твердый раствор р 
состава хг (точка Ьг). При тем
пературе <£ в фигуративной 
точке d0 начинается и про
должается кристаллизация из 
расплава состава х Е (точка Е) 
эвтектической смеси из двух 
твердых растворов а и р ,  со
става Хо и хс (точки D и С). 
Число степеней свободы в 
фигуративной точке d0 равно 
нулю (С = 3 — 3 = 0 ) и поэто
му все условия (температура 

и состав трех фаз) остаются постоянными, пока в равновесии нахо
дятся три фазы. После застывания расплава остаются два равно
весных твердых раствора (а и Р) и температура понижается 
(С =  3 — 2 = 1 ). При температуре ^ф и гурати вн ой  точке <?0 соответ

Р и с. 4 2 . Д и а гр а м м а  со сто я н и я  си сте
мы олово  —  сви н ец



ствует равновесие твердого раствора а (точка ех) и твердого рас
твора р (точка е2). Путь кристаллизации изображается кривой Matp yE.

На рис. 42 приведена диаграмма состояния системы олово — 
свинец с ограниченной растворимостью в твердом состоянии.

Д ля систем с диаграммой состояния 2-го типа один из твердых 
растворов устойчив только до определенной температуры (рис. 43).

При охлаждении расплава (см. рис. 43), характеризуемого фигу
ративной точкой M lf до температуры ta (точка а0) из него начнут 
выделяться кристаллы твердого раствора р (точка а.,). При дальней

шем охлаждении системы состав твердого раствора изменяется по 
кривой — a2F, а состав расплава по кривой — а0С. При температуре 1а 
(и ниже) твердый раствор а  состава Хн становится устойчивым (точ
ка Н). Поэтому при охлаждении системы до температуры tc начина
ют выпадать кристаллы твердого раствора а . Число степеней свободы 
в трехфазной системе равно нулю (Ф “ 3, С = 0 ); температура tc 
и состав трех фаз хс, Хн, *ғ должны оставаться постоянными (точ
ки С, Н, Ғ). Д л я  поддержания постоянного состава хс расплава 
в процессе кристаллизации твердого раствора а  (состав х и) ранее 
выпавшие кристаллы твердого раствора Р (состав х Р) должны раство
ряться. П рямая СҒ  — перитектическая прямая; температура (с — пе- 
ритектическая температура.

Процесс закончится исчезновением P-кристаллов (Ф =  2; С = 1 ). 
При дальнейшем охлаждении двухфазной системы (расплав и твердый 
раствор а) продолжается понижение температуры и кристаллизация 
твердого раствора а. Состав расплава меняется по кривой C gx и 
состав твердого раствора а  — по кривой H g0. В точке g 0 весь 
расплав закристаллизуется. Д алее от точки g 0 до точки k0 следует

А *с х0  хғ В
Состав В, %

Р и с  43 Д и аграм м а состоян и я  системы  с о гр а н и ч ен 
ной растворим остью  в твердом  состоянии (2-й тип)



охлаждение твердого раствора (Ф = 1; С = 2 ). Любая фигуративная 
точка в области IHFL  характеризует сосуществование двух равно
весных твердых растворов. Например, точка т0 при температуре tm 
отвечает системе, состоящей из твердого раствора а  (точка т j) и 
твердого раствора р (точка т 2). С понижением температуры состав 
двух равновесных твердых растворов меняется по кривым HI  и FL.

Если охлаждать расплав, отвечающий фигуративной точке М 2> 
то при температуре tc (точка do) p-кристаллы превращаются в а- 
кристаллы (Ф =  3; С = 0 )  так же, как в точке d0; но жидкая фаза 
исчезнет раньше, чем растворятся кристаллы р. Ниже точки do 
система состоит из двух равновесных твердых растворов.

§ 71 . С и с т е м ы  с  о г р а н и ч е н н о й  р а с т в о р и м о с т ь ю  в  ж и д к о й  ф а з е .
С л о ж н ы е  д и а г р а м м ы  с о с т о я н и я

^ М н о ги е  жидкости обладают ограниченной взаимной раствори
мостью и в некотором интервале температур и состава образуются 
два жидких слоя (две фазы).

На рис. 44 приведена диаграмма состояния системы анилин — 
вода, компоненты которой обладают ограниченной взаимной рас

творимостью. Кривая АВ  показывает 
зависимость состава водного слоя от 
температуры, а кривая ВС  — зависи
мость состава анилинового слоя от 
температуры. С ростом температуры 
увеличивается взаимная растворимость 
анилина в воде и воды в анилине. 
Когда оба слоя становятся одинаковы
ми по составу, кривые сливаются в 
точке В  (при 167,5°). Температура, 
выше которой обе жидкости смешива
ются в любых соотношениях, назы
вается верхней критической температу
рой растворимости. Конноды аха2 и ЬуЬг 
соединяют фигуративные точки равно
весных (сопряженных) слоев. З а  преде
лами кривой ABC  находится область 
однофазных систем, внутри кривой 
ABC  — область расслаивания. Напри

мер, система, обозначенная фигуративной точкой а0, разделяется 
на два слоя, составы которых отвечают точкам ах и а.2 (Ф = 2 ;
С - 1 ) .

Если кривая, ограничивающая область расслаивания, проходит 
через минимум, что наблюдается, например, у системы вода — 
триэтиламин, то температура tH называется нижней критической тем
пературой растворимости.

Имеются также системы, обладающие верхней и нижней крити
ческими температурами растворимости. На рис. 45 приведена диа

Р и с . 4 4 . Диаграмма с о 
сто я н и я  системы  вода —  

ан и ли н



грамма взаимной растворимости системы вода — никотин, где огра
ниченная растворимость наблюдается только в определенном интер
вале температур от 60 до 208°

Существование верхней и нижней критических температур рас
творимости объясняется при помощи принципа подвижного равно
весия Ле-Ш ателье — Брауна. Если жид
кая двухфазная система нагревается и вза
имное растворение фаз сопровождается по
глощением тепла, то с повышением темпера
туры растворимость увеличивается и долж
на существовать верхняя критическая тем
пература растворимости. Если, наоборот, 
растворение сопровождается выделением 
теплоты, то это приводит к появлению 
нижней критической температуры раство
римости. Если при изменении температуры 
теплота растворения меняет знак, то это 
приводит к появлению верхней и нижней 
критических температур растворимости.

Критическую точку растворимости на 
кривой расслаивания можно определить, 
пользуясь правилом прямолинейного диа
метра Алексеева, согласно которому сере
дины коннод, соединяющих фигуративные 
точки сопряженных растворов, лежат на прямой линии, проходя
щей через верхнюю или нижнюю критическую точку растворимости. 
Это правило приближенное и соблюдается, если состав выражается 
в весовых процентах.

Многие двухкомпонеитные системы имеют сложные диаграммы со
стояния, которые представляют собой комбинацию из нескольких 
простых диаграмм.

В. ДИАГРАММЫ СОСТОЯНИЯ ТРЕХКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМ 

§ 7 2 . Г р а ф и ч е с к о е  п р е д с т а в л е н и е  с о с т а в а  т р о й н ы х  с и с т е м

В трехкомпонентной системе переменными величинами являю тся 
давление, температура и две концентрации. Обычно исследование 
трехкомпонентных конденсированных систем ведут при постоянном 
давлении. Зависимость свойств системы от трех переменных можно 
изобразить в виде пространственной диаграммы, которая представ
ляет собой трехгранную прямоугольную призму. Основанием приз
мы служит равносторонний треугольник, характеризующий состав 
тройной системы, а высотой — температура. Вершины равносторон
него треугольника соответствуют чистым веществам А, В и С (рис. 
46). Все точки, расположенные внутри треугольника, выражают со
ставы трехкомпонентных систем. Процентное содержание каждого 
из компонентов в системе тем больше, чем ближе расположена дан
ная точка к соответствующей вершине.

Р и с . 4 5 . Д и а гр а м м а  со
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Д ля определения состава при помощи треугольника концентра
ций из данной точки на каждую из сторон треугольника опу
скают перпендикуляры (треугольник Гиббса). Этот способ предложен 
Гиббсом. Он основан на том, что сумма длин перпендикуляров, опу
щенных из любой точки внутри равностороннего треугольника на 
его стороны, есть величина постоянная, равная высоте треугольни
ка, которую принимают за 100%. Так, например, точка Р тре
угольника Гиббса соответствует составу А 50% , В  20% , С 30% .

По способу Розебума состав тройной системы, представленной 
какой-либо точкой внутри треугольника концентраций, определяют 
по трем отрезкам на одной из его сторон (треугольник Розебума). 
Д ля этого через данную точку проводят прямые, параллельные 
двум сторонам треугольника. При этом третья сторона треугольни
ка разбивается на три отрезка, по длине которых судят о составе 
трехкомпонентной системы в данной точке. Длину стороны равно
стороннего треугольника принимают за 100%. Например, для точки 
Р  на рис. 46 отрезки AM, M N  и NC  на стороне АВ  дают соответ
ственно содержание компонентов В, С и Л равное 20, 30 и 50% .

Далее для изображения состава трехкомпонентной системы бу
дет использоваться треугольник Розебума. Каждая точка на сторо
не треугольника Розебума соответствует составу двухкомпонентной 
системы. Фигуративные точки на боковой стороне призмы (прост
ранственной диаграммы) характеризуют двухкомпонентную диаграм
му. Несмотря на наглядность, пространственные диаграммы мало 
пригодны для практических целей. Поэтому пользуются изотермны- 
ми проекциями пространственной диаграммы состояния на основа
ние призмы при разных температурах.

С
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Отметим три свойства линий (проекций) внутри туеугольника 
Розебума. Любая прямая, проходящая через одну из вершин тре
угольника, обладает тем свойством, что все точки ее отвечают по
стоянному соотношению содержания компонентов, характеризуемых 
двумя другими вершинами треугольника. Так, прямая CN  отвечает 
одинаковому содержанию компонентов А и В, а прямая CL — соот
ношению компонентов А и В, равному 3:7.

Прямая, проходящая 'параллельно одной из сторон треугольни
ка Розебума, обладает тем свойством, что все точки ее отвечают по
стоянному содержанию компонента, характеризуемого вершиной 
треугольника против этой стороны. Так, например, точки Р и Е, 
расположенные на прямой FD, параллельной основанию АВ  тре
угольника, соответствуют одному и тому же содержанию компонента
С, равному 30% . Если две равновесные фазы характеризуются на 
треугольнике концентраций точками S и Т,  то фигуративная точка 
R  расположена всегда на прямой (конноде), соединяющей эти точ
ки. К точкам R, Т  и S приложимо правило рычага 1см. уравнение 
(V, 31)1:

Т г Н И Ь  '’i + 'W . .  ^ 34'

где Р1 и Р2 — количества сопряженных фаз в точках S и Т ; Р0 — 
количество исходной системы в точке R.

§ 73. Трехкомпонентные жидкие системы

Рассмотрим тройную систему, состоящую из трех жидких ком
понентов А, В и С. Пусть компоненты А и С, а также В и С не
ограниченно растворимы друг в друге; компоненты А и В обладают 
ограниченной взаимной растворимостью. Если смешать компоненты 
А и В, то при определенных составах их образуются два жидких 
слоя. Составы этих слоев при температуре изображаются на изо- 
термной проекции точками а и b на стороне А В  треугольника Ро
зебума (рис. 47,6). Добавляемый к этой двухкомпонентной системе 
компонент С распределяется, между двумя слоями, в результате 
чего образуются два равновесных сопряженных трехкомпонентных 
раствора. Прибавляя разные количества компонента С, можно полу
чить ряд тройных сопряженных растворов. Соединяя плавной ли
нией точки треугольной диаграммы, соответствующие составам со
пряженных растворов, получим бинодальную кривую ak'e. Эта кри
вая делит треугольник Розебума на гомогенную и гетерогенную 
области. Любая смесь трех компонентов А, В, С, состав которой 
представляется фигуративной точкой х  внутри гетерогенной области, 
распадается на два равновесных сопряженных тройных раствора, 
составы которых изображаются точками а' и в'. При добавлении 
компонента С возрастает взаимная растворимость компонентов А н
В. В результате этого составы тройных сопряженных растворов все 
меньше отличаются друг от друга и в конечном итоге может быть



достигнута точка k ' , в которой составы обоих растворов становятся 
одинаковыми; точка k'  называется критической точкой.

Состав сопряженных фаз, соответствующих фигуративной точке к  
внутри бинодальной кривой, может быть приближенно определен 
по правилу Тарасенкова, которое устанавливает, что продолжения 
всех коннод пересекаются практически в одной точке D  (см. рис. 
47, б). Это правило позволяет графически определить состав фаз. 
Точка пересечения коннод D  для некоторых систем не соблюдается.
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Проведя из точки D  на рис. 47, б касательную к бинодали 
аа'Ь Ь, получим критическую точку k'.

При добавлении третьего компонента к смеси двух ограниченно 
смешивающихся жидкостей всегда наблюдается повышение взаимной 
растворимости этих двух жидкостей. Напротив, если третий компо
нент растворим только в одном из компонентов системы А — В, 
взаимная растворимость в системе снижается.

При повышении температуры взаимная растворимость компонен
тов изменяется и при достижении критической температуры k'  си
стема становится гомогенной при любом составе (рис. 47, а).

В полной диаграмме состояния трехкомпонентной жидкой систе
мы гомогенная и гетерогенная области разделяются шлемообраз
ной бннодальной поверхностью. Кривая k k 'k "  представляет собой 
геометрическое место критических точек различных изотерм для раз
личных температур.

В трехкомпонентной жидкой системе ограниченная взаимная 
растворимость может наблюдаться в двух парах компонентов. Так, 
например, на рис. 48, а представлена изотермная проекция диаграм
мы состояния трехкомпонентной системы с ограниченной раствори
мостью компонентов для двух пар жидкостей: А — С и С — В; ком



поненты А и В смешиваются между собой неограниченно. На нзо- 
термной проекции наблюдаются две бинодальные кривые akyc и 
с'кф' с двумя критическими точками kx и k.,.

На рис. 48, б приведена изотермная проекция диаграммы состоя
ния с тремя парами ограниченно смешивающихся жидкостей.

§ 74. Трехкомпонентная система с тройной эвтектикой

Д ля трехкомпонентной конденсированной системы (К = 3 ) основ
ной закон фазового равновесия при разных температурах выра
жается уравнением

Рис. 49. Диаграмма состояния системы олово — висмут — свинец с тройной
эвтектикой:

а — пространственная диаграмма; б — изотермные проекции при разных температурах

При постоянной температуре

С С

А

Рис. 48. Изотермные проекции тройной жидкой системы:
а — с двумя ларами ограниченно смешивающихся жидкостей; 

б — с тремя парами ограниченно смешивающихся жидкостей

с  =  3 — Ф - И = 4  — Ф.

CL Sn



Примером простейшей трехкомпонентной системы с жидкими и 
твердыми фазами и тройной эвтектикой может служить система 
Bi — Sn — Pb (рис. 49, а). Температуры плавления чистых металлов 
отложены на ребрах призмы.

На боковых сторонах призмы представлены двухкомпонентные 
диаграммы состояния с эвтектикой: Bi — Sn. Sn — Pb и Bi — Pb 
В рассматриваемой трехкомпонентной системе имеется также тройная

эвтектика £ 4, которая отве
чает составу наиболее 
легкоплавкого сплава. По
верхности внутри призм 
tBi £ 3 £ 4  Ev tpb £ 2  £ 4  £ 3  и  

tsn £ j £ 4  £ 2  представляют 
собой поверхности ликви
дуса, а части простран
ства, расположенные под 
ними, — двухфазные систе
мы, состоящие из распла
вов и кристаллов соответ
ствующего металла Рассе
кая объемную диаграмму 
горизонтальными плоскос
тями при нескольких тем
пературах и проектируя 
линии пересечения этой 
плоскости с поверхностями 
ликвидуса на основание 

призмы, получим ряд изотермных проекций, позволяющих судить о 
рельефе поверхности ликвидуса и изучать процесс выделения раз
личных фаз при кристаллизации расплавов (рис. 49,6). Точки £?. 
Е°2, £з характеризуют составы соответствующих двойных эвтектик. 
Точка £ 4  отвечает составу тройной эвтектики.

При охлаждении расплава Bi — Sn — Pb, характеризуемого на 
изотермной проекции фигуративной точкой М 0 (см. рис. 49, б), нач
нут выделяться кристаллы Bi. При дальнейшем охлаждении распла
ва его состав будет изменяться по прямой М 0 А 0; при этом соотно
шение концентраций Sn и РЬ в нем будет постоянным. В точке А0 
из расплава наряду с кристаллами Bi выделяются кристаллы Sn 
(Ф =  3). Число степеней свободы равно единице (С =  4 — 3 =  1). К аж 
дой температуре соответствует расплав определенного состава. Д а
лее путь кристаллизации пойдет по линии А 0Е °. В тройной эвтек
тике Е° сосуществуют кристаллы всех трех компонентов и расплав. 
Система состоит из четырех фаз и безвариантна (С =  4 — 4 =  0). Все 
факторы, определяющие состояние системы (температура и состав 
фаз), остаются постоянными до тех пор, пока имеются четыре фазы. 
Когда весь расплав закристаллизуется и останутся три твердые фа
зы, температура системы снова будет понижаться. Путь кристал
лизации M 0A0E°t заканчивается в точке Е°.

Рис. 50. Диаграмма растворимости двух со
лей с одноименным ионом



Рассмотрим фазовое равновесие в трехкомпонентной системе 
вода — две соли с одноименным ионом * На рис. 50 представлена изо- 
термная проекция диаграммы состояния этой системы. Соли не об
разуют с водой гидратов и двойных солей, комплексных соединений 
или твердых растворов. Вершины треугольника Розебума отвечают 
чистым компонентам Н.,0, РХ и QX. Точка А показывает концентра
цию соли РХ в насыщенном водном растворе, а точка В — концентра
цию соли QX в насыщенном водном растворе этой же соли. Кривая АС 
характеризует растворимость соли РХ в водных растворах соли QX 
разного состава, а кривая ВС — 
растворимость соли QX в вод
ных растворах соли РХ. В точ
ке С раствор насыщен обеими 
солями Любая точка на поле 0  
между вершиной Н20  и кривой ^
АСВ  отвечает ненасыщенным 
растворам солей. Любая точка 
на поле АС (РХ) представляет “ 
собой двухфазную систему, со- S  
стоящую из раствора двух солей 
и твердой соли РХ. Любая точ
ка на поле СВ (QX) — система, 
состоящая из раствора двух со
лей и твердой соли QX. Об- и 20 40 60 30 100 
ласть (PX)C(QX) соответствует РХ,г/100г Hz0
трехфазным системам: В ней СО- Рис. 51. Диаграмма растворимости 
существуют насыщенный обеими двух солей
солями раствор состава С и
кристаллы РХ и QX. Если взять ненасыщенный раствор, отвечающий 
фигуративной точке М, и постепенно испарять воду, то по мере 
удаления воды количественное соотношение между солями в системе 
остается постоянным. В связи с этим фигуративные точки, отвечающие 
составам систем в процессе выпаривания, будут лежать на прямой 
(Н20 ) Е. В точке а начнут выделяться кристаллы соли РХ. Д ля  
определения состава раствора, соответствующего фигуративной точ
ке Ь, проводим конноду через вершину треугольника Р Х  и точку Ь 
до пересечения с точкой Ь1 на кривой АС.

В фигуративной точке d. раствор становится насыщенным по от
ношению к обеим солям; состав этого раствора изображается точ
кой С. Последующее выпаривание воды вызовет кристаллизацию 
второй соли QX. Состав раствора остается постоянным (точка С), 
так как при наличии трех фаз число степеней свободы на изотерм- 
ной проекции равно нулю (Ф =  3; С =  К — Ф =  3 — 3 =  0). В точке е

* Если в двух солях катионы и анионы различны, то система четырехкомпо- 
нентная. Соли РХ и QY могут обмениваться ионами

PX-j-QY =  PY +Q X . (а)
Общее число компонентов — пять (вода и четыре соли). Между четырьмя солями 
существует равновесие (а), и число независимых компонентов четыре.



система состоит из раствора состава С и смеси кристаллов РХ и 
QX. После полного удаления воды в точке Е  получается смесь 
сухих солей РХ и QX, причем соотношение весовых количеств этих 
солей равно соотношению отрезков (QX) Е  и (РХ) Е.

Пользуясь треугольной диаграммой, можно рассчитать составы 
систем, отвечающих всем фигуративным точкам и составам сопря
женных фаз. Кроме того, можно вычислить количество испарив
шейся воды и количество выделившихся кристаллов солей в каждой 
фигуративной точке.

Диаграмма состояния раствора двух солей с одноименным ионом 
может быть также представлена в прямоугольной системе координат 
(рис. 51). По осям координат откладываются относительные содер
жания компонентов. При таком способе изображения состава точки, 
отвечающие чистым компонентам РХ и QX, лежат в бесконечностн. 
В точке С раствор насыщен одновременно обеими солями.

Рассмотрим испарение воды при постоянной температуре из не
насыщенного раствора двух солей, характеризуемого на диаграмме 
состояния точкой М  (см. рис. 51). Фигуративная точка будет пере
мещаться по прямой ОМе, так как соотношение масс обеих солей в 
системе не меняется. В точке а начинается кристаллизация соли РХ; 
в точке b в равновесии с. кристаллами РХ находится раствор со
става в точке d  начинается кристаллизация второй соли ОХ 
(Ф =  3) и состав раствора характеризуется точкой С. При дальней
шем испарении раствора продолжается выпадение кристаллов двух 
солей. Состав раствора не меняется, так как число степеней свобо
ды согласно основному закону равновесия фаз равно нулю (С =  К  —
— Ф = 3  — 3 = 0 ).

Если соли образуют с водой гидраты или двойные соли, ком
плексные соединения или твердые растворы, то тройные диаграммы 
растворов двух солей в воде имеют более сложный вид.



Г Л А В А .  VI 

У ЧЕН И Е О РАСТВОРАХ

А. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКАЯ ТЕОРИЯ РАСТВОРОВ

Истинным раствором называется однофазная гомогенная система, 
образованная не менее чем двумя компонентами. Состав раствора 
можно изменять непрерывно в определенных пределах. Истинный 
раствор отличается от коллоидных растворов и механических сме
сей (суспензии, эмульсии, аэрозоли) тем, что последние представ
ляют собой многокомпонентные гетерогенные системы. Растворы мо
гут быть в трех агрегатных состояниях: газообразном (смесь газов), 
твердом (твердые растворы) и жидком.

В жидких растворах различают растворитель и растворенное ве
щество. Растворителем называют жидкий компонент раствора, кото
рый имеется в избытке по сравнению с другими компонентами. 
Остальные компоненты, которые находятся в растворе в меньшем 
количестве, называются растворенными веществами. Растворяемые 
вещества могут быть в твердом, жидком и газообразном состояниях.

Жидкости и жидкие растворы обладают элементами кристалли
ческой структуры; они имеют промежуточную структуру между га
зом и твердым веществом. В жидкостях сохраняется так называе
мый ближний порядок в расположении молекул, который имеет 
статистический характер. Молекулы в жидкости, как и в газе, на
ходятся в хаотическом тепловом движении. К аж дая молекула окру
жена другими молекулами, находящимися в среднем во времени, на 
некоторых преимущественных расстояниях от нее. Д ля  более уда
ленных молекул эти преимущественные расстояния постепенно ис
чезают.

Между молекулами (атомами, ионами) в жидкости и растворе 
действуют физические (ван-дер-ваальсовы) и химические силы. Под 
действием химических сил в растворах образуются соединения раз
ной прочности. Так, например, в классических опытах Д . И. Мен
делеева по измерению удельного веса растворов спирта в воде было 
доказано существование в растворе нескольких соединений спирта с 
водой.

В XIX в. развивались две крайние теории растворов: химиче
ская, в которой все свойства растворов пытались объяснить обра
зованием в них различных химических соединений (Д. И. Менде
леев и др.), и физическая, в которой растворенное вещество рас



сматривалось как газ, который заполняет инертный растворитель 
(Вант-Гофф, Аррениус и др.).

В современной теории растворов признается важность как физи
ческих, так и химических сил между молекулами (атомами, ионами) 
в растворе.

Основным вопросом термодинамической теории растворов яв
ляется установление зависимости равновесных свойств раство'ров от 
состава и свойств его компонентов.

§ 7 5 . П а р ц и а л ь н ы е  м о л ь н ы е  в е л и ч и н ы  и  и х  з н а ч е н и е  
в  т е р м о д и н а м и к е  р а с т в о р о в

Чтобы установить зависимость равновесных свойств раствора от 
состава и свойств компонентов, пользуются парциальными мольны
ми величинами.

Рассмотрим какое-нибудь экстенсивное (зависящее от количества 
раствора) термодинамическое свойство хо6,я раствора. К термодина
мическим свойствам относятся изобарный потенциал б 0бЩ, энталь
пия Н о6ш, энтропия So6ui, объем иобщ, теплоемкость Ср, обш и др.

Д ля двухкомпонентного раствора, состоящего из растворителя и 
растворенного вещества, его экстенсивное свойство зависит от 
числа молей tit растворителя, числа молей п2 растворенного веще
ства, давления р и температуры Т:

*обш =  /(р , Т, n v п2).

Учитывая, что экстенсивное свойство раствора дгобш является функ
цией состояния, возьмем полный дифференциал от этого выражения 
при постоянстве р и Т:

^ 06щ= 1 ^ )  dn1 + dnя. (VI, 1)
\  on, j  р ,  Т, п, \  ОЛ2 j  р ,  Т, л,

Обозначим

Тогда

где х ; — парциальная мольная величина или свойство t -го компо
нента в растворе. Парциальной мольной величиной i-ro компонента 
раствора называется отношение бесконечно малого изменения свой
ства раствора при добавлении к нему бесконечно малого количест
ва г-го компонента при постоянстве давления, температуры и числа 
молей п, других компонентов.

В другой форме парциальной мольной величиной i-то компонен
та раствора называется изменение данного экстенсивного свойства 
раствора при добавлении одного моля t-ro компонента к большому 
количеству раствора при постоянстве давления и температуры. 
Большое количество раствора указывается для того, чтобы добавле
ние одного моля t-ro компонента практически не изменяло состава

х ,= дх,обш

d r i - i  1  р . Г ,  n j

dxо -,ш =  x ldn1 -f x2dn2,

(VI, 2) 

(VI, 3)



раствора. Д ля чистого вещества парциальная мольная величина 
равна свойству чистого вещества:

Термодинамическим свойствам раствора Ообщ, Нобщ, S o6m, Уобш и 
т. п. соответствуют парциальные мольные величины г-го компонента:
С, — парциальный мольный изобарный потенциал; И — парциальная 
мольная энтальпия; S, — парциальная мольная энтропия; vt — пар
циальный мольный объем и т. п.

Среди парциальных мольных величин наибольшее значение имеет 
парциальный мольный изобарный потенциал G,, который тождествен 
химическому потенциалу:

Практическое значение парциальных мольных величин состоит в 
том, что между ними сохраняются по форме те же термодинамиче
ские соотношения, что и между обычными термодинамическими ве
личинами.

Например, если от изобарного потенциала в уравнении (II, 139) 
взять производную по числу молей я,- при постоянстве р, Т и nJt 
получаем

Учитывая выражение (VI, 2), вместо (VI, 5) можно написать

где (X,- — химический потенциал <-го компонента; Н, — парциальная

тропия t-ro компонента.
Таким образом, при помощи парциальных мольных величин 

можно применить к растворам весь математический аппарат хими
ческой термодинамики.

Проинтегрируем уравнение (VI, 3) при постоянстве состава раство
ра. Оба компонента добавляются к раствору небольшими порциями 
и в таком соотношении, чтобы состав раствора не менялся. Тогда 
парциальные мольные величины будут оставаться постоянными. При 
этом

Постоянная интегрирования в уравнении (VI, 7) равна нулю, 
так как при пг= 0 и л 2= 0 свойство раствора х^щ  тоже равно нулю.

Затем продифференцируем уравнение (VI, 7), полагая, что nv  п 2, 
х 1 а х2 — переменные величины:

Х; = Х( . (VI, 4)

(VI, 5)

(VI, 6)

мольная энтальпия t-ro компонента; S t — парциальная мольная эн-

(VI, 7)

+  x2dn2) + ( n ]dx1 +  n2dx2).
Из сравнения выражений (VI, 8) и (VI, 3) получаем

(VI, 8)



Разделим обе части уравнений (VI, 7) и (VI, 9) на п±-\-п2. Учи
тывая, что

=  и Л ,— 5 - ,
п1~Гп2 п1~т̂ 2

91То AT А7 __м л п и и и а  ттттт-т п о п тп л п н тр п а  noPTRnnPU unrn rp ttip .
ства соответственно, получим*:

x = N 1x 1 + N 2x 2 (VI, 10)
и _

NjdXj^+ N2dx2= 0 , (VI, 12)

где x — -----свойство одного моля раствора.

Соотношение (VI, 12) называется уравнением Гиббса — Дюгема. 
Из уравнения (VI, 12) можно вычислить парциальную мольную ве
личину одного компонента, зная парциальную мольную величину 
другого компонента:

xi
dx2----- —  dxx; х"0 = х '0 — [ —  dxx. (VI, 13)

N% '  '  _J
*1

Особенно важное значение имеет уравнение Гиббса — Дюгема, 
когда в качестве парциальной мольной величины рассматривается 
химический потенциал:

а д * 1 + а д 1 2 =  0. (VI, 14)

Свойство одного моля раствора х ай называется аддитивным, если 
оно складывается из свойств х° и х° компонентов пропорционально 
их содержанию в растворе, т. е.

*ад =  В Д  +  а д ,  (VI, 15)

где х \  — свойство одного моля растворителя; х°2 — свойство одного 
моля растворенного вещества.

Подставляя N x=  1 — N 2, получим

Xm  = x \ + {x °2 - x \ ) N 2. (VI, 16)

Из уравнений (VI, 16) и (VI, 15) видно, что зависимость *ад от 
N 2 линейная, так как коэффициенты х° и (х^  — х ^  или х° и х° — 
постоянные величины. В уравнении (VI, 12) зависимость х  от N 2 
нелинейная, поскольку коэффициенты хх и х г изменяются от соста

* Д ля раствора из i компонентов суммирование нужно сделать по всем i ком
понентам:

х = Ъ и & С ,  ^ N i d J i = 0. (V I, 11)
i  i



ва. Поэтому свойство раствора в общем случае представляет собой 
неаддитивную величину.

Отклонение свойства раствора от аддитивности называется изме
нением свойства раствора. Из уравнений (VI, 12) и (VI, 15) получаем

A x = N x A xx+ N 2 Ах2, (VI, 17)

где Ах  — изменение свойства раствора; Ахг — изменение парциаль
ного мольного свойства растворителя; Ах2 — изменение парциального 
мольного свойства растворенного вещества.

Парциальные мольные величины 
могут определяться графическими 
способами. Наиболее простой из 
них — метод отрезков. Д ля  опреде
ления парциальных мольных вели
чин обоих компонентов строится 
график в координатах х  — N 2 
(рис. 52). Затем при заданном соста
ве (например, в точке А) проводят 
касательную к кривой. Пересечение 
этой касательной с осями ординат в 
точках В  и С при N2= 0 и N 2=  1 
дает значения парциальных мольных 
величин хх и х 2.

Парциальные мольные величины 
можно определить также по зависи
мости свойства раствора хобщ от 
числа молей i-ro компонента при 
постоянстве давления и температу
ры. Угловой коэффициент касатель
ной к кривой на графике в координатах — nt равен парциаль
ной мольной величине х {.

§ 7 6 . З а в и с и м о с т ь  р а в н о в е с н ы х  с в о й с т в  р а с т в о р а  
о т  х и м и ч е с к о г о  п о т е н ц и а л а  и  д р у г и х  п а р ц и а л ь н ы х  м о л ь н ы х  в е л п ч и п

Рассмотрим следующие равновесные свойства раствора: 1) давле
ние пара компонента (растворителя или растворенного вещества) 
над раствором; 2) понижение температуры замерзания раствора; 
3) повышение температуры кипения раствора; 4) растворимость; 
5) осмотическое давление; 6) распределение вещества между двумя 
несмешивающимися растворителями.

Установим зависимость этих свойств растворов от химического 
потенциала и других парциальных мольных величин.

1. Д а в л е н и е  п а р а  к о м п о н е н т а  н а д  р а с т в о р о м . Условие равновесия 
t-ro компонента в растворе и паре р.,' выражается равенством 
химических потенциалов:

р«— И,'-

Рис. 52. Определение пар
циальных мольных величин 

методом отрезков



Если пар г-го компонента подчиняется законам идеальных газов, 
то согласно (II, 174)

ф (' -=dfxf =  ̂ 7 ’d ln p i. (VI, 18)

Отсюда получаем выражение для зависимости парциального давле
ния компонентов от химического потенциала:

d l n P l = | b  <ЛпЛ - ^ ,  (VI, 19)

где Pj — парциальное давление пара растворителя над раствором; р2 — 
парциальное давление пара растворенного вещества над раствором.

2. П о н и ж е н и е  т е м п е р а т у р ы  з а м е р з а н и я  р а с т в о р а . При темпера
туре замерзания (или плавления) растворитель в растворе находит
ся в равновесии с чистым твердым растворителем. Это равновесие 
характеризуется равенством химического потенциала растворителя 
в растворе и химического потенциала (J.J чистого твердого раствори
теля. При этом химический потенциал растворителя в растворе при 
постоянном давлении— функция температуры замерзания и состава, 
а химический потенциал твердого растворителя— функция темпера
туры замерзания:

Щ (Л\, 7 \) =  ц ,(7 \) . (VI, 20)

Возьмем полный дифференциал от обеих частей равенства (VI, 20):

( Щ  d N .+  f ^ i ]  d T 3 =  l ^ )  d T a. (VI, 21)
[ d N j r . p  1 \ d T 3)Nx. p \ d T j p

По аналогии с общим термодинамическим выражением (II, 156) 
можно написать соотношение между парциальными мольными ве
личинами растворителя:

Ж -*' ” (£.).— *■ <v,’22>
где S t — парциальная мольная энтропия растворителя в растворе 
данного состава; S ° — энтропия одного моля чистого растворителя. 
Подставляя выражение (VI, 22) в (VI, 21), получим

(VI, 23)
\  dN jr. р

где AS1 =  S1 — S | — изменение парциальной мольной энтропии рас
творителя при образовании раствора. В соответствии с уравнением 
(11,113) можно далее заменить:

A (VI ,  24)
* 3

где Д Я пл. \ = Н Х — Ну (т) — изменение парциальной мольной энталь
пии растворителя при образовании раствора из твердого раствори
теля или дифференциальная теплота растворения твердого раство
рителя в растворе данного состава при температуре замерзания.



3. Повышение температуры кипения раствора. При температуре 
кипения раствора растворитель находится в равновесии с чистым 
паром растворителя при его давлении, равном внешнему давлению 
(которое обычно принимается равным 1 атм). Растворенное веще
ство считаем нелетучим. Это равновесие выражается равенством хи
мического потенциала [ij растворителя в растворе и химического 
потенциала |xj пара растворителя при температуре кипения:

где АНионд. 1 — изменение парциальной мольной энтальпии раство
рителя при образовании раствора из пара растворителя или диф
ференциальная теплота растворения газообразного растворителя 
в растворе данного состава при температуре кипения.

4. Растворимость. Равновесие твердого растворенного вещества 
с раствором при данной температуре (и постоянном давлении) ха
рактеризуется равенством химического потенциала |х2 растворенного 
вещества в растворе и химического потенциала \и°г чистого твердого 
растворенного вещества:

где АН пл, 2  — дифференциальная теплота растворения твердого веще
ства в растворе данного состава.

5. Осмотическое давление. Осмос — это самопроизвольное проник
новение растворителя в раствор, отделенный от него полупрони
цаемой перегородкой, через которую может поступать растворитель, 
но не может проходить растворенное вещество. Осмотическое давле
ние л равно избыточному внешнему давлению, которое нужно при
ложить к раствору, чтобы прекратился осмос и в системе установи
лось равновесие.

Раствор и растворитель, разделенные полупроницаемой перего
родкой, можно рассматривать как две фазы. Равновесие раствори
теля по обе стороны от полупроницаемой перегородки выражается

* Здесь и далее, учитывая слабое влияние давления на равновесие в раство
рах, пишем вместо частной производной ( d T J d N  1)/) полную производную dT^/dNi  
и т. д.

7^) =  Нм (Т’к). 
отсюда получаем [см. (VI, 21) — (VI, 24)]

(VI, 26)

(VI, 27)

(VI, 29)

(VI, 28)



равенством его химического потенциала в растворе (к которому
приложено дополнительное давление я) и химического потенциала 
чистого растворителя ц.°:

M ^ i .  я ) -и 1 -  (V I ,30)
Ro^bMPM полный дифференциал от обеих частей равенства (VI, 30); 

учитывая, что djXj =  0, получим (при T ^ co n st) :

dN1 + ( ^ )  d n = 0. (VI, 31)
W ^ l / я . г  \ d K j N , . T

По аналогии с общим термодинамическим уравнением (II, 156) 
можно написать соотношение между парциальными мольными вели
чинами растворителя:

■»1, (VI, 32)

где vx — парциальный мольный объем растворителя.
Отсюда для зависимости осмотического давления от состава рас

твора и химического потенциала растворителя получаем выражение

— ----------L / i M  . (VI, 33)
dNx ^  V dNj„. т к '

6 . Р а с п р е д е л е н и е  р а с т в о р е н н о го  в е щ е с т в а  м е ж д у  д в у м я  н есм еш и - 
в а ю щ и м и с я  р а с т в о р и т е л я м и . Равновесие при распределении раство
ренного вещества между двумя несмешивающимися растворителями 
описывается равенством химических потенциалов растворенного ве
щества в том и другом растворителе:

(VI, 34)

§ 7 7 . И д е а л ь н ы е , п р е д е л ь н о  р а з б а в л е н н ы е  
и  н е и д е а л ь н ы е  р а с т в о р ы

Различают идеальные, предельно разбавленные и неидеальные 
растворы.

И д е а л ь н ы е  р а с т в о р ы . Идеальным раствором называется раствор, 
образование которого из компонентов (в том же агрегатном состоя
нии) не сопровождается тепловым эффектом и изменением объема, 
а изменение энтропии равно изменению энтропии при смешении 
идеальных газов:

ДЯ =  0; Ли =  0; A S -A S „ „ .  (VI, 35)

Термодинамические свойства идеального раствора выражают через 
парциальные мольные величины.

Изменения свойств АН, A v  и A Sna одного моля раствора связа
ны с изменениями соответствующих парциальных мольных величин 
[см. уравнение (VI, 10)]:



Д v =  Ni  Д +  N 2 Д t'2; 

A S ltA = N 1 Д5ид, i +  V̂2ASHa-2.

(VI, 37) 

(VT, 38)

Изменение энтропии при образовании одного моля идеального рас
твора (энтропия смешения) согласно (И, 128) выражается уравнением

В идеальном растворе энергия взаимодействия различных молекул 
равна энергии взаимодействия однородных молекул, а объемы мо
лекул всех компонентов равны между собой. Таким образом 
в идеальном растворе, в отличие от идеального газа, между моле
кулами существует взаимодействие.

Физические свойства раствора зависят от его термодинамических 
свойств.

Так как энергия взаимодействия всех молекул в растворе оди
накова, то распределение их в пространстве будет равномерным, 
поэтому изменение энтропии при смешении компонентов идеального 
раствора не будет отличаться от энтропии смешения идеальных 
газов. Вследствие этого и тепловой эффект образования идеального 
раствора из жидких компонентов будет равен нулю. При образова
нии идеального раствора его объем не меняется, так как объем 
молекул всех компонентов одинаков.

Растворы, близкие по свойствам к идеальным растворам, суще
ствуют в действительности. Они образуются из веществ, близких по 
своей природе: смеси изотопов, смеси изомеров, смеси соседних го
мологов в рядах органических соединений, смеси органических ве
ществ с разными замещающими функциональными группами и т. п. 
Получим простое соотношение между химическим потенциалом ком
понента идеального раствора и его составом. Д ля  изменения хими
ческого потенциала компонента при образовании раствора в соот
ветствии с уравнением (VI, 6) можно написать:

Д ля  идеального раствора, учитывая соотношения (VI, 40) 
и (VI, 41), получим из уравнення (VI, 42)

Д5нд-  — N tR  In N t — N 2R  In N t . 

Из равенств (VI, 35) — (VI, 39) получаем

(VI, 39)

Д Я Х =  0; Дух =  0; Д5ид, i =  — R  l n J V t ; 

Д //2 =  0; Ди2 =  0; Д5ид, 2 =  — R ln N 2.

(VI, 40) 

(VI, 41)

Д1г, =  Д Я (. - Г Д 5 г. (VI, 42)

H1= t i i  +  ̂ 7 'ln iV i ; rf(x1 =  /?7"cf In Л/х; (VI, 43)

(VI, 44)



= -5 L
\ d N t ) P . T  V

где fi" и fi° — химические потенциалы чистого растворителя и чисто
го растворенного вещества соответственно.

Если компонент — жидкое вещество, то его (дифференциальная) 
теплота растворения в идеальном растворе равна нулю. Если же 
компонент — твердое вещество, то его теплота растворения будет 
равна его теплоте плавления, так как по закону Гесса растворение 
твердого вещества в растворе можно представить процессом, состоя
щим из двух стадий: плавления твердого тела и растворения полу
ченного жидкого вещества в идеальном растворе. При растворении 
газообразного вещества в идеальном растворе теплота растворения 
равна его теплоте конденсации или его теплоте испарения с обрат
ным знаком:

где £ Пл, 1 — теплота плавления растворителя; Lnn, 2 — теплота плав
ления растворенного вещества; LHCn. i — теплота испарения раство
рителя; Z-исп, 2  — теплота испарения растворенного вещества.

П р ед ел ьн о  р а з б а в л е н н ы е  р а с т в о р ы . Предельно разбавленным рас
твором называется раствор, в котором концентрация растворенного 
вещества бесконечно мала.

В соответствии с термодинамическим определением в любом 
неидеальном предельно разбавленном растворе растворитель подчи
няется законам идеальных растворов, а растворенное вещество не 
подчиняется. Отсюда следует, что в предельно разбавленных раство
рах для растворителя можно пользоваться всеми уравнениями, ко
торые справедливы для идеальных растворов.

Н е и д е а л ь н ы е  р а с т в о р ы . Все ■ растворы, которые не подчиняются 
термодинамическим закономерностям идеальных и предельно раз
бавленных растворов, объединяются под общим названием — не
идеальные растворы.

Равновесные свойства неидеальных растворов определяют термо
динамическим путем при помощи эмпирического метода активности, 
предложенного Льюисом.

Согласно уравнениям (II, 196) и (II, 195) химические потенциалы 
компонентов раствора связаны с их активностями соотношениями:

(VI, 47)

(VI, 48)

(VI, 49)

(x.2 =  !-i*-f/?7’ ln a 2; d ^ ^ R T d  In a2, 

где р.* и ц* — стандартные химические потенциалы.



§ 7 8 . Д а в л е н и е  н а с ы щ е н н о г о  п а р а  к о м п о н е н т а  н а д  р а с т в о р о м .
У р а в н е н и я  Р а у л я  и  Г е н р и .

Р а с т в о р и м о с т ь  г а з о в

Установим зависимость давления насыщенного пара растворителя 
и растворенного вещества от состава раствора и свойств чистых 
компонентов для идеальных, предельно разбавленных и неидеаль
ных растворов. Д ля  этого воспользуемся общей зависимостью дав
ления насыщенного пара компонента раствора от химического по
тенциала и выразим в ней химический потенциал через состав для 
разных типов растворов.

а 6
Рис. 53. Зависимость парциального давления пара растворенного вещества от 

его мольной доли (а) и температуры (б) для идеального раствора

Идеальные растворы. Подставляя в уравнения (VI, 19) выраже
ния для химического потенциала компонента идеального раствора 
из (VI, 43) или (VI, 45), получим

d \n p i  = d \n N j .  (VI, 51)
Интегрируя (VI, 51) в пределах от р* до р( и от Л^=1 до N it 

находим
In =  In Nlt (VI, 52)

Pi
отсюда

p , - p ; w lt ( v i ,  53)

Ps- P l N t , (VI, 54)

где P| — давление пара над жидким растворителем; р° — давление 
пара над чистым жидким растворенным веществом.

Выражения (VI, 53) и (VI, 54) называются законом Рауля или 
уравнениями Рауля. Равновесное парциальное давление пара ком
понента в идеальном растворе пропорционально мольной доле этого 
компонента в растворе. Зависимость парциального давления пара 
компонента от состава имеет вид прямой (рис. 53, а). Д ля твердо

г о



го растворенного вещества р\ в уравнении (VI, 54) представляет со
бой давление насыщенного пара над переохлажденной жидкостью 
при той же температуре (точка А',  рис. 53,6).

Уравнение Рауля позволяет установить зависимость давления 
пара над чистым твердым растворенным веществом от его раство
римости в идеальном растворе.

В насыщенном идеальном растворе парциальное давление пара 
растворенного вещества над раствором р2нас равно давлению насы
щенного пара над твердым веществом р° (т). При этом из уравнения 
Р ауля получаем (см. рис. 53, а)

P l W - P l W N z  „с, (VI, 55)
где iV2Hac— растворимость вещества в идеальном растворе, мол. доли.

Предельно разбавленные растворы. В предельно разбавленном 
растворе уравнение Рауля применимо к растворителю. По этому 
уравнению можно определить молекулярный вес М2 нелетучего ра
створенного вещества, если известно давление пара растворителя 
над разбавленным раствором. Преобразуя уравнение (VI, 53), имеем:

P l~ Pl- = l - N 1 или ^ = N 2, (VI, 56)
Р1 Р1

где Ар1/р \  — относительное понижение давления пара растворителя 
над раствором.

Учитывая, что

" 2 =  ! г  (VI, 57)м , м 2
и

JVS— (VI ,  58)
п1+га2 Я,

получим из уравнения (VI, 56) выражение для определения молеку
лярного веса растворенного вещества

М ^ М г ^ - ~ l— -  (VI, 59)
(АР1/ Р 1)

где — молекулярный вес растворителя; — количество раство
рителя, г; G2 — количество растворенного вещества, г.

К растворенному веществу в предельно разбавленном растворе 
формула Рауля не применима. Однако из уравнения Гиббса— Дюге- 
ма для химического потенциала (VI, 14) можно вывести зависимость 
парциального давления пара растворенного вещества над предельно 
разбавленным раствором от состава раствора. Подставляя в уравне
ние (VI, 14) значения dp t и dfi2 из (VI, 43) и (VI, 19), получим

d ln p 2 =  — — d l n N х.

Учитывая, что NL =  1 — N 2 и dN t ----- dN2, после небольших пре
образований имеем



После интегрирования (VI, 60) получим 
1пр2 =  1пЛ/а +  1п/С2 

где In Кч — постоянная интегрирования, откуда

Рч = КчР̂ ч,-
Выражение (VI, 61) называется законом или уравнением Генри. 

Из закона Генри следует, что парциальное давление пара раство
ренного вещества над предельно разбавленным раствором пропор
ционально мольной доле растворенного вещества в этом растворе. 
Постоянная К2 определяется экстраполяцией опытных данных:

Р а с т в о р и м о с т ь  г а зо в . Уравнение Генри (VI, 61) имеет большое 
практическое значение для изучения растворимости газов в рас
творах. Если растворенное вещество — газ, то N2 в уравнении (VI, 61) 
представляет собой растзоримость газа в растворе при давлении р2. 
Из уравнения Генри следует, что в предельно разбавленных рас
творах растворимость газов пропорциональна их парциальному 
давлению над раствором. На практике концентрацию газа принято 
выражать не в мольных долях, а в объемных единицах.

Константа 1//С2 называется также коэффициентом растворимости 
газа /Сраст, который равен объему газа (см3), растворенному в 1 см3 
растворителя и приведенному к 1 атм  и температуре t° С.

Константа 1 /Қ 2 называется коэффициентом поглощения газа К „0гл, 
который равен объему газа (см3), растворенному в 1 см3 раствори
теля и приведенному к 1 атм  и 0° С, отсюда следует, что

Н е и д е а л ь н ы е  р а с т в о р ы . Д л я  неидеальных растворов в уравне
ние (VI, 19) нужно подставить выражение для химического потен
циала (VI, 49) или (VI, 50), тогда

где In Ki — постоянная интегрирования. Д л я  растворителя и рас
творенного вещества получим соответственно:

Если оба компонента — взаимно растворимые жидкости, то за 
стандартное состояние выбирают чистое вещество. При этом урав
нения для давления пара над раствором имеют вид:

(VI, 62)

d ln p , =  d lna,.. 

После интегрирования (VI, 63) получим 

In р£ =  In a t-f-ln /ct.

(VI, 63)

(VI, 64)



Разница между температурами замерзания растворителя и рас
твора называется понижением температуры замерзания; разница 
между температура,'.!;! кипения раствора и растворителя называется 
повышением температуры кипения:

А Т ^ Т ^ - Т , ;  АТк- Т к - Т кЛ, (VI. 66}

где Г 3>1 — температура замерзания растворителя; Т 3 — температура 
замерзания раствора; АТ 3 — понижение температуры замерзания; 
Т к, х — температура кипения растворителя; Т к — температура кипе
ния раствора; А 7К — повышение температуры кипения.

Чтобы установить для разных типов растворов зависимость тем
пературы замерзания и температуры кипения от состава и свойств 
чистых компонентов, используем выражения для химического по
тенциала в идеальных, предельно разбавленных и неидеальных 
растворах.

Идеальные растворы. Подставляя в выражение (VI, 25) значения 
(dpJdNJp.r  и АН ал>1 из (VI, 44) и (VI, 47), получим для идеального 
раствора

dT3 RT*  (VI, 67)
d  In /V, Lnx, x

где d T J d \n N { > Q .  Следовательно, с уменьшением мольной доли Nt  
растворителя (с увеличением мольной доли jV2=  1 — растворен
ного вещества) температура замерзания раствора понижается.

Разделив переменные и Т 3 в (VI, 67) и проинтегрировав 
в пределах от 1 до и от Т3)1 до Т3, получим зависимость пони
жения температуры замерзания идеального раствора от его состава 
(считая Lnjl(1 =  const):

А7~з =  — 223RT2, iT3 lg N ^  (v i  68)
Lnn,l

где Lnlll — теплота плавления чистого растворителя; — мольная 
доля растворителя в растворе.

Уравнение (VI, 68) справедливо для понижения температуры 
замерзания идеальных растворов, если в твердую фазу выделяется 
чистый растворитель *.

* Если при охлаждении идеального раствора растворитель выделяется в виде 
идеального твердого раствора, то получаем выражение

2,3RT3, ,T 3 Л', (ж)
АГ3= -  - ~ |g~77~T  » (V I, 69)

Л/,(т)

где (ж) — мольная доля растворителя в жидком растворе; /V, (т) — мольная до
ля растворителя в твердом растворе. При этом температура замерзания раствора мо
жет быть выше температуры замерзания чистого растворителя, если Л/, (ж )> Л \ (т).



Подставляя в уравнение (VI,27) значения (d u Jd fl \ )pj  и ДЛ/КопД, i 
из (VI, 44) и (VI, 47), получим выражение в дифференциальной 
форме для повышения температуры кипения идеального раствора:

d T K R T l

d In  /V, -и с п .1
(VI, 70)

dTгде -------— < 0 . С увеличением мольной доли N 2 растворенного
d in

вещества (с уменьшением N x) температура кипения раствора повы
шается.

Деля переменные и Т к и интегрируя в пределах от 1 до N t 
и от ГК)1 до 7 К, получим (считая LHCnil« co n s t)

ДТК-------2У К’^  lg N v  (VI, 71)
^исп. 1

где Гц,! — температура кипения чистого растворителя; L„cru l— теп
лота испарения чистого растворителя; Т к — температуря кипения 
раствора. Как видно из уравнения (VI, 71), ДТк — положительно 
(так как — lgA ^X )) и раствор кипит при более высокой температу
ре, чем чистый растворитель.

Предельно разбавленные растворы. В предельно разбавленных 
(неидеальных) растворах уравнения (VI, 68) и (VI, 71) справедливы 
для растворителя. Учитывая сильное разбавление растворов, в урав
нения (VI, 68) и (VI, 71) можно внести ряд упрощений.

1. Приближенно полагают T 3=sT 3(1 и T K̂ T K, V при этом

Т г л Т ^ Т \ , х и Т М ТК̂ Т \ Л. (V I,72)
2 Разлагаю т In Ny в ряд, ограничиваясь первым членом разло

жения (так как N 2 очень мало):
—InW ,------In (1 — N2) ^ N 2. (VI, 73)

3. Приближенно считают число молей раствора равным числу 
молей растворителя:

1000 , 1000

при этом

-ms
м, м.

N 2̂ z— i- ,  (VI, 74)2 1000 v - /
где m  — моляльность раствора.

Подставляя значения N 2 из (VI, 74) в (V I,73), получаем

- I n  (VI, 74а)
1 1000 '

Подставляя (VI, 72) и (VI, 74а) в уравнении (VI, 68) или (VI, 71), 
получим:



А/ ( „— (VI ,  78)
^исп, 1  1000

где /С3 — криоскопическая постоянная; К к — эбулиоскопическая по
стоянная. Криоскопическая постоянная численно равна понижению 
температуры замерзания 1 М  раствора и эбулиоскопическая постоян
ная равна повышению температуры кипения 1 М  раствора. Факти
чески отклонение от законов идеальных растворов для растворителя 
в неидеальных растворах наблюдается уже при меньших концен
трациях. Поэтому более правильно определять значение криоскогги- 
ческой и эбулиоскопической постоянных как предел, к которому 
стремится отношение А Т 3/т  или ДT J m  при т - > 0:

ДГз — 1 i т
771-»-0

д г э ; Д ГК =  I i m А Т к
m m-*0 тп

(VI, 79)

В выражения (VI, 76) для Қ к и (VI, 78) для К 3 входят свойства 
только растворителя (7’3>1; £ пл>1; Г К)1; £„cn,i‘> Это означает, что 
криоскопическая постоянная К 3 и эбулиоскопическая постоянная К к 
д ля  данного растворителя зависят от его природы, но не зависят 
от природы растворенного вещества. Например, для воды /С3-= 1,86 
и /Ск= 0 ,5 2 ; для бензола К 3=.5,12 и /Ск= 2 ,6 .

Из уравнений (VI, 75) и (VI, 77) следует, что понижение темпе
ратуры замерзания ДТ 3 и повышение температуры кипения ДТ к 
в предельно разбавленных растворах пропорциональны концентрации 
растворенного вещества и не зависят от его природы. Из уравне
ний (VI, 75) и (VI, 77) можно определить молекулярный вес рас
творенного вещества по опытным данным. Подставляя выражения 
(V I ,/4 j, ^vi, оо; и в уравнения ^ v i , и v,vi,< >/, ии^учпм.

М 2 = К 3^ ^ - ;  М г = К к ^ ^ - ,  (VI, Щ
GiAT3 GxhTK

где Gx — навеска растворителя; G2 — навеска растворенного веще
ства.

Неидеальные растворы. Подставляя выражение (VI, 49) в (VI, 25) 
и (VI, 27), получим уравнения для зависимости температуры замер
зания Т 3 и температуры кипения Тк неидеального раствора от ак
тивности растворителя в дифференциальной форме:

dT* RT* - (VI, 81)
d ln ai д я пл>] 

d T K RT\

d ln a x АЯК0НД>1 (VI, 82)

Д ля  интегрирования уравнений (VI, 81) и (VI, 82) нужно знать 
из опыта зависимость активности растворителя и дифференциальных 
теплот растворения растворителя от состава раствора N v  Зависи-



мость давления пара растворителя над раствором и температуры 
замерзания и кипения раствора от концентрации приведена на 
рис. 54. С увеличением концентрации растворенного вещества 
в растворе давление пара растворителя при данной температуре Т  
понижается (точки В, В', В")\ температура замерзания раствора 
понижается (точки О, О', О”); 
температура кипения раствора 
повышается (точки А, А', А").

Д ля идеальных и предель
но разбавленных растворов 
между давлением пара раство
рителя над раствором, пониже
нием температуры замерзания 
и повышением температуры 
кипения существует математи
ческая зависимость. Исключая 
d \ n N y из уравнений (VI, 51),
(VI, 67) п (VI, 70), получим

учитывая, что dJ -  = - d ( ±
п  I т

соотношение между pL, Т 3 и Г к 
в дифференциальной форме:

R d \ n Pl  =  —  L n n t l d ( - ^ J  =

-Z .HCnild ( ^ ) .  (VI, 83)

Исключая In jVx из (VI, 51), (VI, 68) и (VI, 71), получим соотноше
ние между plt Т3 и Т к в интегральной форме:

P l  __  £  __ /  А Т 'к

Рис. 54. Зависимость давления пара 
растворителя над раствором и темпе
ратуры кипения и замерзания раство
ра от концентрации растворенного ве

щества :
ОА — чистый растворитель; 0 'А*— разбав
ленный раствор; 0мА" — концентрированный 

раствор

- 2 ,3 /?  lg -4-: 
Р\

■ = L Uт ^  . u..i ~ т - (VI. 84)
1  3 .1 ' з 1  К , 1* к

Исключая m  из уравнений (VI, 75), (VI, 77) и (VI, 56) с учетом 
(VI, 74), получим более простое соотношение между тремя равно
весными свойствами, справедливое только для предельно разбавлен
ных растворов:

Api 1000 _ДТд_&ТК (VI 85)

р 1 Mi. к . К к

§ 8 0 . Р а с т в о р и м о с т ь  т в е р д ы х  в е щ е с т в  в  р а с т в о р а х

Растворимость измеряется концентрацией растворенного вещества 
в растворе, которое находится в равновесии с этим веществом 
в твердой фазе.

Подставляя (dji2/d/V.2)Pfт и АН пмг из уравнений (VI, 46) и (VI, 48) 
в (VI, 29), получим зависимость растворимости в идеальном раство
ре от температуры:



Выражение (VI, 86) называется уравнением Шредера, из которого 
видно, что с ростом температуры растворимость твердых тел в иде
альном растворе увеличивается^ так как

dInW 2Ha7 d 7 > 0 .
Интегрируя уравнение (VI. 86) r  пределах от 1 до N, 

до Т  (считая ЬплЛ =  const), получим
ri лф 'V ** о» 1 пл,2

lg N  нас =  — ^пЛ|2 W пл,г ^
2,37? Т пл t2Т

(VI, 87)

Из уравнения (VI, 87) следует, что растворимость твердого тела 
в идеальном растворе jV2Hac не зависит от природы растворителя; 
она тем больше, чем меньше теплота плавления Lnjll2 этого веще
ства и чем меньше разность ---------. Проинтегрируем уравне-

' '7 ' Т’п л .г  /
ние (VI, 86) с постоянной инте
грирования

lg JV2Hac= const — х  
2,3/?$пл,1

к

tm ,2 , 
У й

F V /
ь В

/ 1 \  i  1 \
1
1

и
&

1
ы п и "

2 , 3

■JL

7

X — ,
т

(VI, 88)

Рнс. 55. Диаграмма состояния двой
ной системы с эвтектикой, подчиняю
щейся законам идеальных растворов

где const — постоянная интегри
рования.

Из уравнения (V I ,88) сле
дует, что зависимость ^ А ^ нас 
от 1 / Т  имеет линейный харак
тер. Из углового коэффициента

1---Г----
определить теплоту плавления
иСш,С(~1ва. экстра полиция пря
мой на графике до lg N 2Hac“ 0
позволяет определить темпера
туру плавления растворенного 
вещества.

Если жидкая фаза обладает свойствами идеального раствора, 
а компоненты раствора не образуют между собой твердого раство
ра, то получается диаграмма состояния с эвтектикой (рис. 55). 
При этом линия ликвидуса BE  выражается уравнением (VI, 87), а 
линия ликвидуса А Е  — уравнением

lg  N T  = -
^■n.lil (Г п л ,1  Т )

2 ,3  R T n, t lT
(VI, 89)

Из системы уравнений (VI, 87) и (VI, 89) можно определить со
став и температуру эвтектики идеального раствора, если известны 
свойства чистых компонентов.

Неидеальные растворы. Получим зависимость растворимости ве
щества в неидеальном растворе лт температуры. Д ля этого берем



производную (при р =  const и T =  const) от выражения (VI, 50) 
по lgJV2 и подставляем ее в (VI, 29):

d In iV"ac д н ПЛш2 (VI, 90)
dT

R T 2
' d\nN2 р,т

,{ д \п а 2 \ 
Л  £>ln N 2 I p

Д ля интегрирования уравнения (V I,90) требуется знать зависи
мость активности и дифференциальной теплоты растворения твер
дого вещества от состава.

§ 8 1 . О с м о т и ч е с к о е  д а в л е н и е  р а с т в о р о в

Рассмотрим зависимость осмотического давления от состава и 
свойств чистых компонентов.

И д е а л ь н ы е  р а с т в о р ы . Подставляя уравнение (VI, 43) в (VI, 33) 
и учитывая соотношение (VI, 40) для парциального мольного объ
ема (а = г м ) ,  получим

---------^ т .  (VI, 91)
dlnNx

Интегрируя выражение (VI, 91) в пределах от 0 до я  и от 1 
до Л/,, получим зависимость осмотического давления идеального 
раствора от состава

(VI, 92)
v \

где и? — мольный объем чистого растворителя.
Осмотическое давление связано с другими равновесными свой

ствами раствора, например, с давлением пара растворителя над рас
твором. Из уравнений (VI, 91) и (VI, 51) получаем:

R T d .\n p x*= — v\d.n (VI, 93)
и

R T \ n p x]p\ =  — и ,я. (VI, 94)

П р е д е л ь н о  р а зб а в л е н н ы е  р а с т в о р ы . Уравнение (VI, 92) справед
ливо также для предельно разбавленных растворов. Используя со
отношение (VI, 73) и полагая v° =  u (v — мольный объем раствора), 
получим

n ^ c R T ,  (VI, 95)
Л'а ,где с = —— — концентрация раствора, моль)л.

V

Выражение (VI, 95) называется уравнением Вант-Гоффа. Из срав
нения уравнений (VI, 95) и (II, 7) следует, что осмотическое давле
ние разбавленного раствора равно тому давлению, которое оказывало 
бы растворенное вещество на стенки сосуда, если бы оно в виде 
идеального газа при той же температуре занимало объем, равный



объему раствора (закон Вант-Гоффа). Однако растворенное вещество 
в растворе не оказывает дополнительного давления на стенки со
суда. Осмотическое давление проявляется только на границе между 
раствором и растворителем, разделенных полупроницаемой перего
родкой.

Если известно осмотическое давление в разбавленном растворе, 
можно определить молекулярный вес растворенного вещества. Вы
разим молярную концентрацию с через весовые количества раство
рителя Gx и растворенного вещества G2:

^JO O O pjG ^ (v i  96)
Af2Gi

Подставляя (VI, 96) в (VI, 95), получим

М2 =  ̂ 1(Ю0Р1> (VI, 97)

где рг — плотность растворителя, г/см3.
В предельно разбавленных растворах уравнение (VI, 94) можно 

упростить, полагая v° v  и разлагая в ряд

Inp j p ° =  In (1 — Дp j p \ )  «  — Дp j p \ .

При этом получим

R T - ^ - = v n .  (VI, 98)
Pi

Неидеальные растворы. Получим зависимость осмотического дав
ления неидеального раствора от состава. Если от уравнения (VI, 49) 

..г - v  ” ™'"'тяиитт, рр в fVI. 33). то имеем

d n  R T  f  д In a j  ^ \ V I .  98а)
d N I Vl \  d N1 ) я . Т

Д л я  интегрирования уравнения (VI, 98а) нужно знать зависи
мость активности растворителя а{ и парциального мольного объема 
растворителя vx от состава раствора.

§ 8 2 . Р а с п р е д е л е н и е  р а с т в о р е н н о г о  в е щ е с т в а  
м е ж д у  д в у м я  и е с м е ш и в а ю щ и м и с я  р а с т в о р и т е л я м и .

Экстракция

В системе, состоящей из двух несмешивающихся растворителей, 
растворенное вещество определенным образом распределяется между 
ними. В такой системе один или оба раствора неидеальные.

В системе из двух растворов оба растворителя всегда, хотя бы 
в небольшой степени, взаимно растворяются друг в друге* Поэтому

* Если растворители полностью не растворимы друг в друге, то химический 
потенциал одного растворителя в другом согласно уравнению (V 1, 49) равен 
— оо и равновесие между ними не может осуществиться.



можно говорить только о двух практически несмешивающихся 
растворителях, если их взаимная растворимость очень мала.

Равновесие растворенного вещества между двумя несмеши- 
вающимися растворителями характеризуется равенством его хими
ческих потенциалов в обеих фазах. Выражая химические потенциалы 
растворенного вещества в обоих растворителях через активности из 
уравнения (VI, 50), получим

где а{2Х) и а\р  — активности растворенного вещества (компонента 2) 
в двух несмешивающихся растворителях; и И^2*— стандартные 
химические потенциалы растворенного вещества в 1-м и 2-м раство
рителях; они зависят от температуры, природы растворенного веще
ства и растворителя.

После небольших преобразований уравнения (VI, 99) получим:

Из выражения (VI, 100) следует, что отношение активностейрас- 
творенного вещества при равновесном распределении его между 
двумя несмешивающимися растворителями при данной температуре 
есть величина постоянная. Это соотношение называется коэффи
циентом распределения. Из уравнения (VI, 101) следует, что коэф
фициент распределения не зависит от активностей растворенного 
вещества в обоих растворителях, но зависит от температуры, при
роды растворенного вещества и от растворителя.

Выражая активности растворенного вещества в обоих раство
рителях через коэффициенты активностей, получим вместо уравне
ния (VI, 100)

где f [ ]) и /г2) — коэффициенты активности растворенного вещества 
в 1-м и 2-м растворителях; с и 4 2) — концентрации растворенного 
вещества в 1-м и 2-м растворителях соответственно; Қ' — формальный 
коэффициент распределения, который зависит от концентрации 
растворенного вещества в обоих растворителях.

ц*2<1 > +  R T  In 4 ' )  - +  R T  In c ! f \ (VI, 99)

(VI, 100)

(VI, 101)

(VI, 102)

отсюда

(VI, 103)

(VI, 104)



При разбавлении раствора коэффициенты активности прибли
жаются к единице, а их соотношение становится приблизительно 
постоянным. Поэтому в разбавленных растворах формальный коэф
фициент распределения практически не зависит от концентрации.

Если растворенное вещество в одном из растворителей диссоции
рует или ассоциирует, то уравнение (VI, 104) не оправдывается 
даже в разбавленном растворе. Если растворенное вещество во втором 
растворителе диссоциирует ( А В ^ А  +  В), причем степень диссоциации 
близка к единице, то вместо выражения (VI, 104) имеем

М 2>\2
К" =  К 'К [2' =  (VI, 105)

с2
где — константа диссоциации растворенного вещества во 2-м 
растворителе.

Если молекулы растворенного вещества во 2-м растворителе 
ассоциированы и образуют двойные молекулы (2АВ ^  (АВ)2), причем 
степень ассоциации близка к единице, то вместо (VI, 104) получим

к '  fc<2)V /2 
К"’ -------- - --------- 1 2 ] , (VI, 106)

(2Касс)1/2 4 U

где К асс — константа ассоциации растворенного вещества во 2-м 
растворителе.

Все отклонения от законов идеальных растворов формально 
учитываются коэффициентами активности. Поэтому если известны 
активности распределяемого компонента в двух растворителях, то 
уравнением (VI, 100) можно пользоваться также и при диссоциации 
или ассоциации молекул в растворе.

»»»«-» Wo полппаттошч! оогтт£»Г*ТРЯ ктамггт V ПЩ\Г\ЧЯ МРРМРТПИ-
вающимися растворителями основан метод, называемый экстракцией.

pdtMArtCN о _______ ____. . ____  ,_____

твора при помощи другого растворителя (экстрагента), практически 
несмешивающегося с первым. Экстракция широко применяется для 
извлечения составных частей из сложных природных и технических 
растворов, в аналитической химии и т. п.

Д ля  достаточно полного извлечения растворенного вещества 
проводят экстракцию несколько раз. Более эффективно экстрагиро
вать вещество несколько раз небольшими порциями экстрагента, 
чем один раз таким же общим количеством экстрагента.

Вычислим весовое количество g„, которое останется в растворе (1) 
после п экстракций одинаковыми объемами экстрагента. Пусть 
начальное количество компонента (2) в исходном растворе (1) состав
ляет g 0 и после первой экстракции осталось g x; тогда при установ
лении равновесия между двумя растворителями для константы 
равновесия получим из (VI, 103) уравнение

Я  =  4 г г = ^ ^ ' — : 8 1 - 8 0 - ^ 7 - ,  (VI, 107)
4 1 » S t  v 2 V j - { - K u 2

гле v , — объем экстрагируемого раствора; v2 — объем экстрагента.



После второй экстракции
к==л ^ . ^ ; g 2 = g i — '±— = go

ga v-i Vx — Қиa \ Vi-\-Kvz
(VI, 108)

где g 2 — количество вещества, которое осталось в растворе (1) после 
второй экстракции. После п  экстракций в первом растворе останется 
вещества

ё,■ - ' • ( т З й г Г-  (VI’ 109)
При экстракции одним общим объемом количество вещества g',  

которое останется в экстрагируемом растворе согласно уравнению 
(VI, 107), будет равно

g ' =  g o - ~ V  (VI, 110)Vi-f-Knv-i
Из уравнений (VI, 109) и (VI, 110) следует, что экстрагирование 

п  раз более эффективно, чем проведение одной экстракции тем же 
общим объемом экстрагента*.

Это связано с тем, что при каждой новой экстракции исследуемый 
раствор приводится в контакт со свежей порцией экстрагента. 
В химической технологии многократную экстракцию заменяют 
экстракцией в противотоке. Пусть, например, экстрагируемый раствор 
поднимается в вертикальной колонне снизу вверх, а экстрагент с 
большей плотностью мелкими каплями проходит через слой раствора 
сверху вниз. Между экстрагентом и экстрагируемым раствором в 
каждом слое устанавливается состояние, близкое к равновесному. 
При этом в верхней части колонны капли свежего экстрагента, 
встречаясь с экстрагируемым раствором, извлекают из него последние 
остатки вещества. А в нижней части колонны капли экстрагента 
встречаются со свежими порциями раствора и концентрация экстра
гируемого вещества в экстрагенте достигает максимального значения.

§ 83 . О п р е д е л е н и е  а к т и в н о с т и  
н  к о э ф ф и ц и е н т а  а к т и в н о с т и

Равновесные свойства неидеальных растворов зависят от актив
ности растворителя или растворенного вещества. Рассмотрим несколько 
способов определения активности или коэффициента активности

Для доказательства этого утверждения сделаем разложение в биноминаль
ным ряд выражения 4 ,2

\  V x l  Vx  1-2 „2

С учетом уравнения (V I, 111) равенство (V I, 109) можно переписать в виде

g n= g o -------------------------— --------------j -------- . (V I, 112)
п I n --- 1) V2Vx+Knv2+ - ( - К2 —-------1 * ̂  V i

Из сравнений (V I, 112) и (V I, 110) видно, что <  g \



растворителя и растворенного вещества в неидеальных растворах. 
Активность зависит от выбора стандартного состояния.

1. Вычисление активности летучего растворенного вещества по 
парциальному давлению его пара.

Из уравнений (VI, 65) получаем:
1 Рч
2 о *

Р-2

I

(VI, 113)

(VI, 114)

где р2 и р 2 — давление пара растворенного вещества над раствором 
и над чистым (жидким) веществом соответственно,* — коэффициент

активности. Индекс I указывает номер 
выбранного стандартного состояния.

Д л я  определения коэффициента актив
ности твердого растворенного вещества 
целесообразно выбрать второе стандартное 
состояние. Д ля  этого преобразуем уравне
ние (VI, 64):

^  = К 2у\]= у ,  (VI, 115)

0,5

\ \
\ х\ V /

\

/ 7 N /  V
к  V

/  /
' /

/
/

/
/

'  N \\  \  ч \\  \\  \  \  \  \ \
/ 1 л

0,5 1
где у  — вспомогательная расчетная вели
чина.

Рис. 56. Зависимость 
активности пропанола (2) 
м no Tim < Л  от состава 
раствора в смеси проаа- 

нол — вода

При Л'2 •
Pi

О

1 im | - Ц _ |„  lim | /Соу" \ =  К 2= у 0- (VI, 116) 
Л.-01 ‘Ч I

Из (VI, 115) и (VI, 116) получим:

y h _ _ J L _ J L ; a\l =  y \ ]N 2.
К. У о

(VI, 117)

Значение у0 при N 2->-0 находят графическим способом*.
На рис. 56 представлена зависимость а 12 от N 2 для системы

вода (1) — пропанол (2) при 50° Активности а\ вычислены по пар
циальным давлениям пропанола и воды над летучими жидкими 
смесями разного состава при 50° по уравнению (VI, 115). Свойства

•Е с л и  растворенное вещество— жидкость, неограниченно смешивающаяся 
с растворителем, то его активность можно определять при обоих стандартных 
состояниях:

Кг
о *

Pi
(VI, 118)

где Кг — коэффициент в уравнении Генри; р .2 — давление пара над чистым жид
ким веществом; а2 и а^1 — активности.



системы пропанол — вода заметно отклоняются от свойств идеальной 
жидкой смеси, которая на рис. 56 представлена пунктирными 
диагоналями.

2. Определение активности растворенного вещества по давлению 
пара растворителя. Подставляя в уравнение Гиббса — Дюгема (VI, 13) 
равенства (VI, 49), получим*

d. In а ,  =  -  d  In a L.  (VI, 118)

Интегрирование (VI, 118) дает**
a\

lga.2= I g a ;  +  j  lg a i ), (VI, 119)

где й| и a 2 — активности растворителя и растворенного вещества
соответственно при составе раствора N 2', эти активности должны 
быть известны.

Активность растворителя ах определяют по давлению пара рас
творителя над растворами разного состава по уравнению (VI, 65). 
Интеграл в уравнении (VI, 119) вычисляют графическим способом.

3. Определение активности растворенного вещества по коэффи
циенту распределения. Подставляя выражение (II, 198) в (VI, 100), 
получим

v(o2) 4 '>
К — ---------------У, (VI, 121)

Y<‘> N?>

где К  — коэффициент распределения; N ^ \  М 2) — концентрация рас
творенного вещества в первом и втором растворителях, мол. доля; 
'Y(2 I)> У(2 ] — коэффициенты активности растворенного вещества в пер
вом и втором растворителях.

При N {21 ) 0 и М 2)- ^ 0  получаем

l im |y | =■ lim vi2) К  У2
Y<*>

К  = Уо,

М 2)-^ 0 ;  V22)^ l .  (VI, 122)

* Вместо уравнения (V I, 118) можно интегрировать уравнение Гиббса — 
Дюгема, выраженное через коэффициенты активности:

^ l n Y a = — ~7Г~ ^  1° Yi* (V I, 120)

** Нельзя интегрировать уравнение (V I, 118) в пределах от а t =  1 до a j  и 
от Д° а»; во-первых, при а 2= 0  lg a 2 =  — <» и по уравнению (VI ,  112)

' nнельзя получить значение во-вторых, при — I g C | = 0  ——  =  оо и невозмож-
No

но вычислить интеграл в уравнении (VI,. 119).



Значение y Q находят графической экстраполяцией. Значения y<22> 
определяют из выражения

У22> =  - ^ ’>. (VI, 123)

По этому способу, чтобы определить активности или коэффи
циент активности растворенного вещества во втором растворителе, 
нужно знать активности или коэффициенты активности этого веще
ства в первом растворителе.

Активности и коэффициенты активности растворенного веще
ства и растворителя можно вычислять также по другим равновес
ным свойствам раствора: по понижению температуры замерзания, 
по повышению температуры кипения, по растворимости, по осмоти
ческому давлению и др. Недостатком определения активности по 
этим равновесным свойствам раствора является то, что они зависят 
не только от химического потенциала, но и от других парциальных 
мольных величин (парциальной мольной энтальпии, парциального 
мольного объема компонента и др.), которые нужно находить из 
опыта.

Б. ТЕРМОДИНАМИКА ЖИДКИХ ЛЕТУЧИХ СМЕСЕЙ

§ 84. Закономерности общего давления пара летучих смесей.
Д ва закона Коновалова

летучим лшдайш ^ _______  — ..„„.„.г wMTivnrTK. которая при
-- ..„ „ я  томпрпятупе имеет достаточно высокое давление пара, л ету 
чими смесями называют растворы, Ли1 Ди >̂1* ___::
жидкости. К летучим смесям относятся продукты переработки нефти 
(бензин, керосин и пр.), каменного угля и др.

Летучие смеси разделяют на компоненты при помощи перегонки.
\^Перегонка летучих смесей широко применяется для получения чи

стых жидкостей из их природных или технических смесей и т. п.
\  Перегонка основана на закономерностях общего давления пара, 

который находится в равновесии с раствором. Полагаем, что оба 
компонента неограниченно взаимно растворимы друг в друге и что 
смесь паров над раствором подчиняется законам идеальных газов; 
давление насыщенного пара чистого второго компонента при данной 
температуре выше, чем первого компонента: р ° > р ° .

Подставляя выражения (VI, 19) в уравнение Гиббса — Дюгема 
(VI, 14), получим

N 1d \ n p 1 + N 2d \n p i = 0, (VI, 124)

где рх и р2 — парциальные давления паров 1-го и 2-го компонентов 
над жидкой летучей смесью; и N 2 — содержание 1-го и 2-го ком
понентов в жидкой летучей смеси. Выражение (VI, 124) называется



уравнением Дюгема — М аргулеса. Учитывая, что по закону Д ал ь
тона

p. N',
(VI, 125)

Р, No
преобразуем уравнение (VI, 124) к виду

dPi
dN>

No dp.

N 1 N'0
__ 2_
dJVa’

(VI, 126)

где N\ и N 2 — содержание 1-го и 2-го компонентов в паре, нахо- 
дящемся в равновесии с жидкой летучей смесью.

Общее давление пара р над смесью летучих жидкостей равно 
сумме парциальных давлений компонентов:

P =  Pi +  Pa- (VI, 127)

О

р
А

1к в
■ы5

р7>
S  1'

в

% г

"г 1 ff2
а 5

Рис. 57. Зависимость общего давления пара (а) и температуры ки
пения (б) от состава раствора

Возьмем производную по N 2 от обеих частей уравнения (VI, 127):
dp dpi

dNt dN2 dNi 
Подставляя выражение (VI, 126) в (VI, 128), получим

dp dp2 L  N 2 t N i \
dNi dN2 У N i  n '2 J

N2 n '<

(VI, 128)

(VI, 129)

где — — —= ct; a — коэффициент разделения.
N i  n '2

Значение а  для данной летучей смеси зависит от ее состава. Чем 
больше отличается состав жидкой летучей смеси от состава равно
весного с ней пара, тем значительнее отличается а  от единицы и 
тем легче разделить летучую смесь на компоненты перегонкой.

Уравнение (VI, 129) является основным уравнением для неогра
ниченно смешивающихся бинарных жидких летучих смесей.



Различают два типа летучих смесей, которым соответствуют два 
вида зависимостей общего давления пара от состава раствора. На 
рис. 57 показаны кривые без экстремальных точек ( / ,  Г ,  1") и 
с экстремальными точками (2, 2').

Зависимости давления пара и температуры кипения от состава 
летучей смеси имеют противоположный вид (рис. 57, б, в). При повы
шении общего давления пара над раствором с увеличением мольной 
доли N 2 2-го компонента в растворе его температура кипения умень
шается. Если внешнее давление при данной температуре выше, то 
давление пара, равное внешнему давлению, будет достигнуто при 
более низкой температуре.

На рис. 57, б  представлены кривые зависимости температуры 
кипения от состава. Максимум на кривой давление пара — состав 
соответствует минимуму на кривой температура кипения — состав.

Установим закономерности для общего давления пара над лету
чей смесью и относительного содержания компонента в паре и в ра
створе. Парциальное давление пара всегда увеличивается с содер
жанием компонента в растворе [см. (VI, 53), (VI, 54), (VI, 65)]:

- ^ 1 > 0  и - ^ - > 0 .  (VI, 130)
dN2 dNt 4

Но давление пара р  над раствором с изменением состава рас
твора может как увеличиваться, так и уменьшаться. Если общее 
давление пара р увеличивается с ростом мольной доли 2-го компо
нента /V, в жидкой летучей смеси (производная - ^ - > о \  то согласно

V dM2 j
уравнению (VI, 129)

/V' N .
1 ------ --------_>U п ----- ^ ---- .

N i  n .  N ’, N i

Отсюда получаем
N ’2> N z и  (VI, 132)

Наоборот, если общее давление пара р уменьшается при увели
чении мольной доли 2-го компонента N 2 в летучей смеси, то согласно 
уравнению (VI, 129) имеем

N'2< N 2 и (VI, 133)

У Неравенства (VI, 132) и (VI, 133) выражают первый закон Коно
валова, согласно которому.пар над смесью двух летучих жидкостей 
относительно богаче тем из компонентов, прибавление которого 
к смеси повышает общее давление пара при данной температуре 
или понижает температуру кипения смеси при данном давлении., 

С^Цля летучих смесей первого типа (кривые / ,  1', 1") на рис. 57 
увеличение содержания второго компонента в растворе повышает 
общее давление р  пара, так как производная dp/dN2 положительна. 
При этом содержание второго компонента в паре выше, чем в рас
творе. Д л я  летучих смесей второго типа (кривые 2 и 2' на рис. 57, а) 
на кривых р\А  ft р°2В  производная d p !dN., положительна и содер



жание второго компонента в паре выше, чем в растворе. На кри
вых р°2А и р°В производная dp/N 2 отрицательна и содержание вто
рого компонента в паре ниже, чем в растворе.

В экстремальных точках Л и В

- ^ - = 0 .  (VI, 134)dN3 v > /

Подставляя (VI, 134) в уравнение (VI, 129), получим

l — — о и (VI, 135)
N i N 2 N[ N t  K

Отсюда получаем для экстремума

L  N'2 = No и N \ - N v  (VI, 136)
Соотношения (V I, 136) называются вторым законом Коновалова, 

согласно которому экстремальные точки на кривой общее давление 
пара — состав раствора (или на кривой температура кипения — со
став раствора) отвечают растворам, состав которых одинаков с со
ставом равновесного с ним пара. Ж идкая летучая смесь такого 
состава называется азеотропом /^

§ 8 5 . Л е т у ч и е  с м е с и  с  н е о г р а н и ч е н н о  с м е ш и в а ю щ и м и с я  ж и д к о с т я м и .
Идеальные летучие смеси

Различают летучие смеси с неограниченно взаимной раствори
мостью, с ограниченной взаимной растворимостью и с практически 
полной взаимной нерастворимостью.

При изучении равновесия между летучей жидкой смесью и паром 
используют четыре вида зависимостей:

P(Pi, Рг) — W2; p — N 2 (N'2)\ tK —  N 2 {N2); N 2 —  N 2.
Рассмотрим жидкую летучую смесь с неограниченной взаимной 

растворимостью компонентов и без экстремальных точек на кривой 
давления пара (см. рис. 58). Кривую р — N 2 принято называть кри
вой давления пара; кривую tK — N 2 — кривой температуры кипения.

Пусть летучая смесь состава No. а  имеет общее давление пара р А 
(точка А) и парциальное давление пара р 2 в , соответствующее точ
ке В (рис. 58, а). Состав пара N 2,b над этой смесью определяется 
согласно закону Дальтона:

N'2.b - — . (VI, 137)
Р а

На рис. 58, б кривая EAF  отвечает зависимости общего давления 
пара от состава летучей смеси (кривая давления пара) и кри
вая EBF  — от состава равновесного с ней пара. Состав летучей 
смеси и пара в точках А и В  на рис. 58, б соответствует значе
ниям N 2, a и N2,b -

Пусть летучая смесь кипит при давлении 1 атм  и имеет со
став Д̂ 2 .с(точка С на рис. 58, а); состав пара N 2, о над этой жидкой



смесью по закону Дальтона (при рс =  1 ат м ) определяется со
гласно (VI, 137) по уравнению

К . о - Р г . г  (V I' 138)
Ня пиг. 58. в кривая ECF  представляет зависимость температуры 

кипения летучей смеси от ее состава (кривая температуры кипения),

Р
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P
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Рис. 58. Зависимость давления пара (а, б), температуры кипения (в) и соста
ва пара (г) от состава летучей смеси

а кривая EDF  — от состава равновесного с ней пара. Состав лету
чей смеси и пара в точках С и D  соответствует значениям N 2 .с 
и N 2,d-

На рис. 58, г кривая EDBF  выражает зависимость состава равно
весного пара от состава жидкой летучей смеси при постоянной тем
пературе. Состав пара в точках В  и D  соответствует значениям N 2 ,в  
и N 2, d .



Идеальные летучие смеси. Парциальное давление паров обоих 
компонентов над идеальной летучей смесью подчиняется уравне
нию Рауля:

р, =  р;ЛГ,; p2 = p \ N 2. (V I, 139)

Подставляя (VI, 139) в (VI, 127), получим
р = р ; л/ , + р ; лг2. (VI, 140)

Учитывая, что Л \ =  1 — N 2, можно представить уравнение (VI, 140) 
в виде

P - P \  + { P l - P \ ) N 2- (VI, 141)

Р

РгРг
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Рис. 59. Зависимость давления пара (а, б), температуры кипения (в) и со
става пара (г) от состава идеальной летучей смеси

Из уравнения (VI, 141) видно, что общее давление пара над 
идеальной летучей смесью линейно меняется от ее состава (рис. 59). 

Подставляя уравнение (VI, 139) и (VI, 141) в (VI, 137), получим:
JVaN 2 = -(1 — N2) b+N2

(VI, 142)

iV2= -
N ,

где
о

Р2

(VI, 143)

(VI, 144)

Согласно принятому условию (р °< р ° )  6 < 1 . Из уравнения (VI, 142) 
следует, что при 8 < 1  содержание более летучего компонента (2) 
в паре больше, чем в жидкости N 2> N 2 (см. рис. 59, г). Из уравне
ния (VI, 141) с учетом соотношения (VI, 143) следует, что зависи
мость р от N 2 для идеальной летучей смеси может быть представ
лена кривой 2 (см. рис. 59, б). Зависимости температуры кипения 
от состава жидкости или пара также описываются кривыми 1 и 2 
соответствен но.



Неидеальные летучие смеси. Парциальные давления паров обоих 
компонентов над идеальной летучей смесью подчиняются уравне
ниям (VI, 65). Подставляя уравнения (VI, 65) в (VI, 127), получим

P = P X + / V V  (VI, 145)

Учитывая соотношение (II, 198), получаем из (VI, 145)

P = p \ y l +  {p lv2 - P ° i y i ) N *- (VI, 146)

Поскольку коэффициенты активности Yi и у 2 зависят от состава 
раствора, то зависимость р от N 2 для неидеальной летучей смеси 
представляет собой кривую (см. рис. 58, а, б).

Рис. 60. Зависимость давления пара (а, б), температуры кипения (в) и соста
ва пара (г) от состава летучей смеси с азеотропом N ’2

Отклонения давления пара от линейной зависимости в сторону/ ____  1ООЛОШПЛ ЛШПЫШП llpilliyito ttUoutwuAu . . . ._____  ч r
и 2 на рис. 57, а), а отклонения в сторону меньших значений — 
отрицательными (кривые 1' и 2' на рис. 57, а). Эти отклонения 
зависят от относительной величины энергии взаимодействия молекул 
в летучей смеси.

Если энергия взаимодействия между молекулами разных компо
нентов больше, чем между молекулами одного и того же вещества, 
то на кривой давления пара наблюдаются отрицательные отклоне
ния от законов идеальных растворов. В противоположном случае 
наблюдается положительное отклонение от законов идеальных рас
творов.

Д ругая причипа отклонений обусловлена ассоциацией и диссо
циацией молекул в летучей смеси. Образование соединений между 
компонентами вызывает отрицательные отклонения, а диссоциация 
в летучей смеси ассоциированных комплексов, которые были в чи
стом компоненте, приводит к положительному отклонению.

При отрицательном отклонении от законов идеальных газов 
образование летучей смеси из компонентов сопровождается выделе
нием теплоты, при положительном отклонении — поглощенном 
теплоты.



£  Зависимость общего давления пара, температуры кипения и со
става равновесного пара от состава летучей смеси с азеотропом 
представлена на рис. 60 и 61. Д ля азеотропной смеси на кривой 
давления пара наблюдается максимум (рис. 60, а, б) или минимум

— ^  ^ n2
а б

Рис. 61. Зависимость давления пара (а, б), температуры кипения (в) и соста
ва пара (г) от состава летучей смеси с азеотропом

(61, а, б) и соответственно на кривой температуры кипения — ми
нимум (рис. 60, в) или максимум (рис. 61, в). В экстремальных 
точках на кривых давления пара и температуры кипения согласно 
второму закону Коновалова составы летучей смеси и равновесного 
с пей пара одинаковы. Одинаковому со
ставу летучей смеси и равновесного с ней 
пара соответствует прямая (рис. 60, г и 
61, г). Пересечение кривой состав пара — 
состав летучей смеси с этой прямой ха
рактеризует состав азеотропа.

Если давления насыщенного пара чис
тых компонентов мало различаются между 
собой, то уже сравнительно небольшое 
отклонение от законов идеальных раство
ров может привести к появлению экстре
мума и, следовательно, к появлению 
азеотропа (рис. 62, кривая 1). При боль
шом различии давлений насыщенного пара 
чистых компонентов такое же отклонение 
приводит к кривой без экстремума (кри
вая 2).^3

Основные закономерности влияния тем
пературы на состав пара, равновесного с 
летучей смесью, вытекают из основных 
термодинамических соотношений для летучих смесей и называются 
законами Вревского.

Первый закон Вревского. При повышении температуры пар, нахо
дящийся в равновесии с летучей смесью постоянного (заданного) 
состава, обогащается тем компонентом, парциальная мольная тепло

*-/V2
Рис. 62. Зависимость дав
ления пара от состава 

летучей смеси:
/  — с азеотропом; 2 — без азе

отропа



та испарения которого большеЛ Эта закономерность справедлива для 
летучих смесей как без азеотропа, так и с азеотропом. Полагаем, что 
теплота испарения чистого 2-го компонента и его парциальная мольная 
теплота испарения больше, 'чем 1-го компонента. С повышением 
температуры пар (точки В, В '  и Е, Е ' на рис. 63), который нахо
дится в равновесии с летучей смесью заданною  состава (точки А, 
А '  и D, D'), обогащается вторым компонентом, у которого парци
альная мольная теплота испарения больше.

Рис. 63. Зависимость общего давления пара от состава летучей смеси 
при двух температурах:

а — с максимумом на кривой давления пара; б —с минимумом на кривой давле
ния пара

Т» г»-----  Г» ------------------
---- - --— -------------------- --------  „ 4

давления пара (точка С на рис. 63, а) при повышении температуры 
в азеотропнои смеси возрастает относительное с о д е р ж а н и е  к и м и и н е т а  
с большей парциальной мольной теплотой испарения (точка С'), а 
в летучей смеси с минимумом на кривой давления пара изменение 
относительного содержания компонента обратное (точки С я С' на 
рис. 63, б).

Третий закон Вревского. При повышении температуры в систе
мах с максимумом на кривой давления пара состав пара, находя
щегося в равновесии с данной летучей смесью, и состав азеотроп- 
ной смеси изменяются в одном направлении (см. рис. 63, а), 
а в системах с минимумом на кривой давления пара составы рав
новесного пара и азеотропа изменяются в противоположном направ
лении (см. рис. 63, б). Третий закон Вревского является следстви
ем первого и второго законов.

Законы Вревского могут быть сформулированы также для зави
симости температуры кипения от состава. Зависимость состава азео- 
тропной смеси от температуры, давления и других факторов указы
вает на то, что появление экстремальной точки на кривой давления 
пара или на кривой температуры кипения не связано с образова
нием химического соединения между компонентами. Примером лету



чей смеси с азеотропом, характеризуемой минимумом на кривой 
температуры кипения, может служить смесь вода — этанол; состав 
азеотропа 95,6 вес.% этанола, температура его кипения 78,15° 
(температура кипения этанола 78,30°). Примером летучей смеси 
с азеотропом с максимумом на кривой температуры кипения 
является водный раствор соляной кислоты; состав азеотропа 20,3 ?о 
соляной кислоты, температура его кипения 110°.

§ 86. Перегонка летучих жидких смесей

Закон равновесия фаз при постоянном давлении для двухкомпо
нентной летучей смеси выражается уравнением

С - 3  — Ф. (VI, 147)

Рассмотрим процесс нагревания при постоянном давлении лету
чей смеси 1-го типа, характеризуемой фигуративной точкой AI 
(рис. 64). В точке М. имеем одну 
фазу — жидкую летучую смесь 
(Ф =  1; С =  2). При температуре ta 
в фигуративной точке а0 (состав g 0) 
давление пара летучей смеси до
стигает внешнего давления (напри
мер, 1 атм), жидкость закипает 
и появляются первые пузырьки 
пара, характеризуемые точкой 
a2( g '2). При этом система уже со
стоит из двух фаз (Ф =  2, С =  1).

Поскольку содержание 2-го 
компонента в паре больше по срав
нению с раствором (g'2> g 0), то в 
процессе кипения и образования 
пара содержание его в растворе 
уменьшается.

При температуре tb (рис. 64) рис_ Диаграмма состояния жидкой 
состав двухфазной системы харак- летучей смеси 1-го типа с неограни- 
теризуется фигуративной точкой Ь0. ченной взаимной растворимостью ком- 
Количество летучей смеси Gx и понентов
пара G2 в  системе, описываемой
фигуративной точкой Ь0, может быть определено по правилу ры
чага:

Зд 9z 
8, Вес, %

д’ 100

Gi M o __ So —  8 1  . п. 1 п. п.
"7 Г Г ----------------- • и 1 т и 2 =  и о>§0

(VI. 14S)

где G0 — масса всей системы, j
При температуре кипения td система представлена фигуративной 

точкой d0. При этой температуре испаряются последние остатки ле
тучей смеси, состав которой представлен точкой dv  При температуре 
выше td, например, в фигуративной точке е0, система состоит из

237

ъ



одного пара (Ф =  1) того же состава (g0), что и исходная летучая 
смесь.

Рассмотрим фракционную перегонку летучих смесей 1-го типа 
f Зез азеотропа), состоящую из трех перегонок (рис. 65). Исходная 
смесь нагревается в сосуде. Пары, проходя через холодильник, кон-
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Рис. 65. Фракционная перегонка жидких летучих смесей 1-го типа:
а — первая перегонка; б — вторая перегонка; в —третья перегонка-

денсируются и конденсат стекает в приемник. Летучая смесь пере
гоняется трижды.

При кипении летучей смеси 1 (рис. 65, а) в приемнике сначала 
собирается конденсат состава Пар в точке 1' обогащен компо-
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Рис. 66. Фракционная перегонка жидких летучих смесей 2-го типа (с азео- 
тропом) с максимумом на кривой температуры кипения: 

а — первая перегонка; 6 — вторая перегонка; в —третья перегонка

центом 2  по сравнению со смесью в точке 1. В процессе кипения 
исходная летучая смесь обогащается 1-м компонентом, состав рас
твора меняется и к концу первой перегонки характеризуется 
на графике точкой 2, а равновесный состав пара — точкой 2'.  Состав 
пара (и соответственно конденсата) в процессе перегонки непрерывно



меняется от состава, характеризуемого точкой до точки 2' *; 
при этом в конденсате получается смесь некоторого среднего соста
ва 3, соответствующего среднему составу пара 3' Таким образом, 
после первой перегонки из исходной летучей смеси 1 получаются 
остаток 2 и конденсат 3. Затем приемник меняется и продолжается 
перегонка остатка 2  (2-я перегонка). При этом получается остаток 4 
и конденсат 5 (рис. 66, б). При перегонке конденсата 3 (3-я пере
гонка) получаются остаток 6 и конденсат 7 (рис. 66,. в).

В итоге после трех перегонок из исходного раствора получаются 
четыре фракции (4, 5, 6 и 7). Как видно из рис. 66, б и в ,  рас
твор 4 имеет состав, близкий к компоненту 1, а 7 — к компоненту 2. 
Растворы 5 и 6 имеют составы, близкие к исходной летучей смеси 1; 
их смешивают и снова повторяют фракционную перегонку. Таким 
образом, в результате фракционной перегонки можно разогнать 
исходную смесь 1-го типа на практически чистые компоненты.

На рис. 66, а, б, в представлена фракционная перегонка лету
чей смеси 2-го типа с максимумом на кривой температуры кипения. 
В результате фракционной перегонки в остатке 4 получается смесь, 
близкая по составу к азеотропной смеси, а в конденсате 7 — почти 
чистый 1-й компонент.

* В дальнейшем для краткости будем использовать выражение, например, 
конденсат 3 вместо «конденсат, характеризуемый точкой 5», и т. п. •



Существование азеотропа в летучей смеси обычно нежелательно. 
Одним из способов устранения азеотропа является изменение внеш
него давления и, следовательно, температуры кипения летучей 
смеси. При этом состав азеотропа и положение экстремальной точки 
на кривой температуры кипения меняются и в некоторых случаях 
азеотроп совсем исчезает. Так, например, при понижении давления 
над раствором этанол — вода от 760 до 100 мм рт. ст. состав 
азеотропа меняется от 89,5 до 99,6 мол.% этанола.

В химической технологии для разделения летучих смесей исполь
зуют процесс ректификации.

При нагревании и испарении исходного раствора, обозначенного 
на рис. 67 точкой av  состав постепенно меняется и характеризуется 
точками а2, а3, . . . ,  а„, . . . ,  В. Фракции равновесного пара а\, а2, 
а'3, . . . ,  ап, . . . ,  В  последовательно конденсируются и получаются 
конденсаты (точки а", а", blt а", . . . ,  fl). Затем каждый кон
денсат снова перегоняется. Например, фракция blt постепенно ис
паряясь, дает в остатке летучие смеси состава Ь2, Ьа, . . . ,  а 1; . . . ,  
а„, В. А пар Ъ\, Ь'2, Ь’г, . . . ,  а 2, аг, В  последовательно кон
денсируется и дает конденсаты Ь", b"2, cv  ...., a", blt . . . ,  аг..........а„,
. . . ,  В. Каждый из них снова перегоняется. Близкие по составу 
фракции (средняя часть кривой) объединяются и фракционирование 
повторяется. В результате массы средних фракций постепенно 
уменьшаются, массы крайних фракций увеличиваются и получаются 
практически чистые компоненты А и В.

При ректификации операции конденсации и дистилляции авто
матизируются. Аппараты, в которых осуществляется ректификация, 
называются ректификационными колоннами.

§ 8 7 . О г р а н и ч е н н о  р а с т в о р и м ы е  и  п р а к т и ч е с к и  
в з а и м н о  н е р а с ш и р ш ы е  a e i j  ч и е  с м е с и

Согласно закону фазового равновесия (VI, 147) число степеней 
свободы при равновесии двух жидких фаз с паром (при t =  const 
пли р =  const) равно С =  3 — 3 =  0; три фазы могут существовать 
только при определенном давлении (при t  =  const) или при опреде
ленной температуре (при р =  const), причем составы двух жидких 
фаз и пара должны оставаться постоянными. Различают два типа 
ограниченно растворимых летучих смесей: без азеотропа и с азео
тропом.

Первый тип летучих смесей с ограниченной растворимостью 
характеризуется тем, что постоянное давление пара pCD в области 
составов, где существует трехфазная система (прямая CD 
на рис. 68, а, б), находится между давлениями пара чистых жид
ких компонентов: р\ <  Рсо<С.Р°2• Соответственно для температуры 
кипения трехфазной системы tc при постоянном давлении имеем: 

>  ^к> 2  (Рис- 68, е; точки А, С и В). При этом точка F, ха
рактеризующая состав пара в трехфазной системе, расположена 
на продолжении прямой CD  (рис. 68, б, в).



Летучая смесь с ограниченной растворимостью первого типа 
не имеет азеотропа, так как на кривой давления пара и на кривой 
температуры кипения нет экстремальных точек (см. рис. 68, а ,  б ,  в),  
а на кривой состав раствора — состав пара нет точек, соответствую
щих одинаковому составу пара и раствора (рис. 68, г ) .

t=const t=const Р =const

t=cons t

в

Рис. 68. Зависимость давления пара (а, б),  температуры  кипения (в) и со
става пара (г) от состава летучей смеси с ограниченной взаимной раствори

мостью компонентов

Рассмотрим процесс нагревания и испарения системы, характе
ризуемой фигуративной точкой М  на рис. 68, в .  В точке М  система 
состоит из двух жидких слоев состава М х и М 2; парообразная фаза 
отсутствует, так как внешнее давление больше давления пара 
(Ф =  2; С =  1).

t=const t=const P^const
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Рис. 69. Зависимость давления пара (а, б),  температуры кипення (в) и 
состава пара (г) от состава летучей смеси с ограниченной взаимной раст

воримостью компонентов с  гетероазеотропом

В точке а 0 давление пара системы равно внешнему давлению и 
двухслойная жидкая система начинает кипеть; образуется пар. 
Система становится трехфазной, а число степеней свободы равным 
нулю (Ф = 3 ; С = 0). Постоянные условия: температура t c и состав 
трех фаз — точки С ,  D  и F .

Когда исчезнет ж идкая фаза состава D ,  система становится двух
фазной (раствор и пар) и температура продолжает повышаться. 
В точке Ь0 система состоит из раствора состава Ьг и пара состава Ь2



(Ф = 2  и С =  1). В точке d 0 исчезает жидкая фаза состава и 
в точке е0 находится только одна фаза (пар).

Примерами летучих смесей с ограниченной растворимостью пер
вого типа служат: метанол — тетраэтилсилан, вода — фенол, бензол — 
ацетамид, гексан — анилин и др.

Второй тип летучих смесей с ограниченной растворимостью 
характеризуется тем, что постоянное давление пара p CD в трехфаз
ной системе (прямая C D )  выше давления насыщенного пара чистых 
компонентов при той же температуре: р °  <  p CD >  р° (рис. 69, а ,  б ) .  

Температура кипения трехфазной системы /с ниже температур кипе
ния чистых компонентов: t Kil > t c < t K,2 (рис. 69, в). Точка F  соот
ветствует составу пара в трехфазной системе и расположена между 
точками С  и D :  N C < N F <  N d  (рис. 69, б ,  в).

Летучая смесь второго типа с ограниченной растворимостью имеет 
азеотроп, поэтому на кривой давления пара и кривой температуры 
кипения существуют экстремальные точки (см. рис. 69, а ,  б ,  в), а 
на кривой состав раствора — состав пара имеется точка F ,  соответ
ствующая одинаковым составам двухфазной жидкой системы и 
пара (рис. 69, г ) .

При кипении жидкой системы, состоящей из двух слоев состава 
С и D  (фигуративная точка F  на рис. 69, в) образуется пар соста
ва F .  Поэтому такую смесь (гетероазеотроп) нельзя разделить путем 
перегонки.

Гетероазеотропом называется система, состоящая из двух огра
ниченно растворенных летучих смесей. Состав этой системы совпа
дает с составом равновесного с ней пара'.

Ограниченно растворимые летучие смеси второго типа можно 
разделить перегонкой на гетероазеотроп и чистый компонент Ппи- 
ivicpaivm систем с гетероазеотропом могут служить вода — диэтилке-
т о н  я о п я  —  a w w m J t x  и п п

Способность некоторых жидкостей образовывать гетероазеотроп 
может быть использована для разделения истинных азеотропов до
бавлением третьего компонента. Так, например, пиридин образует 
с водой истинный азеотроп, который кипит при температуре 92° и 
содержит 43% воды. Д ля разделения этого азеотропа к нему при
бавляют бензол, который образует с водой гетероазеотроп с более 
низкой температурой кипения (69° С). Поэтому при перегонке (рек
тификации) водных растворов пиридина в присутствии бензола 
в дистиллат переходит гетероазеотроп бензол — вода, а в остатке 
остается чистый безводный пиридин. Гетероазеотроп бензол — вода 
в конденсате разделяется отстаиванием и бензол снова поступает 
на ректификацию пиридина.

Д л я  системы из двух практически взаимно нерастворимых жид
ких летучих жидкостей общее равновесное давление пара рассчиты
вается по уравнению

Р =  Р]  +  Р°2• (VI, 149)
При данной температуре р = const независимо от относительного 

количества обоих жидких компонентов. Это следует из основного



закона равновесия фаз Гиббса. При наличии трех равновесных фаз 
и при заданной температуре число степеней свободы равно нулю: 
С =  2 — 3 + 1 = 0  и общее давление пара и состав пара должны быть 
постоянными.

Общее давление при данной температуре над системой из двух 
жидких летучих компонентов, практически взаимно не растворимых 
друг в друге, всегда выше, чем над каждым из компонентов в от
дельности: р °  <  р  >  р°. Поэтому температура кипения tK двухслой
ной системы ниже, чем температура кипения каждого из жидких 
компонентов при том же внешнем давлении: t K,\ > t K <_ /Ki2. На этом 
свойстве основана перегонка высококипящих жидкостей. Если в ка
честве низкокипящей жидкости применяется вода, то эта перегонка 
называется перегонкой с водяным паром. Водяные пары пропускают 
через слой высококипящего жидкого соединения, с которым вода 
практически не смешивается; часть водяного пара конденсируется 
в сосуде с высококипящей жидкостью и образуется двухслойная 
система, которая кипит при температуре ниже 100° Смесь паров 
конденсируется в холодильнике и собирается в приемнике, где снова 
происходит расслаивание на два жидких слоя.

Весовое количество G2 высококипящего (органического) соедине
ния, которое можно перегнать с весовым количеством G x водяного 
пара, можно определить по закону Дальтона. В равновесном паре 
над двухслойной системой из двух взаимно нерастворимых чистых 
компонентов

где обратная величина G 1/ G 2 — расходный коэффициент водяного пара.
Перегонка с водяным паром применяется в лабораторной прак

тике и в химической технологии для очистки высококипящих 
веществ (которые не растворимы в воде), в особенности для жид
костей, которые разлагаются при температуре кипения в чистом 
виде, но еще устойчивы при температуре около 100°.

(VI, 150)

Отсюда
G%_Р‘? Л12

(V I, 151)



Г Л А В А  VII  

ЭЛЕКТРОХИМ ИЯ

Электрохимия — раздел физической химии, изучающий переход 
химической энергии в электрическую и обратно, свойства растворов 
электролитов и движение ионов под действием электрического поля. 
Переход химической энергии в электрическую осуществляется 
в электрохимических (гальванических) элементах и аккумуляторах. 
В процессе электролиза электрическая энергия переходит в хими
ческую энергию. Процессы превращения электрической энергии 
в химическую и обратно происходят на границе электрод (электрон
ный проводник) — раствор электролита (ионный проводник) и заклю 
чаются в передаче электрона с электрода на ион в растворе или 
обратно.

А. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКАЯ И ЭЛЕКТРОСТАТИЧЕСКАЯ 
ТЕОРИЯ РАСТВОРОВ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

R ЯЙ fWnnrx.TO ТТО.ТО-ТГГ „ „ „ „ „ „ „  -------г™, О -Г
растворов электролитов

Электролиты — это химические соединения, которые в растворе 
(полностью или частично) диссоциируют на ионы. Различают силь
ные и слабые электролиты. Сильные электролиты диссоциируют 
в растворе на ионы практически полностью. Примерами сильных 
электролитов в водных растворах могут служить некоторые неорга
нические основания (NaOH) и кислоты (НС1, H N 03), а также боль
шинство неорганических и органических солей. Слабые электролиты 
диссоциируют в растворе только частично. Д оля продиссоциировав- 
ших молекул из числа первоначально взятых называется степенью 
диссоциации. К слабым электролитам в водных растворах относятся 
почти все органические кислоты и основания (например, СН3СООН, 
пиридин) и некоторые неорганические соединения. В настоящее 
время в связи с развитием исследований в неводных растворах 
доказано (Измайлов и др.), что сильные и слабые электролиты 
являются двумя различными состояниями химических соединений 
(электролитов) в зависимости от природы растворителя. В одном 
растворителе данный электролит может быть сильным электролитом, 
в другом — слабым.



В растворах электролитов наблюдаются, как правило, более зна
чительные отклонения от идеальности, чем в растворах неэлектро
литов той же концентрации. Объясняется это электростатическим 
взаимодействием между ионами: притяжением ионов с зарядами раз
ных знаков и отталкиванием ионов с зарядами одного знака. В рас
творах слабых электролитов силы электростатического взаимодейст
вия между ионами меньше по сравнению с растворами сильных 
электролитов той ж е концентрации. Это объясняется частичной дис
социацией слабых электролитов.

В растворах сильных электролитов (даже в разбавленных рас
творах) электростатическое взаимодействие между ионами велико и 
их нужно рассматривать как неидеальные растворы и использовать 
метод активности. Так, сильный электролит Mv+Av_  полностью дис
социирует на ионы:

Mv+Av_  ^  v+Mz+ +  v_M z~; v =  v++ v _ .  (V II, 1)

Преобразуя уравнение (VI, 118) и учитывая, что 

Л \ = - ^ -  и Д/2= -
П1 +П2 rtj+rtg

получим после сокращения на п х -\-п2

n 1d l n a 1 +  n 2̂ l n a 2= 0 > (VII ,  2)

где п г — число молей растворителя; п 2 — число молей растворенного 
вещества; а х — активность растворителя; а 2 — активность растворен
ного вещества.

Активность а 2 сильного электролита в растворе учитывает откло
нения равновесных свойств раствора от идеального раствора, вклю
чая и диссоциацию электролита на ионы. Выражая концентрацию 
электролита через моляльность и заменяя п г = т  и nx=1000/7Wx,

- ^ - d l n a x+ / n d l n a 2= 0 .  (V II, 3)
M i

Если при диссоциации сильного электролита в соответствии 
с уравнением (V II, 1) рассматривать катионы и анионы как само
стоятельные составные части раствора с концентрацией v + m  и v_/n, 
то вместо (VII, 3) можно написать

d In +  v +md In a+ +  v_m d In а _ = О , (V II, 4)

где а +  — активность катионов; а _  — активность анионов.
Вычитая уравнение (V II, 3) из (V II, 4) и делая небольшие пре

образования, получим
, “1+ av~  

d  In —+ ~  = 0 .  
a2

Отсюда
av+ av_

-----const. (VII, 5)



Константу в уравнении (V II, 5) можно приравнять единице, так 
как при интегрировании уравнений (при расчетах равновесных 
свойств растворов) появляются неопределенные константы интегри
рования, которые определяют выбором стандартного состояния. При 
этом вместо (V II, 5) получаем

а г =  а ^ - а :~ .  (VII, 6)
Введем понятие средняя активность ионов электролита как сред

нее геометрическое из активностей катиона и аниона электролита:
j_

a ± - ( a ; + f l l - ) v .  (V II, 7)

Среднюю активность ионов электролита можно определить из 
опыта. Из уравнений (VII, 6) и (VII, 7) получаем

а 2 =  а ± '  (V II, 8)
Активности катиона и аниона можно выразить соотношениями:

а+ =  у + т + ,  (V II, 9)
Уде у +  и У -  — коэффициенты активности катиона и аниона, т +  и 
/п_ — моляльность катиона и аниона в растворе электролита:

m+ =  mv+ и m _ = m v _ . (V II, 10)
Подставляя значения а+ и а _  из (VII, 9) в (VII, 7), получим

а± = у ± т + ,  (VII, 11)
где у ±  — средний коэффициент активности электролита;

j_
Yj- =  ( yv+ yv- ^ v : f v n  io\

m ±  — средняя моляльность ионов электпплитя*

m+ =  ( m ^ m ! r ) v . (V II, 13)
Средний коэффициент активности электролита у+ представляет 

собой среднее геометрическое из коэффициентов активности катиона 
и аниона, а средняя концентрация ионов электролита т ±  — среднее 
геометрическое из концентраций катиона и аниона. Подставляя зна
чения т +  и т _  из уравнения (V II, 10) в (V II, 13), получим

m± =  mv±, (VII, 14)
где

v+ =  ( v ;+ v ! r ) v . (VII, 15)

Д л я  бинарного одио-одновалентного электролита (v+ =  v _ = l )  
средняя моляльность ионов электролита численно равна его моляль- 
ности v± =  1 и т ± = т .

Д л я  определения активности компонентов нужно знать стандарт
ное состояние раствора. В качестве стандартного состояния для



растворителя в растворе электролита выбирают чистый раствори
тель (1-е стандартное состояние):

JVx-1; Ql- 1 ;  Yl =  l. (V II, 16)
За стандартное состояние для сильного электролита в растворе 

выбирают бесконечно разбавленный раствор (2-е стандартное состоя
ние):

m ± = l ;  l im  | у ± , т | -»■ 1; а ± , т = 1 ;
т-* О

с±  =  1; Нш | у ± ,  с | —> 1; а±. е= 1 ;
с-*-О

(VII, 17)

W + -1 ; Пш | y ± , N \
N.-+0

1; a ± . N  =  !•

Величины средней активности ионов электролита а ±  и среднего 
коэффициента активности электролита у ±  зависят от способа выра
жения концентрации электролита 
(jV2, т ,  с):

a ± . N  =  y ± , N N ± \  a + , m  =  y ± , m t n \

а ± , с = У ± . с С ,  (VII, 18)
где

N +  =  v ± N ; m ±  =  v ± m ;  с+ =  v± c.
(VII, 19)

Д ля раствора сильного электро
лита

а  ла 1 ч 1 0,001 M iа ± , N =  а ± , m O .O O l=  а + ,  е —-------L;
Рх

(VII, 20) 
y ± , N ~ y ± , m ( l  +  0,001 m vM J —

-  у ± , с Ip -  0,001с (М2 -  vMx)] -L ,
Pi

(V II, 21)
где М г — молекулярный вес раство
рителя; М 2 — молекулярный вес 
электролита; р — плотность раствора; Р и с. 70. Зависимость среднего ко- 
рх — ПЛОТНОСТЬ растворителя. эффнциента активности от концент-

В растворах электролитов коэф- Рац,ш  раствора сильных электро- 
фициенты активности y ± , N  называют- литов
ся рациональными, а коэффициенты активности у ± , т и у + , с — 
практическими средними коэффициентами активности электролита 
и обозначают

У+.т =  У+ и y± , c= f ±-
На рис. 70 приведена зависимость средних коэффициентов актив

ности от концентрации для некоторых сильных электролитов. При 
концентрациях электролита от 0,0 до 0,2 м о л ь / \ 0 00 г  средний коэф



фициент активности у±  уменьшается, причем тем сильнее, чем выше 
заряд ионов, образующих электролит. При изменении концентраций 
растворов от 0,5 до 1,0 м о л ь / 1000 г  и выше средний коэффициент 
активности достигает минимального значения, возрастает и стано
вится равным и даже большим единицы,

Средний коэффициент активности электролита можно оценить 
при помощи правила ионной силы. Ионная сила J  раствора силь
ного электролита или смеси сильных электролитов определяется по 
уравнениям:

или =  (VII, 21а)

В частности для одно-одновалентного электролита ионная сила 
равна концентрации (У —/л); для одно-двухвалентного или двух
одновалентного электролита J = 2 т ;  для бинарного электролита 
с зарядом ионов г  J = > m z 2.

Согласно правилу ионной силы в разбавленных растворах сред
ний коэффициент активности электролита зависит только от ионной 
силы раствора и не зависит от природы других ионов, находящихся 
в растворе. Это правило справедливо при концентрации раствора 
менее 0,01—0,02 м о л ь / л , но приближенно им можно пользоваться 
до концентрации 0 ,1—0,2 м о л ь / л .

§ 89. Средний коэффициент активности сильного электролита

Между активностью а 2 сильного электролита в растворе (если 
формально не учитывать его диссоциацию на ионы) и средней актив
ностью ионов электролита а±. или средним коэффициентом актив- 
ИПГТ1.Т члри-тпппмтя *>_ г> '’""'тмзетствии с уравнениями (V II, 8), (V II, 11)
и (VII, 14) получаем

_ i_

a 2v - а ± -  у ± т ± -  Y± v± m. (V II, 22)

Рассмотрим несколько способов определения средней активности 
электролита y±  по равновесным свойствам растворов электролитов.

Способ 1. Средний коэффициент активности сильного электро
лита у± рассчитывают по парциальному давлению пара летучего 
растворенного вещества. После преобразований из уравнения (VI, 64) 
с учетом (V II, 22) имеем

1

У =  ~  =  Y±" =  v± = c o n s t. (VII, 23)

Предельное значение функции у  при т  =̂ > 0 равно

lim  \ у  | =  Пш
т-+0 т-*- 0

Pi =  lim |/C, Y +) =  /C, - y 0. (V II, 24)
Y+4-1 “



Из уравнений (VII, 23) и (VII, 24) получаем выражение для гра
фического определения среднего коэффициента активности электро
лита:

(VII, 25)
31 Уо

где у 0— экстраполированное значение у  при нулевой концентрации 
на графике у  — ] / т .

Преимуществом этого способа является возможность определе
ния у± в концентрированных растворах. Недостаток способа заклю 
чается в том, что он применим только для летучих сильных элек
тролитов.

Способ 2. Средний коэффициент активности сильного электролита 
рассчитывают по давлению пара растворителя. Подставляя в урав
нение (VI, 118) вместо а2 значение а ±  из (V II, 22), получим после 
интегрирования

lg a ± =  lg a ± + i  j ‘ у ± = - ^ .  (VII, 26)

— lg a[

Интеграл (VII, 26) вычисляется графически.
Преимущество этого метода — его широкая применимость к любым 

нелетучим сильным электролитам при высоких концентрациях рас
твора. Недостаток — необходимость знать величину средней актив
ности ионов электролита а'+ при какой-либо концентрации раствора.

Способ 3. Средний коэффициент активности сильного электролита 
вычисляют по понижению температуры замерзания разбавленного 
раствора электролита. Д л я  этого, подставляя уравнение (V II, 22) 
в (V I, 1 1 8 ) ,  получим

d l n a ± = -----^ - с П п а ] .  (VII, 27)

Подставляя равенство (VII, 27) в (VI, 81), после ряда преобра
зований получим

d l n a ± -----К 3 — (VII ,  28)
*  vK 3m  3 1пл> , 1 0 0 0  \ t

Введем вспомогательную расчетную величину

/ =  1 -----(V II, 29)
\ Қ 3т

где ДТ3 — понижение температуры замерзания раствора электролита 
при концентрации т .  Дифференцирование выражения (VII, 29) дает 
(считая ДГа и т  переменными)

d j ------ —  ( -  d m )  =  d \ n a ± + ( l - j ) .  (V II, 30)
\ K 3 V m  m  j



Подставляя уравнение (V II, 19) в (VII, 30), получим после 
интегрирования *

1п

(VII, 33)

т

Y± = - (VII ,  31)
о

Интеграл в (V II, 31) вычисляют графическим путем.
Расчеты сильно упрощаются, если воспользоваться эмпирическим 

уравнением, справедливым для разбавленных растворов электроли
тов (до 0,01М):

/  =  Р т “; lg /= lg P + .a lg m , (V II, 32)

где а и р  — постоянные коэффициенты, зависящие от природы элек
тролита; они определяются из графика в координатах lg /  — lg т .  
Подставляя значение /  из (VII, 32) в (VII, 31), получим после 
интегрирования и ряда преобразований уравнение для вычисле
ния Y.J

1+а
2 ,3 а

Способ 4. Средний коэффициент активности и произведение 
активности малорастворимого электролита в присутствии другого 
электролита с посторонними ионами вычисляют по опытным данным 
растворимости. Рассмотрим пример с малорастворимым электроли
том Т1С1 в присутствии растворимого электролита К Ж )3. С учетом 
уравнения (VII, 7) получим

Le - a +a _ - 4 ,  (VII, 34)

где L a — произведение растворимости Т1С1.
Подставляя (VII, 34) в (V II, 11) и учитывая, что v+ =  v_ =  v±  =  l ,  

получим выражение для растворимости Т1С1:

(V II. 35)
а

где т  — концентрация насыщенного раствора Т1С1 (растворимость); 
Y+ — средний коэффициент активности Т1С1 над осадком. Ионная 
сила раствора в смеси T1C1 +  K N 03 согласно (VII, 21а) равна

У =  т  +  т ' ,  (VII, 36)

где т '  — концентрация K N 03 в растворе.
В пределе, когда ионная сила стремится к нулю,

l i m \ у  |=  lim = у 0. (V II, 37)
J - '  v± - i  I L j ‘ Ц *

* При этих преобразованиях учитываем соотношения:

^Д 7 ’з= й ( 7 ’3 , — T J = — dT3; d In a± = d  In y+ + d  In tn.



Величину Уо находят по графику в координатах у  —  J  экстра
поляцией кривой к нулевому значению ионной силы ( J  =  0).

Зная у0, вычисляем L a  из уравнения (VII, 37) и затем у± 
из (V II, 35).

С увеличением концентрации K N 03 и ионной силы раствора 
коэффициент активности Т1С1 уменьшается, а его растворимость 
увеличивается.

§ 80. Основные понятия электростатической теории 
растворов сильных электролитов

Электростатическая теория разбавленных растворов сильных 
электролитов, развитая Дебаем и Гюккелем в 1923 г., позволила 
теоретически вычислить средний коэффициент активности электро
лита, эквивалентную электропроводность сильных электролитов, 
а также теоретически обосновала правило ионной силы. При этом 
они сделали ряд предположений, справедливых только для пре
дельно разбавленных растворов. Во-первых, они предположили, что 
единственной причиной, вызывающей отклонение свойств раствора 
электролита от идеального раствора, является электростатическое 
взаимодействие между ионами. Во-вторых, они не учитывали раз
меров ионов, т. е. рассматривали их как безразмерные точечные 
заряды. В-третьих, электростатическое взаимодействие между ионами 
они рассматривали как взаимодействие между ионом и его ионной 
атмосферой. Ионная атмосфера — это статистическое образование.

Если мысленно выделим в разбавленном растворе сильного элек
тролита один центральный ион (например, катион), то ионы противо
положного знака (анионы) будут чаще наблюдаться около него, чем 
ионы с одноименным зарядом. Такое статистическое распределение 
ионов вокруг выбранного центрального иона устанавливается под 
влиянием двух факторов: 1) электростатических сил притяжения и 
отталкивания, которые стремятся расположить ионы упорядоченно, 
как в кристаллической решетке, и 2) теплового движения ионов, 
под влиянием которого ионы стремятся расположиться хаотически. 
В результате вокруг центрального иона устанавливается некоторсе 
промежуточное статистическое распределение ионов, так называемая 
ионная атмосфера. При этом около центрального иона в среднем 
во времени будет некоторая избыточная плотность зарядов противо
положного знака, которая по мере удаления от центрального иона 
убывает и на бесконечно большом расстоянии стремится к нулю. 
Фактически уже на расстоянии нескольких ангстрем от иона вели
чина этого избыточного заряда становится очень малой и может 
практически считаться равной нулю.

Чтобы сравнивать между собой ионные атмосферы в различных 
растворах электролитов, вводят понятие об условном радиусе ион
ной атмосферы. Нужно еще учесть, что весь избыточный заряд ион
ной атмосферы равен и противоположен по знаку заряду централь



ного иона. Д ля  упрощения математических расчетов Дебай и Гюк- 
кель предположили, что избыточный заряд ионной атмосферы «раз
мазан» в пространстве вокруг центрального иона с убывающей 
плотностью.

Электростатическая теория сильных электролитов позволяет вы
числить коэффициент активности отдельного иона и средний коэф
фициент активности сильного электролита. Выясним физический 
(термодинамический) смысл коэффициента активности для иона. 
Работа А /  перенесения 1 г - и о н  t-ro вида из гипотетического идеаль
ного раствора в неидеальный раствор той же концентрации, может 
быть рассчитана

Л(. =  _ Д{Х“  ( ^ и д - ^ .к е и д ) .  (VII, 38)

где A t — парциальная мольная работа; ц(._ид и ц (>неид — химические 
потенциалы ионов i-го вида в идеальном и неидеальном растворах. 
Выражая ц., ид и и,._неид через концентрацию и активность и подстав
ляя (II, 193) и (II, 196) в (VII, 38) получим

In V/-------5-. (VII, 39)
* R T

Средний коэффициент активности электролита рассчитывают 
с учетом (VII, 12)

Ь  У± =  ̂  ( v+ In Y+ +  v_  In Y_) Zv, In y t. (VII, 40)

В гипотетическом идеальном растворе электролита ионная атмо
сфера отсутствует, так как предполагается, что ионы электростати
чески не взаимодействуют между собой. Таким образом, работа A L 
равна электрической работе образования ионной атмосферы в не
идеальном растворе.

Эта работа согласно электростатической теории может быть 
описана уравнением

A = jV Af 4 ' ,  (VII, 41)

где — потенциал ионной атмосферы в той точке, где находится 
центральный ион. Д ля  определения работы A t вычисляют по
тенциал rl>'. Между плотностью заряда р и соответствующим 
электрическим потенциалом гр существует зависимость (уравнение 
Пуассона), которая для ионной атмосферы в полярных координатах 
имеет вид

(VI,’ 42>

где V 2 — оператор Лапласа; D  —  диэлектрическая проницаемость; 
г  — расстояние от центрального иона до данной точки ионной атмо
сферы.



Между переменными р и можно получить еще другое соотно
шение. Рассмотрим элемент объема d v  в некоторой точке внутри 
ионной атмосферы. Пусть центральным ионом является катион. 
Тогда в элементе объема d v  будет некоторый избыточный отрица
тельный заряд:

pdy =  ez_cf«_ — e z + d n + , (VII, 43)

где d n _  и d n +  — число анионов и катионов в элементе объема d v .  
Применяя к ионам закон распределения Больцмана, получим

е г _ ^  « +
d v ;  d n +  =  n + e kT d v ,  (VII, 44)

где гр — потенциал, создаваемый центральным ионом и ионной 
атмосферой внутри элемента объема d v .

Подставляя (VII, 44) в (VII, 43) и сокращ ая на d v ,  получим
ezi ----- tj)

p =  ̂ e z ; n (e кТ .  (VII, 45)

Суммирование делается по всем видам ионов в растворе. 
Подставляя уравнение (VII, 45) в (VII, 42), получаем дифферен

циальное уравнение второго порядка относительно потенциала 
Его решение имеет вид:

ezt1фи f -г- \j y =

г д е

при г  0 t | ) = _ ^(1 _  %r), (VII, 46)

г - ' { § ^ Ъ ^ п - m i . « )

Потенциал г)/ определяется из уравнения

(VII, 48)

где e z J D r  — потенциал центрального иона.
Величину 1/х условно называют радиусом ионной атмосферы. 
Подставляя уравнения (VII, 41) и (V II, 48) в (VII, 39), получим

lnY i----- (VII, 49)

Средний коэффициент активности бинарного z+, 2_  валентного 
электролита можно рассчитать, учитывая уравнения (VII, 49) и 
(V II, 40):

к У ± ------\ z + z _ \ A V J t (VII, 50)
где J  — ионная сила;

А  =  1,286• 10е ( D T ) ~ 312.  (VII, 51)

В разбавленном водном растворе при 25° 0 = 7 8 ,3  и Л =  0,509.
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Уравнение (VII, 50) применимо только к сильно разбавленным 
электролитам и называется предельным законом Дебая — Гюккеля. 
При данной ионной силе раствора средний коэффициент активности 
электролита в предельно разбавленном растворе является величи
ной постоянной и не зависит от природы других электролитов 
в растворе. Таким образом, в предельном законе Д ебяя — Гюккеля 
получает теоретическое обоснование правило ионной силы.

Предельный закон Д ебая — Гюккеля справедлив только для 
бесконечно разбавленных растворов; с ростом концентрации раствора 
электролита отклонения -опытных значений у+  от вычисленных по 
уравнению (VII, 50) увеличиваются. Из уравнения (VII, 50) следует, 
что для водных растворов при 25° на графике зависимость ( —lg

от V j  выражается прямой линией с угловым коэффициентом, рав
ным z+z_- 0,509. В действительности, в интервале изменения ионной: 
силы от 0,01 до 0,20 эта зависимость изображается кривой 
(см. рис. 70). Однако если провести касательную к этой кривой
з начале координат ( W - o ) ,  то ее угловой коэффициент хорошо 
согласуется с теоретическим значением z+2_ - 0,509. Предельный 
закон Дебая — Гюккеля удовлетворительно описывает также зави
симость среднего коэффициента активности электролита от темпера
туры, диэлектрической проницаемости растворителя, заряда ионов 
и т. п. при предельном разбавлении раствора. Одно из упрощений 
при выводе уравнения (VII, 50) заключалось в том, что вместо 
реального центрального иона рассматривался точечный заряд. Если 
учесть размер центрального иона, то получается более точное урав
нение (выведенное тоже Дебаем и Гюккелем):

lgY± ----- г+г- А У 1 , (VII, 52)
1 + a B V J

где В  — теоретический коэффициент, равный для водных растворов 
при 25° 0,33» 10е; а  — средний эффективный диаметр ионов; он 
находится из опыта. Уравнение (VII, 52) удовлетворительно согла
суется со средними коэффициентами активности электролита, когда 
коэффициент активности уменьшается с увеличением концентрации 
электролита. Но уравнение (VII, 52) не может объяснить увеличе
ния среднего коэффициента активности с ростом концентрации элек
тролита (см. рис. 70).

Удовлетворительное согласие с опытом в широком интервале 
концентраций электролита дает полуэмпирическое уравнение:

l g Y „ I ± f = d J ^ Z + C V .  (VII, 53)
1 + o b V J

Слагаемое C ' J  вводится для учета поляризации дипольных моле
кул растворителя вокруг иона растворенного вещества, что равно
ценно уменьшению диэлектрической проницаемости вблизи иона, 
а также для учета гидратных оболочек ионов. Постоянный коэффи-



циент С '  подбирается опытным путем. Однако до сих пор еще не 
существует достаточно строгой теории, которая позволила бы коли 
чественно предсказать зависимость среднего коэффициента активно 
сти электролита от концентрации в области концентрированных 
растворов.

Б. ЭЛЕКТРОПРОВОДНОСТЬ РАСТВОРОВ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

§ 91. Удельная и эквивалентная электропроводности

Электропроводность растворов электролитов, т. е. способность 
их проводить электрический ток, зависит от природы электролита 
и растворителя, концентрации, температуры и некоторых других 
факторов. Различают удельную и эквивалентную электропровод
ности.

Удельная электропроводность раствора электролита к  — это 
электропроводность столбика раствора длиной I с м  и  сечением 1 с м 2. 
Таким образом, удельная электропроводность представляет собой 
величину, обратную удельному сопротивлению р:

и = —. (VII, 54)
Р

Удельное сопротивление определяется по уравнению

R - Р - ,  (VII, 55)
S

где R  — общее сопротивление проводника, ом ;  s — поперечное сече
ние проводника, с м г ; I — длина проводника, с м .  Единицей измере
ния удельного сопротивления служит о м - с м ,  а единицей измерения 
удельной электропроводности — о м ~ 1 -см~~1.

Повышение температуры на 1° увеличивает удельную электро
проводность примерно на 2—2,5% . Это объясняется понижением 
вязкости раствора и уменьшением гидратации ионов, а для раство
ров слабых электролитов увеличением их степени диссоциации.

Зависимость удельной электропроводности разбавленных раство
ров от температуры описывается эмпирическим уравнением

K( =  K2S[ I + a ( * - 2 5 )  +  p ( / - 2 5 ) 2], (VII, 56)

Р=0 ,0163  ( a -0 ,0 1 7 4 ) ,  (VII, 57)

где и.,5 — удельная электропроводность при 25°; а  и р — темпера
турные коэффициенты электропроводности. Коэффициенты а и р  
зависят от природы электролита: для сильных кислот a= 0 ,0 1 6 4 , 
для сильных оснований а  =  0,0190, для солей а= 0 ,0220 .

В растворах слабых электролитов диссоциация молекул элект
ролита на ионы увеличивает объем раствора. Поэтому повышение 
давления в соответствии с принципом смещения подвижного равно
весия Ле-Шателье — Брауна должно уменьшать степень диссоциации 
электролита и, следовательно, электропроводность. Заметное влия



ние на электропроводность раствора слабого электролита оказывает 
только давление порядка сотен и тысяч атмосфер. Например, повы
шение давления до 2000 a m  уменьшает х  для уксусной кислоты 
на 40% .

При изучении электропроводности растворов целесообразно 
пользоваться эквивалентной электропроводностью %, которая равна 
проводимости раствора, содержащего один грамм-эквивалент раство
ренного электролита, помещенного между электродами, отстоящими 
друг от друга на 1 с м .  Д ля слабых электролитов изменение экви
валентной электропроводности от концентрации раствора связано 
в основном со степенью диссоциации и для сильных электролитов — 
межионным взаимодействием.

Удельная и эквивалентная электропроводности связаны между 
собой соотношением

Х = и 5х, (VII, 57)
или

Я =  1000 — , (VII, 58)

где v 3 — число миллилитров раствора, содержащих 1 г - э к в  электро-
/ 1000\ , лита; ( рэ = -----); сэ — концентрация электролита в растворе, г - э к в / л .

Эквивалентная электропроводность имеет размерность 
с м 2 ■ о м —хг - ж в ~ х\ для простоты часто пишут сокращенно с м 2 - о м - 1.

Кроме эквивалентной электропроводности в электрохимии ис
пользуется иногда также мольная электропроводность, когда раствор 
содержит один моль растворенного вещества. Д л я  одно-одновалент- 
ных электролитов мольная электропроводность jj, равна эквивалент
ной электропроводности; для электролитов типа H 2S 0 4 и СаС13 
\ i  =  2X, для А1С13 (д.-=ЗЛ. и т. п.

Эквивалентная электропроводность с уменьшением концентрации 
раствора увеличивается и при с  -> 0 стремится к некоторому пре
дельному максимальному значению Ха» которое называется эквива
лентной электропроводностью при предельном разбавлении. Н апри
мер, для предельно разбавленных растворов НС1, КС1 и N H4OH 
значения при 25° соответственно равны 426,0; 149,8 и
271,4 с м 1 - о м ~ 1.

Зависимость эквивалентной электропроводности от температуры 
можно представить уравнением

l t = X 2 i \ l + a ( t - 2 b ) ] ,  (VII, 59)

где ^  и >,25— эквивалентные электропроводности соответственно при 
температуре t  и 25°; а  — температурный коэффициент электропро
водности. Уравнение (VII, 59) справедливо для узкого интервала 
температур. Логарифмируя уравнения (VII, 58), получаем



1 ^ = 1  *L =  a . (VII, 61)
X di у. dt

Из уравнения (VII, 61) следует, что температурные коэффици
енты удельной и эквивалентной электропроводности одинаковы.

Рассмотрим зависимость эквивалентной электропроводности рас
твора электролита от скорости движения ионов. Пусть электрический 
ток проходит через раствор электролита, помещенный в стеклянную 
трубку с поперечным сечением s с м 1, причем расстояние между 
электродами равно / см  и разность потенциалов между ними равна 
Е  в.  Обозначим через ^  и »1  — скорости движения катионов и ани
онов, с м / с е к ,  а через с ь — концентрацию раствора электролита, 
г - э к в ) л .  Если степень диссоциации электролита в данном растворе 
равна а, то концентрации катионов и анионов равны 
асэ/1000 [ г - э к в / с м г \. Подсчитаем количество электричества, которое 
переносится через поперечное сечение трубки за 1 сек .  Катионов за 
это время пройдет через сечение t/j_sac3/1000 г - э к в  и они перенесут
y+sac3/ 7 1 0 0 0  к  электричества, так как 1 г - э к в  переносит количество 
электричества, равное числу Фарадея F .  Анионы в обратном направ
лении перенесут v ^ s a c ^ F / lO O O  к  электричества. Сила тока / ,  т. е. 
общее количество электричества, проходящее через данное попереч
ное сечение раствора в 1 с е к ,  равна сумме количеств электричества, 
переносимого ионами в обоих направлениях:

/ = (  y ;  +  t q  sac^/lOOO. (VII, 62)

Скорость движения ионов и прямо пропорциональна напря
женности поля Е/1:

Е  .  Е—  и v  * = v  —
I ~  I

v ’+ = v + —  и v'_ =  v _ — , (VII, 63)

где v +  и и_ — абсолютные скорости ионов. Абсолютной скоростью 
движения иона называется его скорость, отнесенная к градиенту 
потенциала в 1 в - с м ~ 1. Абсолютная скорость ионов измеряется 
в с м * / с е к - в .  Подставляя значения v*+  и v'_  из уравнения (VII, 63) 
в .(V II, 62), получим

I ^  (Р++Р-)«»РД о (VII, 64)
/1000

С учетом уравнений (VII, 55), (VII, 54) и (VII, 58) получаем 
выражение

/ = _ ^ =  (VII 65) 
R  1000/

П риравнивая правые части уравнений (V II, 64) и (VII, 65) и ре
ш ая равенство относительно %, получим



называются подвижностями или электропроводностями ионов.
Например, в водном растворе при 25= подвижности катионов 

К+, Ag+, l/2M g2+ равны 73,5; 61,9 и 53,0 олг~1 'С м й и подвижности 
анионов С1~; 1 /2 SO4 и СН 3СОО~ — 76,3; 80,0 и 40,9 о м - 1 - с м 2 
соответственно. Вводя значения Х +  и Я_ в (VII, 6 6 ) и (VII, 67), 
получим для слабых электролитов

где X" и — подвижности, или электропроводности, ионов при 
предельном разведении. Уравнение (VII, 71), справедливое как для 
сильных, так и слабых электролитов, выражает собой закон Коль- 
рауша, согласно которому эквивалентная электропроводность при 
предельном разведении равна сумме подвижностей ионов при пре
дельном разведении. Из уравнений (VII, 71) и (VII, 6 8 ) получаем-

где F  — число Фарадея; и и* — абсолютные скорости ионов при 
предельном разведении.

§ 92. Зависимость электропроводности слабых 
и сильных электролитов от концентрации электролита.

Основы теории электропроводности Онзагера

Эквивалентная электропроводность растворов электролитов зави
сит от двух факторов: от степени диссоциации электролита и от 
электростатического взаимодействия между ионами.

С увеличением концентрации электролита в растворе умень
шается степень диссоциации и увеличивается электростатическое 
взаимодействие между ионами. Это приводит к уменьшению экви
валентной электропроводности.

Выведем общее выражение зависимости эквивалентной электро
проводности раствора любого электролита от его концентрации. Р аз
делив уравнение (VII, 6 6 ) на (VII, 72), получим

(VII, 69)

и для сильных электролитов

-j- А.__

Д ля  предельно разбавленного раствора

(VII, 71)

(VII, 70)

( v + +  V - ) , (VII, 72)



/л =  —+— . (V “ . 74)л ОО I 00

где f x — коэффициент электропроводности.
В разбавленных растворах слабых электролитов электростатиче

ское взаимодействие между ионами мало, поэтому
v + +

и, следовательно, /*,= 1. Тогда из уравнения (VII, 73) получаем для 
разбавленных растворов слабых электролитов

Х, =  аХ,00 или а =  — . (VII, 75)

Таким образом, для разбавленных растворов слабых электроли
тов эквивалентная электропроводность изменяется с концентрацией 
электролита из-за изменения степени диссоциации а. По электро
проводности растворов слабых электролитов можно определить сте
пень диссоциации слабого электролита.

Выразим зависимость эквивалентной электропроводности слабого 
электролита от концентрации. Д ля  этого согласно закону действия 
масс найдем соотношение между концентрацией и степенью диссо
циации для одно-одновалентного электролита.

Константу равновесия слабого одно-одновалентного электролита 
выражают уравнением

/С =  а +а _ /а н, (VII, 76)
где а +  =  а _  =  сау+ ; а„ — активность недиссоциированных молекул; 
а п = с (  1 — а )у н. Считая коэффициент активности недиссоциированных 
молекул Уи =  Ь  получим

К - - Ш -  Yl- (VII. 77)1 — а  -

Д ля разбавленного раствора слабого электролита При
этом из равенства (VII, 77) имеем

К  =  с —^ ~ ,  (VII, 78)
1 —а

отсюда*

2е \ V  К
И при малых значениях а, когда 1 — а  ^  1

„ . A  . (V ll, 79)

(VII, 80)-(■f)
Из уравнений (V II, 75), (V ll, 79) или (V II, 80) получаем зависи

мость эквивалентной электропроводности разбавленных растворов

* Решение квадратного уравнения с отрицательным значением а  отбрасываем, 
как лишенное физического смысла.



одно-одновалентных электролитов от концентрации электролита 
(рис. 71, кривая 1): _____

( ] / (VII. si)
j*^oo (при 1 — а = :1 ) . (V ll, 81, a)

С увеличением концентрации эквивалентная электропроводность 
раствора слабого электролита резко падает*. В концентрированных

растворах слабых электролитов нуж
но учитывать такж е коэффициент 
электропроводности и коэффициент 
активности ионов электролита. Д ля 
сильных электролитов а  =  1 и поэто
му из уравнения (V II, 73) имеем

Ь = /Л о .  (VII, 82)
Таким образом, в растворах сильных 
электролитов' изменение эквивалент
ной электропроводности с концент
рацией обусловлено коэффициентом 
электропроводности, т. е. влиянием 
электростатического взаимодействия 
ионов на скорость их движения.

Эквивалентная электропровод
ность сильного электролита сравни
тельно медленно меняется, с концент
рацией электролита (см. рис. 71, кри
вая 2). Это объясняется тем, что 

коэффициент электропроводности в растворе сильного электролита 
меняется с концентрацией слабее, чем степень диссоциации в 
растворе слабого электролита с его концентрацией.

Рассмотрим зависимость удельной электропроводности раствора 
сильного электролита от концентрации. Подставляя уравнение 
(VII, 82) в (VII, 58), получим

Ри.с. 71. Зависимость электропро
водности растворов слабых ( / )  и 
еильных (2 ) электролитов от их 

концентрации

(VII, 83)

Уравнение (VII, 83) имеет сложный характер. В разбавленных 
растворах / ^ ~ 1  и удельная электропроводность увеличивается 
почти пропорционально концентрации. Но в более концентрирован-

* Из уравнения ( V I I ,  79) при с = 0 следует, что а = 0 / 0 .  Раскры вая эту 
неопределенность по правилу Jle -П и таля, получаем

Г  А с \ - 1/2

“- ' ‘T + ^ L o  ~ и
Таким образом, в бесконечно разбавленном растворе степень диссоциации 

слабого электролита стремится к единице, а эквивалентная электропроводность К 
согласно уравнениям ( V I I ,  75) и (V I I ,  80) — к Л да.



ных растворах / х уменьшается. Если } к уменьшается быстрее, чем 
растет с ,  то удельная электропроводность имеет максимальное зна
чение (рис. 72).

На основе электростатической теории сильных электролитов 
Дебай, Гюккель и Онзагер получили выражение для эквивалент
ной электропроводности предельно разбавленных растворов сильных 
электролитов. Изменение эквивалентной электропроводности раство
ров сильных электролитов с кон
центрацией электролита объяо  
няется торможением движения 
ионов в электрическом поле 
из-за их электростатического 
взаимодействия. С увеличением 
концентрации раствора ионы 
сближаются и ' электростатиче
ское взаимодействие между ними 
возрастает. При этом учитыва
ются два эффекта, вызывающих 
электростатическое взаимное 
торможение ионов: электрофо
ретический и релаксационный 
эффекты.

Электрофоретический эффект 
заключается в том, что в водной 
среде все ионы гидратированы 
и под действием внешнего элек
трического поля движутся в 
противоположных направле
ниях. Таким образом, движе
ние ионов какого-либо знака 
будет происходить в среде, перемещающейся в противоположном 
направлении. Сила трения пропорциональна скорости движения. 
Уменьшение электропроводности должно быть пропорционально 
электрофоретической силе трения.

Релаксационный эффект связан с существованием ионной атмо
сферы и ее влиянием на движение ионов. При перемещении под 
действием внешнего электрического поля центральный ион выходит 
из центра ионной атмосферы, которая вновь воссоздается в новом 
положении иона. Образование и разрушение ионной атмосферы 
протекает с большой, но конечной скоростью, характеристикой 
которой служит время релаксации. Это время может рассматри
ваться как величина, обратная константе скорости создания или 
разрушения ионной атмосферы. Время релаксации зависит от ионной 
силы раствора, его вязкости и диэлектрической проницаемости. 
Д ля  водного раствора одно-одновалентного электролита время ре
лаксации т выражается

т = — 1СГ10 [се/с],
С

с, г-экб/л
Рис. 72. Зависимость удельной 
электропроводности растворов раз
личных сильных электролитов от 

концентрации электролита



где с  — концентрация электролита, г - э к в / л .  Д ля  ОД н. раствора 
NaCI т = 1 0 -9  с е к ,  для 0,001 н. раствора т = 1 0 -7 с ек .  Это показы
вает, что ионная атмосфера воссоздается не мгновенно. Следователь
но, при движении центрального иона под действием электрического 
поля заряд ионной атмосферы позади него больше, чем впереди. 
Возникающие при этом электрические силы притяжения тормозят 
движение иона. Этот эффект торможения назван релаксационным.

Если изменение эквивалентной электропроводности, связанное 
с электрофоретическим эффектом, обозначить через ДА.,, а с релак
сационным эффектом — через А Х г, то электропроводность при кон
центрации с выразится уравнением

— ( Д ^ + Д у .  (VII, 84)
Дебай и Гюккель получили выражения для ДХх и А \ г . Их рас

четы были уточнены Онзагером, который принял во внимание, что 
движение ионов совершается не по прямой линии. Д ля разбавлен
ного раствора сильного одно-одновалентного электролита Онзагер 
получил уравнение зависимости эквивалентной электропроводности 
от концентрации:

X =  \ * ,  —  { a \ x  +  b ) V c ,  (VII, 85)

где а  и Ь — коэффициенты, зависящие от природы растворителя 
и температуры;

a -  - ' 2Q,I-Q- (VII, 86)
( DT ) m

И
82 .4

( DT) 1/2, (VII, 87)

где D  — диэлектрическая проницаемость растворителя; т) — вязкость 
растворителя, п з .  Д ля разбавленных водных растворов одно-одно- 
валентных электролитов при 253 а  =  0,224 и 6 =  50,5 и уравнение 
(VII, 85) принимает вид

k  =  — (0,224*00 +  50,5 ) V 7 .  (VII, 88)

Равенство (V II, 85) является теоретическим обоснованием эмпи
рического уравнения Кольрауша для разбавленных растворов, назы
ваемого законом квадратного корня:

l = k „ - h V c ,  (VII, 89)
где h  — коэффициент.

Эквивалентную электропроводность для концентрированных рас
творов рассчитывают по полу эмпирическим уравнениям. Одним из 
лучших считается уравнение Шидловского:

где В  — эмпирический коэффициент.



В неводных растворах эквивалентная электропроводность сило- 
ных электролитов сначала уменьшается от концентрации, а затем 
возрастает. Это объясняется тем, что диэлектрическая проницаемость 
неводных растворителей меньше (в 10 раз и более) диэлектрической 
проницаемости воды. Поэтому взаимодействие между ионами силь
нее и между ними образуются временные ассоциации (ионные двой
ники и тройники).

§ 93. Подвижность и числа переноса ионов

В растворе электролита ионы движутся беспорядочно. При нало
жении на раствор электрического поля беспорядочное движение 
ионов в основном сохраняется, но одно из направлений становится 
преимущественным. Направленность движения ионов можно создать 
при помощи электродов, опущенных в раствор. Чем выше градиент 
потенциала, т. е. чем больше падение напряжения на 1 с м  раствора 
электролита вдоль направления электрического поля, тем выше 
скорость движения иона в электрическом поле.

Абсолютные скорости ионов в водных бесконечно разбавленных 
растворах меняются в интервале от 0,0004 до 0,0008 сл я-в_1»гас—\  
кроме ионов Н30 + и ОН- . Самыми высокими абсолютными скоро
стями обладают ионы гидроксония и гидроксила ( aHj0+ =  0,003625; 
» он_ —0,002048 при 25°). Это объясняется тем, что перемещение
ионов Н30 +  и ОН-  в растворе происходит по особому так называ
емому эстафетному механизму, который состоит в том, что между 
ионами гидроксония Н 30 + и молекулами воды, а такж е между 
молекулами воды и ионами ОН-  непрерывно происходит обмен про
тонами по уравнениям:

н+

Hi0 + +  H 20 ^ H 20 + H 30 +
и

н+
I------------- 4

Н 20 + 0 Н _  ̂  ОН-  +  Н 20

причем эти процессы происходят с такой быстротой, что средняя 
продолжительность существования иона НэО + равна 10-11 с е к .  

Следовательно, механизм взаимодействия между ионами Н30 + или 
О Н -  и молекулами воды отличается от механизма взаимодействия 
других ионов с молекулами воды.

Переносчиками тока в растворах электролитов служат ионы, но 
так как абсолютные скорости движения анионов и катионов в дан
ном растворе неодинаковы, то большую долю тока всегда переносят 
более быстрые ионы. Величину, при помощи которой можно выра
зить долю электричества, переносимого ионами данного вида, назы
вают числом переноса; для катионов оно обозначается через t +  
и анионов — через t —  Количество электричества, перенесенное



ионами i - r o  вида через данное сечение раствора электролита, опре
деляется по уравнению

ZiFctViST ( у п  gi
41 1000 '

где z,: — валентность; c t — концентрация, г - и о н /л ;  v t — абсолютная 
скорость ионов t-ro вида, с м 2 ; сг/с- 1 -!?-1 ; s — площядь сечения, с м 2; 
х  — время, сек.

Число переноса t i определяется соотношением

(VII, 92)
я

где q  — количество электричества, перенесенное всеми ионами. На 
основании формулы (VII, 92) можно сказать, что число переноса

Pt катод

- 1Н+

t_C l'

катодное

диафрагмы 

| /  \  
J— t^H4" -*J-

t  СГ

среднее
отделения

Pt анод

Рис. 73. Схема электролиза раствора HCI при определении чисел пере
носа ионов Н +  и С1—

иона — это доля электричества, перенесенная ионами данного вида. 
В частности, для раствора сильного электролита вместо уравнения 
(VII, 92) можем написать:

^ — ; *-=■ V  ■ (VII, 93)
Q + + Q - Я + + Я -

Подставяяя выражение (VII, 91) в (VII, 93) и учитывая условие 
электронейтральности z ± c + = z _ c - ,  получим:

i + ------- и t _  =  — . (VII, 94)
V++V- У + + У -

При этом
f+ +  * _ = I .  (VII, 95)

Различие в скоростях движения анионов и катионов приводит к 
тому, что они переносят разные количества электричества, но это не 
слечет за собой нарушения электронейтральности раствора, а лишь 
изменяет концентрацию электролита у катода и анода. С вязь между 
числами переноса, подвижностями ионов и изменением содержания 
электролита в катодном и анодном отделениях можно установить 
составлением материального баланса процесса электролиза. На 
рис. 73 приведена схема электролиза соляной кислоты. Электродами



служат пластинки из' инертного металла (платины). Пространство 
между электродами разделено двумя пористыми диафрагмами на три 
отделения: катодное, внутреннее и анодное. Если пропустить через 
раствор 1 фарадей электричества, то по закону Фарадея на электро
дах выделится по 1 г - э к в  водорода и хлора:

(на катоде) Н ^+е-?--^-Н 2 (г)

(на аноде) С1- -» ~ С 1 2 (г )+ е

При этом через раствор пройдет t +  грамм-эквивалентов катионов 
(ионов водорода) от анода к катоду и t _  грамм-эквивалентов ани
онов (ионов хлора) от катода к аноду. Катионы перенесут через1 
данное поперечное сечение раствора электролита t +  фарадеев элек
тричества от анода к катоду, а анионы перенесут в обратном направ
лении f_  фарадеев. Всего катионы и анионы перенесут через попе
речное сечение электролита t +  +  t —=  1 фарадеев или F  к  электри
чества.

В катодном отделении на катоде из раствора выделяется 1 г-экн  
нонов водорода. Из среднего отделения через диафрагму поступает 
в катодное отделение t +  г - э к в  ионов водорода (/+Н+ ) и из катод
ного отделения в среднее отделение уходит t — г - э к в  ионов хлора 
(i_C l_ ). В результате получаем материальный баланс ионов Н + 
и С Р  (в грамм-эквивалентах) в катодном отделении:

— 1Н+ -И + Н + — *_С Г  =  - ( 1  — /+ )Н + С Г

Учитывая соотношение (VII, 95), получим

—<_Н+ — f_C l~ или —i_ H C l

Таким образом, в результате протекания через электролизер 
одного фарадея электричества содержание Н О  в : катодном отделе
нии уменьшилось на t _  грамм-эквивалентов.

В анодном отделении на аноде из раствора выделяется 1 г - э к в  
ионов С1-  Из среднего отделения в анодное отделение поступает 
t _  г - э к в  ионов С1-  и из анодного отделения в среднее уходит 
t +  г - э к в  Н + В результате получим материальный баланс ионов Н + 
и С1— в анодном отделении:

-;+н+ — 1сг+г_сг=—/+н+ — (1 — г _ ) с г

или — f+H + — f+Cl-  или — £+НС1.
Из этого материальною баланса видно, что в результате проте

кания через электролизер одного фарадея электричества содержание 
НС1 в анодном отделении уменьшилось на t +  г -$ к в .

В среднем отделении электролизера содержаний Н О  не изменится, 
так как через обе диафрагмы проходит одинаковое' чисЛЬ грамм- 
эквивалентов ионов Н + в одном направленйи и ' соответственно 
ионов С1_  в другом направлении:

- / +Н + +  *+Н+ +  *_С Г  -  * _ С Г - О ,



Если при пропускании через электролизер q  кулонов электри
чества содержание НС1 в катодном отделении уменьшилось на 
АгПк г - э к в  и в анодном отделении на Дт л г - э к в ,  то из пропорции 
получаем:

F \m ~  Ғ \ т . / А т .. ____  ___
f _  =  — ~ ; г+ =  - fl; ( V I I ,  УЬ)

q q Д т а

Таким образом, по изменению содержания электролита в катод
ном и анодном отделениях при электролизе можно определить числа 
переноса ионов. Этот способ определения чисел переноса называется 
способом Гитторфа.

Уравнение (VII, 96) справедливо, когда катион и анион электро
лита выделяются на электродах из инертного материала.

При электролизе раствора сульфата меди (II) с медными электро
дами на катоде разряжается ион меди:

Cue+ + 2 е  ->Си
а на аноде происходит растворение меди из электрода:

Си —v Сиг+ +  2 е

При пропускании одного фарадея электричества через такой 
электролит из анода в раствор перейдет 1 г - э к в  ионов меди. Из ма
териального баланса в анодном отделении получим, что содержание 
электролита в нем увеличивается на t _  г - э к в .  При этом вместо со
отношений (V II, 96) получим

,_  =  Ғ А т к = Ғ Л т ^  (V II, 97)
я я

где Д т к =  Д т а; Д т к — убыль электролита в катодном отделении, 
г - э к в ;  А т а — прибыль электролита в анодном отделении, г - э к в .

Между числами переноса и подвижностями ионов в растворах 
сильных электролитов существует зависимость. Из уравнений 
(V II, 68) и (V II, 94) следует, что

____________________________\ ±  =  v- ± = + - , ____________________ (V II, 98)

или
-----£------------£ —  и ----------- -- ---------- .
A,+-f-A.— — Л,-(——(— Л.— —

С учетом соотношений (V II, 70) и (VII, 95) имеем

X+ =  X t +  и (VII, 99)

Числа переноса остаются практически постоянными до тех пор, 
пока концентрация сильного электролита не превышает 0,2 г - э к в / л \  
при дальнейшем увеличении концентрации наблюдается их измене
ние. Например, для водного раствора NaCI при 18° и с = 0 ,0 0 5  г - э к в / л  
число переноса иона натрия t +  равно 0,396, а при с = 1 ,0  г - э к в / л  

= 0,369 ; в соответствии с уравнением (V II, 95) числа переноса 
иона хлора при этом равны 0,604 и 0,631.



С ростом температуры абсолютные скорости ионов и подвижно
сти ионов увеличиваются, но не в одинаковой мере. Поэтому числа 
переноса с изменением температуры также меняются. При этом если 
число переноса катиона увеличивается, то согласно соотношению 
(VII, 95) число переноса аниона уменьшается, и наоборот.

Д ля сильных электролитов значение определяется обычно 
линейной экстраполяцией опытных кривых, вычерченных в коорди
натах к  — V 7  до значений с = 0 . Д ля слабых электролитов значе
ния Х х ,  вычисленные непосредственно по опытным данным, напри
мер по формуле (V II, 75), получаются неточными, так как в разбав
ленных растворах эквивалентная электропроводность слабых электро
литов меняется очень резко (см. рис. 72). Поэтому значения ксо 
растворов слабых электролитов рассчитываются обычно по значениям 
к +  и к - ,  найденным по опытным данным электропроводности рас
творов сильных электролитов.

§ 94. Кондуктометрия

Кондуктометрия основана на измерении электропроводности ра
створов. Этот метод широко применяется в производстве и лабора
торной практике. В электрохимической промышленности электропро
водность играет большую роль при составлении энергетических 
и тепловых балансов электролизеров и химических источников тока, 
так как на ее основе можно сделать рациональный выбор состава 
раствора электролита, при котором электропроводность раствора 
достаточно велика и непроизводительные затраты электроэнергии 
минимальны. Кондуктометрия позволяет автоматизировать контроль 
производства в ряде отраслей промышленности, имеющих дело с ра
створами электролитов или расплавами, определять содержание 
солей в различных растворах при испарении воды, что имеет, на
пример, значение для контроля качества воды и других жидких 
сред.

При помощи кондуктометрии можно определять ряд физико-хи
мических величин электролитов; например, степень диссоциации 
слабых электролитов и константу диссоциации электролита.

Измерение электропроводности чистой воды позволило определить 
константу диссоциации воды и чрезвычайно важное в химии ионное 
произведение воды [Н +] [О Н ~]=  10-14 при 25° (Кольрауш).

Кондуктометрический метод анализа является одним из наиболее 
точных способов определения растворимости труднорастворимых 
соединений (электролитов). Он основан на измерении электропро
водности раствора, находящегося в равновесии с твердым осадком 
малорастворимого сильного электролита. Зная подвижность ионов 
Я,“  и на которые диссоциирует труднорастворимая соль в силь- 
норазбавленном растворе, и определив экспериментально удельную



электропроводность х  раствора, можно вычислить растворимость 
электролита с учетом (V II, 58) и (VII, 71) по уравнению

с„=
1000 (х — *нго)

(VII, 100)

Объем КОН, см3
Рис. 74. Кривая кондук- 
тометрического титрова
ния раствора сильной 
кислоты сильным основа

нием

ьольшое практическое значение имеет кондуктометрическое тит
рование. Этот метод позволяет определить эквивалентную точку при 
титровании по электропроводности. Изменение электропроводности

раствора при кондуктометрическом ти
тровании связано с тем, что в ходе 
реакции образуются малодиссоциирован- 
ные или малорастворимые соединения. 
Чувствительность кондуктометрического 
титрования зависит от разности в под
вижностях связываемых и появляю
щихся ионов, причем она будет тем 
выше, чем больше эта разница. В связи 
с тем, что подвижности ионов Н + и 
ОН-  значительно превышают подвиж
ности других ионов, кондуктометриче
ское титрование наиболее целесообраз
но применять для кислотно-основною 
титрования.

Н а рис. 74 показано изменение 
удельной электропроводности при ти
тровании раствора сильной кислоты 

раствором сильного основания, например соляной кислоты раство
ром гидроокиси калия, по реакции

НС1 +  К 0 Н  =  К С 1+ Н 20
или в ионной форме

Н+ +  С1- +  К + + 0 Н - = Н 20 + К + + С 1 -
в результате которой более подвижные ионы водорода замещаются 
менее подвижными ионами к а л и ц р Ч™ п^тчж ^ғч!1 эквивалентной 
^'нейтральной; точки И , где электропроводность раствора имеет ми
нимальное значение, снова наступает увеличение электропроводности, 
так как в раствор дополнительно продолжают поступать ионы ка
лия и гидроксила.

Иной вид имеют кривые кондуктометрического титрования рас
твора сильной кислоты раствором слабого основания или раствора 
слабой кислоты раствором сильного основания; раствора одной соли 
раствором другой соли с образованием малорастворимого осадка 
и т. п.

В настоящее время широкое распространение получает высоко
частотная кондуктометрия, где применяются переменные токи с ча
стотами в несколько миллионов герц, что позволяет вывести элект
роды из раствора за пределы ячейки, в которой производятся 
измерения. Это дает возможность избежать ряда осложнений при



использовании обычной кондуктометрии, а именно каталитического 
действия электродов на реакции в растворах, взаимодействия 
электролитов с материалом электродов.

В. ТЕРМОДИНАМИКА ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ.

ЭЛЕКТРОДВИЖ УЩ ИЕ СИЛЫ И ЭЛЕКТРОДНЫ Е ПОТЕНЦИАЛЫ  

§ 95. Термодинамика электрохимического элемента

Превращение химической энергии в электрическую возможно 
при помощи электрохимического (гальванического) элемента, приме
ром которого может служить элемент Якоби — Д аниэля, состоящий 
из цинкового и медного электродов, опущенных соответственно в ра
створы сульфатов цинка и меди, раз
деленные пористой диафрагмой во 
избежание их перемешивания 
(см. рис. 75). Схема электрохимиче
ской цепи элемента Якоби — Д аниэ
л я  записывается следующим образом:

(—) Zn | Z n S 0 4 aqI C uS04 aq | Cu (+-).
(VII, 101)

Вертикальной сплошной чертой 
обозначается граница между метал
лом и раствором и пунктирной вер
тикальной чертой — граница между 
двумя электролитами в элементе.
Если на границе между двумя электролитами устранен так назы
ваемый диффузионный потенциал, то границу между электролитами 
обозначают двумя вертикальными черточками.

Если электроды соединить металлическим проводником, то про
исходит растворение цинкового электрода. Катионы цинка переходят 
в раствор, а электрод при этом заряжается отрицательно; катионы 
меди Сиа+ разряжаются на медном электроде. По внешнему метал
лическому проводнику поток электронов переходит от цинкового 
электрода на медный, давая электрический ток. Медный электрод 
служит положительным полюсом элемента, а цинковый — отрица
тельным. Н а положительном полюсе ( +  ) идет процесс восстановле
ния меди (присоединение электрона) и на отрицательном полюсе 
(—) — процесс окисления цинка (отдача электрона):

( +  )C u2++ 2 e -> C u  (а)

(—)Z n -*■ Zn2+ +  2e. (б)

Суммарная электрохимическая окислительно-восстановительная реак
ция во всем электрохимическом элементе равна сумме электродных 
реакций (а) и (б):



C uS04aq +  Zn -> Cu +  Z nS 04aq. (г)
При протекании в электрохимическом элементе химической реак

ции на каждом электроде разряжается или растворяется z грамм- 
эквивалентов вещества, тогда согласно закону Фарадея со внешней 
цепи протекает z F  к  электричества. Если электрохимический элемент 
работает термодинамически обратимо при постоянных температуре 
и давлении, то согласно второму началу термодинамики уменьшение 
изобарного потенциала равно максимальной полезной работе, кото
рая равна электрической энергии z F E ,  получаемой от элемента:

- A G  =  A m =  z F E ,  (VII, 102)
где Е  — э. д. с. элемента;

Е = —  (VII, 103)
гҒ

Э. д. с. элемента называется разность потенциалов на полюсах 
обратимого электрохимического элемента. Э. д. с. элемента измеряют 
при помощи компенсационного метода, который заключается в том, 
что э. д. с. вспомогательного нормального элемента £ 0 сравнивается 
с неизвестной э. д. с. Е .  В качестве вспомогательного элемента срав
нения обычно применяется так называемый нормальный элемент 
Вестона, э. д. с. которого определяется по уравнению

£„= 1,01830  — 3,8- 10~s (f — 20) — 6 ,5 -10- 7 (/ — 20)а. (VII, 104)
Нормальный элемент Вестона сохраняет длительное время по

стоянное и устойчивое значение э. д. с.
Э. д. с. электрохимического элемента считается положительной, 

если электрохимическая цепь записана так, что катионы при работе 
элемента проходят в растворе от левого электрода к правому и в том 
же направлении движутся электроны по внешней цепи. При этом 
левый электрод является отрицательным, а правый — положительным. 
Если схему (VII, 101) записать в противоположном направлении

( +  ) Си j CuS04 aq || Z nS 04 aq | Zn (—) (VII, 105)
то э .д . с. элемента условно считается отрицательной.

Между э. д. с. электрохимического элемента, константой равнове
сия электрохимической реакции и активностями реагентов сущест
вует зависимость. Рассмотрим окислительно-восстановительную 
реакцию

aA +fcB  =  /L-f-eE, (а')
протекающую обратимо в электрохимическом элементе, и найдем 
для этого элемента значение э. д .с . Е .  Обозначим активности реаги
рующих веществ через ад, ав , o l , а Е . Согласно уравнению изотер
мы химической реакции изобарный потенциал этой реакции равен

“ а ° в /



где К а — константа равновесия. Учитывая формулу (VII, 102), полу
чим термодинамическое выражение для э. д. с. элемента:

Е ^ - [ \ п К а - \ п ^ Л .  (VII, 107)
z F \  “‘ 4  )

Э. д. с. элемента, относящуюся к стандартным условиям, когда 
ад = а в  = aL  =  aE =  1. обозначают через Е °  и называют стандартной 
или нормальной электродвижущей силой. При активностях участни
ков реакции равных единице из ( V I I ,107) получим

E ° = ^ - \ g K a , (VII, 108)

где
b 0 =  2 '3R T =  0,000198Г; (VII, 109)

при 25° 60=0,0592  в.
Подставляя уравнение (VII, 108) в (VII, 107), получим

Е = Е ° -  ^ l g - ^ - .  (VII, 110)
г

В уравнении (VII, 110) активности чистых конденсированных 
твердых и жидких фаз, участвующих в реакции, принимаются рав
ными единице. Д л я  газообразных реагентов в уравнении (VII, 110) 
вместо активности подставляется парциальное давление (или лету
честь), которое в стандартном состоянии принимается равным 1 а т м .  
Активности веществ в растворе выражаются через моляльности:

В стандартном состоянии активности принимаются равными еди
нице.

Применяя уравнение (VII, 110) к электрохимической цепи 
(V II, 101), получим

Е = Е °  — —  lg azn,+ acu_. (V II, I I I )
2  a C u * +  aZn

В связи с тем, что активности твердых чистых веществ меди 
и цинка равны единице, уравнение (V II, 111) принимает вид 
(при 25°)

£ = £ ° -  0,0296 l g - ^ ^ .  (VII, 112)
a Cu *  +

Стандартная э. д. с. элемента Якоби — Д аниэля Е° =  1,100 в.
Рассмотрим возможность протекания реакции в электрохимиче

ском элементе. При самопроизвольном необратимом процессе в со
ответствии с уравнением (II, 151) приращение изобарного потенциала 
при протекании химической реакции имеет отрицательное значение. 
Согласно уравнению (V II, 102) это означает, что максимальная по
лезная электрическая работа должна быть при этом положительна.



Изобарный потенциал реакции A G  связан с энтальпией АН  и энтро
пией реакции AS соотношением

A G = A H  —  Т  A S ,  (VII, ИЗ)
где А Н  — количество тепла, которое выделяется или получается при 
необратимом проведении реакции вне электрохимического элемента, 
когда никакой полезной работы не совершается (тепловой эффект 
реакции); Т  A S  — теплота, которая выделяется или поглощается при 
обратимом протекании реакции в электрохимическом элементе. 
Количество теплоты можно вычислить, подставляя выражение для 
AG из уравнения (VII, 102) в (II, 160):

T A S = z F T ^ ,  (VII, 114)

где d E / d T  — температурный коэффициент э. д. с. Если температурный 
коэффициент э. д. с. элемента положительный, то энтропия реакции 
A S  и теплота обратимого процесса Т  A S  положительны. При этом 
элемент работает с поглощением тепла из окружающей среды при 
изотермных условиях или с охлаждением при адиабатных условиях. 
И, наоборот, если d E / d T  отрицательно, то элемент работает с вы
делением тепла в окружающую среду.

Выясним условия, когда иэмеиение изобарного потенциала реакции ДО отри
цательно и реакция осуществима в электрохимическом элементе. Рассмотрим три 
варианта: 1) Д Я < 0; 2) Д # > 0  и 3) АН =  0.

В каждом из этих вариантов возможны еще три случая:

a) A S < 0 ;  б) Д 5 > 0 ;  в) A S = 0 . ( V I I ,  115)

В электрохимическом элементе экзотермическая реакция (Д Я < 0 )  осуществима 
при Д 5 > 0  и Д5 = 0 .  П ри & S < 0  и Т  A S > A H  реакция в элементе осуществима, 
при этом Д б < 0 .

Эндотермическая реакция в элементе ( Д # > 0 )  на практике не осуществима 
при A S < 0  и A S = 0 , так  как  при этом всегда A G > 0. П ри Д 5 > 0  и Т  Д 5 > Д Я  
реакция в элементе осуществима.

Если тепловой эффект равен нулю (АН = 0 ) ,  то реакция осуществима только 
при Д 5 > 0 .

Рассмотрим электрохимический элемент Б угарского, в котором электрическая 
энергия гҒЕ  получается за счет поглощения теплоты из окруж аю щ его простран
ства при протекании реакции

Hg2CJ2 (т )+ 2 К О Н  -  Н & 0  (т)+ 2 К С 1 + Н 20

В элементе протекает эндотермическая реакция и с ростом температуры э . д. с. 
..увеличивается ( d £ /d 7 '> 0 ) .

При обратимой работе этого элемента и превращ ении в нем 2 г-экв исходных 
веществ совершается электрическая работа 29,6 кдж за счет поглощ ения из окру
жающей среды 48,1 кдж теплоты, а 18,5 кдж идут на пополнение его энтальпии.

Между э .д . с. электрохимического элемента, его температурными 
коэффициентами и тепловым эффектом реакции существует зави
симость, которая получается из уравнений (VII, 102), (VII, 113), 
(VII, 114) и (VII, 115):

A H  =  - z f I e - T ^ .  (VII, 116)

Э. д. с. элемента складывается из нескольких скачков потен
циала.



Различают два типа разностей потенциалов в системе, состоящей 
из нескольких фаз. Разность потенциалов между двумя точками, 
находящимися в двух разных фазах в глубине фаз, называется 
гальвани-потенциалом. Разность потенциалов между двумя точками 
в вакууме или в диэлектрике вблизи поверхности двух фаз назы
вается вольта-потенциалом.

М»

м,

м ,

^м2м,

M.L LM«

Рис. 76. Скачки потенциала в электрохимическом элементе на 
границе металл — раствор электролита и металл — металл

Э. д. с. электрохимического элемента, состоящего из двух метал
лов, погруженных в раствор электролита, складывается из трех 
скачков потенциала (рис, 76, а):

+  (VII, 117)

где ь — скйчок потенциала на границе 1-й металл — раствор 
электролита; \f>LM — скачок потенциала на границе раствор элек
тролита — 2-й металл; “фм м — скачок потенциала на границе 2-й ме
талл — 1-й металл.

Эта электрохимическая цепь записывается следующим образом:

H ) M 1|L |M 2 |M 1( +  ) (VII, 118)

и называется правильно разомкнутой, так как на концах цепи 
имеется один и тот же металл.

Отдельные скачки . потенциала (гальвани-потенциалы) ipM L, г|> 
и м в уравнении (VII, 117) не .поддаются экспериментальному 
определению. Поэтому за условную величину электродного потен
циала ; принимают э.. д. с. элемента, в котором электродом сравнения 
служ ит один и тот же стандартный электрод М0 (рис. 76, б).  
Тогда условные электродные потенциалы металлов и М2 опре
деляются из электрохимических цепей

М01 L | М , | М0
и

M0 |L |M 2|M 0
следующим образом:



Пусть фг>ф£. Найдем разность (фг — ф^ этих двух э. д. с. 
Учитывая, что —iJ>LM =il>M L и по закону Вольта

где ф+ — потенциал положительного электрода; ф_ — потенциал от
рицательного электрода

Уравнения (VI, 117) и (VI, 124) дают два различных способа вы
ражения э. д. с. и показывают, что э. д. с. системы, являясь суммой 
трех гальвани-потенциалов, в то же время представляет разность 
двух условных электродных потенциалов.

§ 96. Равновесный и стандартный электродные потенциалы.
Типы электродов

Равновесие нейтральных частиц в двух фазах характеризуется 
равенством их химических потенциалов. Разность химических по
тенциалов вещества в двух фазах равна работе перенесения одного 
моля нейтральных частиц из одной фазы в другую. Установим 
условие равновесия для заряженных частиц в двух фазах. При пе
реносе заряженных частиц из одной фазы в другую кроме хими
ческой работы совершается также электрическая работа. Электри
ческое состояние заряженной частицы внутри фазы характеризуется 
так  называемым электрохимическим потенциалом ja,:

где р., — химический потенциал; z F g — электрическая энергия части
цы в данной фазе; g  —  разность потенциалов между точкой внутри 
фазы и бесконечно удаленной точкой в вакууме.

Условием равновесия заряженной частицы (-го вида в двух 
фазах а и р  служит равенство электрохимических потенциалов 
этой частицы в этих фазах:

(VII, 121)
получим

Из уравнений (VII, 117) и (VII, 122) находим

(VII, 122)

£«Ф * — Фг. (VII, 123) 

(V II, 124)
или

£=ф+ — Ф-.

(V II, 125)

К  =  n f-

Из уравнений (VII, 125) и (V II, 126) получим

+  z F g *  =fiP +  zFgP (V II, 127)

(VII, 126)

и



где 'ф — разность потенциалов между точками внутри фаз (галь- 
вани-потенциал):

4> =  gp — g ° . (VII, 129)
Потенциал ^  считается положительным, если gP > g “
Рассмотрим условие равновесия между металлом и его ионами 

в растворе:
M z+ +  z e ^ M  (VII, 130)

или в общем виде:
О  +  г е ^ Я ,  (VII, 131)

где О — окисленная форма вещества; R — восстановленная форма 
вещества.

Условие равновесия для электродной реакции (VII, 131) соглас
но уравнению (VII, 128) описывается равенством

Но -  Hr = z F (V ,I> 132)
где ц0 и — химические потенциалы окисленной формы вещества 
в растворе и восстановленной формы вещества в металле соответ
ственно; ^  — равновесный электродный потенциал, равный разности 
потенциалов на границе между металлом и раствором в равновес
ном состоянии.

Равновесный электродный потенциал зависит от активности реа
гентов, участвующих в электродной реакции. Эта зависимость по
лучается, если в уравнении (V II, 132) химические потенциалы частиц 
О и R выражены через активность:

+  (VII, 133)

HR =  H* +  /? 7 1 n a R, (VII, 134)

где и — стандартные химические потенциалы; a Q и a R— актив
ности окисленной формы вещества (ионов металла) в растворе и 
восстановленной формы вещества (атомов металла) в металле. Под
ставляя уравнения (VII, 133) и (VII, 134) в (VII, 132), получим 
после небольших преобразований:

Ч?=-ф0-1-—  In — , (VII, 135)
zF  a R 

* *
^ ° = M o ^ R _  (VII, 136)

zF

где >J>° — стандартный электродный потенциал.
Стандартный электродный потенциал — это потенциал при актив

ности реагентов, участвующих в электродной реакции, равной еди
нице. При а 0 =  1 и a R =  l  ^  =  ̂ ° .

Д л я  электродной реакции

с А +  g G  -Ь 2в /L +  aR (VII, 137)



зависимость электродного потенциала от активности реагентов А, 
G, L и R выражается уравнением

Ьп 0Л■vj; =  \j)° -|— — lg — t (VII, 138)
г  a L a R

Уравнение (VII, 138) справедливо также и для условного потен
циала;

h аД
<P =  <P° +  - l g ^ - .  (VII, 139)

2 aLaR

где ф — условный равновесный электродный потенциал по водород
ной шкале; ф° — условный стандартный электродный потенциал по 
водородной шкале.

Д л я  практических расчетов используют условные значения рав
новесного и стандартного электродных потенциалов.

В настоящее время для вычисления условных электродных по
тенциалов пользуются водородной шкалой, в которой при всех 
температурах за нуль выбран потенциал стандартного водородного 
электрода с активностью водородных ионов в растворе, равной 
единице, и давлением водорода, равном 1 а т м .

Условные значения для стандартных электродных потенциалов 
по водородной шкале можно расположить в ряд. Например:

Э лектрод L i + 1 Li Zn8+ 1 Zn H ~ M H  Cus_N C u  |F 2) P t
q>°, в — 3 ,0 4  —0 ,7 6 3  0 ,0 0  + 0 ,3 3 7  + 2 ,8 7

Стандартный потенциал, расположенный правее в электрохими
ческом ряду, является более электроположительным по сравнению 
с потенциалом, расположенным левее. В электрохимическом элемен
те на одном электроде с потенциалом, расположенным правее 
в электрохимическом ряду, будет протекать реакция восстановления, 
а на другом ■*— процесс окисления.

Зная ряд стандартных потенциалов, можно, вычислить стандарт
ную э. д. с. электрохимического элемента. Например, для элемента 
Якоби — Д аниэля

(—) Zn | Zn2+ [| Cua+1 Си ( + )

стандартная э. д. с. Е °  равна
Е °  =  0 , 3 3 7  —  ( -0 ,7 6 3 )  =  1,100 в,

где + 0 ,3 3 7  в  — стандартный потенциал медного электрода; 
—0,763 в  — стандартный потенциал цинкового электрода.

Знак электродного потенциала совпадает со знаком электрода 
электрохимического элемента, составленного из рассматриваемого 
и стандартного водородного электродов.

Рассмотрим правила определения знаков электродных потенциа
лов и записи электродных реакций согласно международной кон- 
ненции, принятой в 1953 г. в Стокгольме. Чтобы определить, на
пример, знак потенциала цинкового электрода по водородной шкале,



электрохимическую систему нужно записать в виде электрохими
ческой цепи (стандартный водородный электрод слева):

P t, Н 2 | Н + || Zn2+ | Zn (а)
Реакцию, формально протекающую в такой системе, в соответ

ствии с правилом написания электрохимических цепей можно пред
ставить так:

H 2 +  Zn2+ =  2H+ +  Zn (б)
При этом электрический ток внутри цепи должен был бы течь 

слева направо, чтобы э. д. с. цепи была положительна.
Практически в элементе электричество внутри цепи течет справа 

налево. Поэтому э. д. с. рассматриваемого электрохимического эле
мента (а) так же, как и равный ей потенциал цинка, будут иметь 
отрицательный знак.

Чтобы потенциал полуэлемента отвечал знаку электродного по
тенциала по водородной шкале, полуэлемент должен быть записан 
таким образом, чтобы вещества, находящиеся в растворе, были по
мещены слева, а вещество электрода — справа от вертикальной черты:

Zn2+ |Z n ; Н + |Н 2, Pt; Cu2+ |C u ; C l~ | CU, P t
При этом подразумевается, что другим полуэлементом, располо

женным слева, служит стандартный водородный электрод. Реакции, 
приводящие к возникновению электродного потенциала, должны 
быть записаны так, чтобы окисленные вещества были слева, а вос
становленные компоненты справа.

В зависимости от природы электродной реакции различают 
следующие типы электродов*.

Электроды первого рода. Электродом первого рода называют 
металл или неметалл, погруженный в раствор, содержащий его 
ионы. Электрод первого рода можно представить в виде схемы:

М2+ |М
Ему отвечает электродная реакция

Мг+ + г е = М
Потенциал электрода первого рода согласно уравнению (VII, 139) 

можно записать

Фмг+/м=Ч>м*+/м+ 7  1g fl+. (VII, 140)

где а +  — активность ионов металла в растворе. Активность атомов 
в электроде из чистого металла принимается равной единице. П ри
мером электрода первого рода может служить медный электрод 
в растворе соли меди:

Сиг+ | Си

* В настоящ ее время нет единой классификации электродов по типу эл ек 
тродных реакций. В данном пособии принята классиф икация, излож енная в книге 
Л . И. А н т р о п о в а  «Теоретическая электрохимия». И зд-во «Высшая школа». 
1969.



Реакция на этом электроде
Cua+ +  2e=C u

Электродный потенциал

(Pcu>+icu=0 ’337 ! 0,0296 !goCuS+ при 25°.
К неметаллическим электродам первого рода относится селено

вый электрод
Se2 - 1 Se 

Электродная реакция на нем
Se +  2e= S ea~

Потенциал этого электрода

*Pse,— | Se=  0,92 — 0,0296 lg flget— при 25°.
Электроды второго рода. Электрод второго рода состоит из ме

талла, покрытого слоем его малорастворимого соединения и погру
женного в раствор растворимой соли, содержащий тот ж е анион, 
что и малорастворимое соединение. Электрод второго рода и проте
кающая на нем электродная реакция записываются в виде схемы

Аг~ | МА, М
Реакцию можно записать так:

М А + * ? = М  +  А2~
В соответствии с общим уравнением (VII, 139) потенциал элек

трода второго рода можно представить

Ф а -  | м а .м  =  Ф > -  | МА.М +  7  ^ 7 7 > ( V I I ,  1 4 1 )

где а МЛ— активность малорастворимого соединения МА на поверх
ности электрода; а м — активность атомов в металле; а_  — активность
аниона А г~  в растворе. В чистых твердых фазах активность веществ 
МА и М принимается равной единице: а мд =  а м = 1 . При этом вместо 
(VII, 141) получим

Фа2 - I мд.м =  ФАг~  | ма.м ~ \ ц а — (VII, 142)

Электроды второго рода широко применяются в электрохимиче
ских измерениях в качестве электродов сравнения, так как их по
тенциал устойчив во времени и хорошо воспроизводится.

Примерами электродов второго рода могут служить каломель
ный и хлор-серебряный электроды. Схематически каломельный элек
трод можно представить как

c i - | H g2a 2, Hg
Соответствующая ему электродная реакция 

- j  Hg2Cl2 +  е  =  И ц  +  С1“



Ф а - | н еес1, .н г = 0 >26 7 8 - ° - 05921§ а с ! -  ПРИ 25°-
Обычно употребляют каломельные электроды с содержанием 

0,1 н. КС1; 1,0 н. и насыщенный раствор. Их потенциалы при 25° 
равны соответственно 0,3337; 0,2801 и 0,2412 в.

Хлор-серебряный электрод можно представить схемой
C l- |A g C l, Ag

Ему отвечает реакция
AgCl +  в  =  Ag +  С1-

Его потенциал определяется по уравнению

Фс1-|Агс1.Аг = 0 -22 2 4 - ° - 05921§ аа -  ПРИ 25°
Газовые электроды. Газовый электрод состоит из инертного ме

талла (обычно платины), контактирующего одновременно с газом 
и раствором, содержащим ионы этого газообразного вещества. П ри
мерами газовых электродов могут служить водородный, кислород
ный и хлорный электроды*.

Водородный электрод записывается в виде

H + |H 2, P t 

и протекающая на нем реакция

Н+ +  е = — Н 2
2 2

Содержание газообразного вещества, участвующего в электрод
ной реакции, принято выражать в единицах давления чистого газа 
или его парциального давления в газовой смеси (в единицах ле
тучести и парциальной летучести при высоких давлениях). Потен
циал водородного электрода описывается уравнением

Фн+! нг =  4>н+ 1  нг +  &о l£ —j t p  (VII, 143)
р н.

Учитывая, что ф „+ | н и —lg ан+ =  pH» получим из (VII, 143) 

Фн+ (Нг =  —0,0592 pH — 0,0296 l g P H( при 25°. (VII, 143а)

Амальгамные электроды. Амальгамный электрод состоит из амаль
гамы данного металла в контакте с раствором, содержащим ионы 
этого металла. Амальгамный электрод можно представить схемой

Мг + |М , Hg

Ему отвечает электродная реакция

Mz+ +  ze =  M (Hg)

* Газовые электроды иногда относят к  электродам  первого рода.



Из уравнения (VII, 139) получаем следующее выражение для по
тенциала амальгамного электрода:

‘Piw+iM.Hg Фмг+1 м. Hg+ (VII, 144)
2 ам

где с+ и ям — активности ионов металла соответственно в водном 
растворе и амальгаме. Аналогично выражается потенциал электро
да, состоящего из любого сплава металла с другим более электро
положительным металлом.

Окислительно-восстановительные электроды. Окислительно-вос
становительный электрод состоит из инертного металла, погружен
ного в раствор, содержащий окисленную и восстановленную форму 
вещества. Различают простые и сложные окислительно-восстанови
тельные системы. В простой окислительно-восстановительной систе
ме электродная реакция состоит в изменении заряда ионов

О, R |P t  0 + 2 e = R  
электродный потенциал будет

(Po.R= (Po.R+ - T lg ? ’ (VII, 145)г oR

где а 0  и a R — активность окисленной и восстановленной формы 
вещества соответственно.

Примером сложной окислительно-восстановительной системы 
может служить система из ионов МпОГ и Мп2+. Схема этого элек
трода имеет вид

МпО Г, Мп2+, H + |P t
Злектродная реакция

МпОГ +  8 Н + + 5 е= М п 2+ +  4Н 20
В соответствии с уравнением (VII, 139) получаем выражение для 

потенциала этого электрода:

................... + -ч ч ,„ о Г . « „ * + T ig - : ° г Г ' <v " ’ н б >
4 4 0  a , Wns +

или

* « „о г . «п.+ -  l . fi2 -  I  +  £  l g ^ .1 0 0 “,Млг +

§ 97. Химические цепп. Концентрационные цепи без переноса 
и с переносом. Диффузионный потенциал

Химические цепи. В зависимости от природы и свойств электро
дов, из которых составлена электрохимическая система, различают 
химические и концентрационные цепи. В химических цепях элек
троды отличаются друг от друга химическими свойствами.

В этих цепях источником электрической энергии служит хими
ческая реакция.



Различают химические цепи с двумя и одним электролитом. 
К электрохимическим элементам с двумя электролитами относится 
элемент Якоби — Даниэля.

Химические цепи с одцим электролитом могут быть двух видов. 
В цепях первого вида на одном электроде протекает электродная 
реакция с участием катиона электролита (электрод первого рода), 
а на другом электроде — с участием аниона электролита (электрод 
второго рода). Так, напримор, в химической цепи

(—)Z n |Z n C l2a q |H g 2Cl2, H g( +  )
На положительном и отрицательном электродах протекают реак

ции:
(+ )  Hg3Cl2 (т) +  2е =  2Hg (т) +  2С1~
(—)________ Zn (т) =  Zn2+ +  2е

Zn (т) +  Hg2Cl2 (т) =  ZnCl2 +  2Hg (т)

В соответствии с уравнениями (VII, 142) и (VII, 140) получаем 
выражение для электродных потенциалов:

Ф+=ФС.-1  Hgtcis. Hg b o U? aci ;

(P - = 4 > z n2 + lZn +  - j - l g a z ^ + .

Э. д. с. элемента

£ = Ф + -Ф _  =  £ ° - 3 - | М д а ±, (VII, 147)

где.
E =Фс1 - 1 Mg.ci,, Hg — ̂ zn2+ I zn> (VH, 148)

azn2-KZci- =  a ±-

В элементах второго вида с одним электролитом на обоих элек
тродах протекают реакции с участием аниона электролита; при этом, 
например, один электрод — газовый, а другой — второго рода. П ри
мером может служить элемент

( - ) H g ,  Hg2Cl21 КС1 aq | Cl2, P t ( + )

Реакции на электродах
(4-) Cl2 +  2 e = 2CI

( - )  2C1- +  2Hg (t) =  Hg3C l2 (t) +  2e  

Суммарная реакция в элементе

2Hg (т)+С12 (г) =  Hg2Cl2 (т)

Д л я  электродных потенциалов получаем

Ф+=ФС1-|С11 — Ig^ci—;



Д л я  э. д. с. цепи имеем
£ = ф+ _  (cis _  <е°а _ ! HgiC]j Hg = Е °.  (VII, 149)

В этом элементе э. д. с. не зависит от концентрации электро
лита (КС1) и равна стандартной э. д. с.

Химические цепи с одним электролитом широко применяются 
в физико-химических исследованиях.

Концентрационные цепи. Концентрационными цепями называются 
цепи, в которых оба электрода одинаковы по своей природе, но 
различаются активностью одного или нескольких участников элект
родной реакции. При этом электрическая энергия получается за счет 
выравнивания концентраций веществ в элементе. Концентрационные 
цепи (элементы) могут быть без переноса и с переносом.

Концентрационными цепями без переноса называются элементы:
а) с одинаковыми электродами и двумя одинаковыми по природе, 
но разными по концентрации растворами электролитов, причем 
между растворами отсутствует непосредственное соприкосновение;
б) с электродами из двух сплавов (амальгам), одинаковых по при
роде, но разных по концентрации (с одним раствором электролита);
в) с газовыми электродами, одинаковыми по природе, но с разным 
давлением газа на электродах (с одним раствором электролита).

Примером концентрационной цепи без переноса с двумя элек
тролитами разной концентрации может служить цепь

(—)Z n |Z n C l2aq lH g 2Cl2, Hg, Hg2Cl21 ZnClaaq | Z n( +  ) (a)

Эта цепь состоит из двух химических цепей (полуэлементов) 
с одним раствором электролита, но с разной средней активностью 
ионов электролита, включенных навстречу друг другу. Реакция в ле
вой части этой цепи

Zn (т) +  Hg2CI2 (т) =  ZnCl2 ( а ±) +  2Hg (ж)

Реакция в правой части цепи
ZnCl2 ( а ± ) +  2Hg (ж) =  Zn (т) +  Hg2Cl2 (т)

Суммарный процесс в концентрационном элементе без переноса 
ZnCI2 ( а^_) -*■ ZnCI2 ( а "+)

где а'± и а \  — средние активности ZnCl2 в двух частях цепи.
Из уравнения (VI, 148) следует, что суммарный процесс в цепи (а) 

состоит в переносе электролита ZnCI2 из раствора с активностью а ‘+ 

в раствор с активностью а “± . Самопроизвольный перенос вещества 
всегда происходит от более высокой концентрации к более низкой: 
° ± > а ± -

Электрическая энергия в рассматриваемом элементе получается 
за счет выравнивания концентрации ZnCl2 в правой и левой частях 
элемента.



Э. д. с. концентрационной цепи (а) равна [см. уравнение 
(VII, 147)1

Е  =  — Е л =  Ъ - ~  lg —г . (VII, 150)
2 а ±

где Е п, Е л — э. д. с. правого и левого полуэлементов.
Примером амальгамной концентрационной цепи может служить 

элемент
( - ) C d ,  Hg I CdS04 aq I C d , H g( +  )

Q2 f l j

Электродные процессы на положительном и отрицательном элек
тродах протекают по схеме

(-t-)C d2+-t-2e =  Cd (а,)
(—)Cd (as)= C d 2+ +  2e 

Суммарная реакция в элементе
Cd (а ъ) -> Cd (a j .

Э. д. с. этого концентрационного элемента получается за счет 
выравнивания активности кадмия в обеих амальгамах (a4> a t). 

Уравнения для электродных потенциалов этого элемента

I bo aOJ! +
Ф+ — Фо1'+ | Cd.Hft"^ 2 a,

о b0 t a Cd'+
Ф -  =  Фс<1*+- I Cd +  ^

£  =  ф + _ ф = ^ - 1 ё А .  (VII, 151)
2 а,

Примером газового концентрационного элемента может служить 
элемент

( - ) Н г, P t | HClaq I P t, H2( +  )
Pa Pi

Электродные процессы и суммарная реакция в этом элементе:
( + )  2Н+ +  2е =  Н 2 (р,)
( ~ ) Н г (рг)^ 2 Н + + 2 е

Нг (рг) - Н 2(рх)
Э. д. с. газового концентрационного элемента без переноса полу

чается за счет выравнивания давления водорода на обоих электро
дах ( р г > р 1).

Электродные потенциалы этого элемента можно представить схе
мами:

Ф + ------- &0 РН  —  - у  I g P i ,



£ = Ф +  — <p_ =  - ^ l g — .
2 Pi

Концентрационными цепями (или элементами) с переносом назы
ваются элементы с одинаковыми электродами и двумя одинаковыми 
по природе, но разными по концентрации растворами электролитов, 
причем между растворами имеется непосредственная граница сопри
косновения. Обычно на границе между растворами помещают по
ристую диафрагму, чтобы замедлить перемешивание растворов.

На границе между растворами двух одинаковых электролитов 
разной концентрации возникает так называемый диффузионный по
тенциал фд.

Возникновение диффузионного потенциала на границе двух рас
творов объясняется разной подвижностью катиона и аниона при 
диффузии их из более концентрированного раствора в менее кон
центрированный.

Примером концентрационной цепи с переносом может служить 
элемент

(— ) Ag ] AgN03 aq j AgNOs aq | Ag ( + )

Ф _  a"± cpD a'± ф + (6)

Более концентрированным раствором в цепи (б) является пра
вый раствор, и диффузия AgN03 происходит справа налево через 
границу между растворами. Так как подвижность аниона N 0 7  боль
ше, чем катиона Ag+, то анион скорее пересечет границу между 
растворами. При этом слева от границы появляется избыточный 
отрицательцый заряд, а справа — положительный и на границе двух 
рассматриваемых растворов возникает двойной электрический слой 
и диффузионный потенциал:

A gN 03aq - г — ©  1 A g N O ,aq  
—©

-©

По мере удаления от границы в глубь раствора и выравнивания 
концентраций из-за теплового движения ионов диффузионный по
тенциал постепенно уменьшается и на некотором расстоянии от гра
ницы становится равным нулю.

Э. д. с. концентрационного элемента (б) определяется по измене
нию изобарного потенциала при получений одного фарадея элек
тричества. Д ля этого рассмотрим материальный баланс левого и



правого полуэлементов (рис. 77). При получении одного фарадея 
электричества на отрицательном электроде- растворится 1 г - э к в  кати
онов Ag+, а через границу между двумя растворами уйдет из пер
вого полуэлемента t +  г - э к в  катионов Ag+ и придет t  _  г - э к в  анионоз 
N O r. Материальный баланс левого полуэлемента можно представить, 
так:

+ 1  Ag+— t + A g + + t_  N O ? =  +  /_Ag+ +  /_ N 0 3 
В левый полуэлемент прибудет t  _  г - э к в  AgNQ„.

Ag IF

• IA q

t  n o :

Ag
ail

n o :

*+Ag lAg

Ag N0“
ч а -

Ри с. 77. Схема, поясняю щ ая термодинамический расчет э. д. с . 
концентрационного элемента с переносом

На положительном электроде выделится из раствора 1 г - э к в  
катионов Ag+, а через границу между растворами проходит в пра
вый полуэлемент t +  г - э к в  Катионов Ag+ и выходит г - э к в  анио
нов NOF. Материальный баланс правого полуэлемента:

— 1 Ag+ +  ^+Ag+ — /-N O ?  =  — Ag+ — ^_NO?.

В ' правом полуэлементе убудет г - э к в  AgN03. Электрическая ра
бота F E  в элементе (б) получается в результате диффузии г - э к в  
A gN 03 из правого полуэлемента в левый:

*_AgN03 ( a j  - > /_ A g N 0 3 ( a j  

или в ионной форме:

*_A g+ (a+ ) +  * _ N 0 r( f lL )->  ^ -A g + (o ; )  +  / _ N O r ( a l )  (VII, 153)

Изменение изобарного потенциала AG  в концентрационном эле
менте (а) согласно уравнениям (II, 167) и (VII, 153) можно предста
вить следующим образом:

=  =  (VII, 154)
i

где и — химические потенциалы катионов Ag+ в правом и 
левом полуэлементах; \i'_  и — химические потенциалы анио
нов NOT в правом и левом полуэлементах. соответственно.

После небольшого преобразования получаем из (VII, 154)



Подставляя уравнение (II, 196) для химического потенциала 
в  уравнение (VII, 155), получим

q t  а , а
E = t _ —  In —̂ f  . (VII, 156)

Р a_i_ а _

С  учетом (VII, 110) и (VII, 7)  при v+ =  v _ = l  получки из уравнения 
(V II, 156) выражение для э. д. с. концентрационного элемента с пе
реносом с электродами первого рода и с растворами одно-однова
лентного электролита:

£  =  2 f_ 6 „ lg -^ .  (VII, 157)
а ±

где а ± и а'±  — средние активности ионов электролита в левом и 
правом полуэлементах. 1

Э. д. с. концентрационной цепи с переносом состоит из трех 
скачков потенциала:

Е =  ф4- — ф - + ф 0 .. (VII, 158)

где ф0 — диффузионный потенциал. Электродные потенциалы ф+ и 
<р_ в цепи (VII, 158) согласно уравнению (V II, 140) равны:

ф + = ф Ав+ | Ag+ 6o

=  Ф Ag+  | Ац lS a + '
где а +  и а ’+  — активности ионов Ag+ в растворах AgNOs. 

Приближенно полагая а +  «  а ±, получим

£ '  =  Ф+ - Ф _  =  60 ! § ^ .  (VII. 159)
а ±

где а +  и сГ+  — средние активности AgN 03 в растворах.
Диффузионный потенциал можно определить из уравнения 

{VII, 158), подставляя в него (VII, 156) и (VII, 159):

<po = E - E '  =  ( 2 t _ - l ) b 0l g ^ ,  (VII, 160)
а±

где
2 f _ - l  =  l — 2<+ ( VI I , 161)

А» X_*f
Если < _ > f+, то фо > 0  и Е > Е Г Это значит, что диффузионный 

потенциал увеличивает э. д. с. концентрационного элемента с пере
носом (с электродами первого рода). Наоборот, если <_<<+, то 
<pD < 0  и Е < Е '  и диффузионный потенциал уменьшает э. д. с. 
При <_ =  £+ = 0 ,5  диффузионный потенциал ф0 обращается в нуль. 
Д ля  концентрационного элемента с электродами второго рода и рас
творами одно-одновалентного электролита, например

(—) Hg, Hg.CUIKClaq КС1 aq | Hg2Cls, Hg( +  )



Е - 2 /+ lg -^ ;  (VII, 162)
°±

Ф0 =  (2/+ - 1 ) 1 8 ^ ,  (VII, 163)
а±

где
2 t + -  1 - 1  - 2 t _  =  i + -  t _  =  X + ~ - —  =  я+ ^ — . (VII, 164)

Я. А-|- +  Л_
Концентрация электролита в левом полуэлементе (в) с отрица

тельным электродом больше, чем в правом полуэлементе (а*  > а \ ) ,  

и электролит диффундирует через границу между растворами слева 
направо. Диффузионный потенциал увеличивает э. д. с. цепи, если 
f_  <  t + , и уменьшает ее, если /_  >  /+.

Если подвижности ионов электролита мало различаются между 
собой, то диффузионные потенциалы невелики. Так, например, для 
концентрационной цепи (б) согласно уравнению (VII, 160) ф0 —8 м е  

при a ± j a + =  100. Д ля  концентрационных цепей, в которых электро
литами служат кислоты или щелочи, диффузионные потенциалы 
значительно больше, так как подвижности ионов Н + или ОН-  
сильно отличаются от подвижности других ионов. Т ак , например, 
для концентрационной цепи

(—)Н 2, P t |НС1 aq ; НС1 aq | P t, H2( +  )
(pD ----- 66 м в  при а^/а^_-=100.

Диффузионный потенциал в электрохимических цепях снижает 
точность физико-химических исследований и его стараются устранить.

Д л я  уменьшения диффузионного потенциала на границе двух 
растворов помещают солевой мостик, например концентрированный 
раствор КС1 или NH4N 0 3. Высокая концентрация КС1 или NH4N 0 3 
приводит к тому, что диффузионный потенциал на границе между соле
вым мостиком и раствором определяется диффузией ионов К+ и C l-  
или N H ^ и NOF. Уменьшение диффузионного потенциала объясняет
ся тем, что числа переноса и подвижности ионов указанных солей 
близки: К + = 7 3 ,5  и К _=  71,44; Хк+ =  73,52 и Xci- =76 ,34 .МН7 ’ N03

Диффузионные потенциалы возникают также на границе двух 
растворов, содержащих разные электролиты. Диффузионный потен
циал на границе двух растворов с двумя разными сильными элек
тролитами одинаковой концентрации, но имеющими один общий ион 
(например, КС1 и NaCI или КС1 и KN03), можно рассчитать по урав
нению (Гендерсон, Планк)

где Xj и — эквивалентные электропроводности двух растворов 
электролитов.



§ 98. Потенциометрическое определение стандартных 
термодинамических функций и константы равновесия 

электрохимических реакций

Метод потенциометрии основан на определении электродных 
потенциалов измерением э. д. с. различных электрохимических цепей. 
Потенциометрия, подобно кондуктометрии, относится к электрохими
ческим методам исследования.

Потенциометрия применяется для определения стандартных тер
модинамических функций.

Подставляя в уравнения (VII, 102), (V II, 114) и (VII, 116) значе
ния стандартных термодинамических функций, получим

A G °  =  — z F E ° ;  (VII, 165)

A S ° =  +  z F ^ ~ ;  (VII, 166)
dT

А Н 0 ------z F  ( e ° -  T  , (VII, 167)

где AG °  — стандартное изменение изобарного потенциала, дж;  
A S °  — стандартное изменение энтропии, д ж / г р а д ;  А Н °  — стандартное 
изменение энтальпии, дж ; Е °  — стандартная э. д. с., в;

£° =  ф; _ ф1 , (VII, 168)

d E ° / d t  — температурный коэффициент стандартной- э. д. с.
При помощи потенциометрии определяют константы равновесия 

электрохимических реакций.
Так, например, реакцию восстановления трехвалентного железа 

двухвалентным оловом
2FeCl,.+ SnCl2̂ 2 F e C l2 +  SnCl4

в электрохимическом элементе можно представить схемой

(—) P t |  Sn4+, Sn2+ || Fe3+, Fe2+|P t  ( +  ) ..(a)

В соответствии с уравнением (VII, 12) константа равновесия 
определяется следующим образом:

lg К а =  - ? - Е ° ,  где *0= ^ ,  (VII, 169).
о о t

Потенциометрия позволяет определить произведение раствори
мости малорастворимой соли. Например, для малорастворимой соли 
AgCl

AgCl (т) -£■ A g++ С 1 -
a_i_ а_

произведение растворимости можно выразить



Чтобы выразить L Agci через стандартные потенциалы, рассмотрим 
электрод второго рода:

С1-1 AgCl, Ag
В соответствии с уравнением (VII, 142) определяем

Фг =  фС1-|АеС1. Ag — &0 lg a _ , (V II, 170)

где а _  — активность ионов С1~; AgC1 Дя — стандартный потен
циал электродной реакции при а _ = 1 .  При этом a + = L a. Электрод

С1- 1 AgCl, Ag
формально можно представить как электрод первого рода A g+ |A g, 
если электродную реакцию написать в две стадии:

A g C l(T )^ A g + + C l-
A g + + e  =  Ag

Потенциал электрода Ag+ 1 Ag определяется по уравнению

Фх=  Фдг+1 Ag +  lg а +> (VII, 171)
где а +  — активность ионов Ag+; ф ^ + (^  — стандартный потенциал 
электродной реакции при а + =  1. При этом a _ = L a.

Электродные потенциалы фх и ф2 в уравнениях (VII, 170) 
it (VII, 171) равны между собой. Приравнивая правые части этих 
уравнений, получим

Фдг+1 Agci, Ag 6о а - = Фде+1 Ag +  fr„ lg а + . (VII, 172)
Учитывая выражение (VII, 169а), получим после небольших пре

образований

lg^AgCl = ---- ---- (CPAg+ | Ag — Фс1- |  AgCl.Ag). (VII, 173)
°0

Равенство (VII, 173) можно также получить, рассматривая элек
трохимическую цепь

(—) Ag, AgCl IКС1 aq || AgN 03 aq [ Ag ( + )  (6)

Электродные реакции:
( +  )Ag+ +  e -A g (T )  (I)

(—) Ag (t) +  Cl- = AgCl (t) -f- e  (II)

Суммарная реакция в элементе:

Ag+ +  C l-= A g C l(T ) (III)

Константа равновесия реакции (III) может быть выражена

/Ср=  — ------ . (VII, 174)
AgCl

Исходя из уравнений (VII, 169) и (VII, 174), можно рассчитать 
произведение растворимости AgCl.



Другой способ потенциометрического определения произведения 
растворимости малорастворимой соли основан на измерении по
тенциала электрода, обратимого по отношению к одному из ионов 
этой соли.

Д л я  этого составляют электрохимическую цепь
(—)Ag, AgCl | КС1 aq || КС1 aq j HgaC i2, H g( +  ) (б)

и измеряют ее э. д. с. Зная потенциал каломельного электрода 
и э. д. с. цепи, определяют потенциал хлор-серебряного электрода, 
что позволяет рассчитать по уравнению (VII, 172) активность ионов 
серебра в растворе КС1. По найденным значениям активностей 
ионов Ag+ и С1— определяют произведение растворимости хлорида 
серебра. Делаю т допущение, что в данном электролите активность 
ионов хлора равна средней активности КС1.

При помощи потенциометрии определяют константу устойчивости 
комплексного иона. Константа устойчивости К у п  комплексного иона 
Ag (CN)F при диссоциации его по уравнению

Ag+ +  2 C N -^ A g (C N )r
° +  ° к

К у „ ----- (VII, 175)а+а_

C N - Ag (CN)F I Ag

равна

На электроде 

протекает реакция
Ag (CN)F+ е —Ag (t)+ 2 C N —.

Из уравнения (VII, 139) определяем электродный потенциал

фа= ф ° + Ь 0 \ g - % - ,  (VII, 176)
CN-.Ag(CN)2 J Ag a l

где ф° _ ,  — стандартный потенциал электродной реакции
CN rAjr(CN)j 1*6

при aK =  a _ =  1; при этом а +  =  К ^ .
Электрод

C N - Ag (CN)71 Ag
можно также рассматривать как электрод первого рода, если элек
тродную реакцию написать в две стадии:

A g(C N )7 ^A g +  +  2 C N - (1)

A g +  +  e = A g  (т) (II)

Электродный потенциал стадии (II) выражается уравнением

Ф1 =* фАе+ | Ag +  Ь0 lg a+, (VII, 177)

где фде+ | Аг— стандартный электродный потенциал при а + =  1; при 
этом aK/a!_ =  / (yCT.
290



Приравнивая правые части уравнений (VII, 176) и (VII, 177) и 
учитывая (VII, 175), можно рассчитать константу устойчивости ком
плексного иона:

lg/tyCr = - r ( < p \  -Ф °  ) .  (VII, 178)
Ь0 V Ag+ 1 Ag CN , Ag(CN>2 | Ag)

Потенциометрия позволяет определить стандартный потенциал 
электрода, если металл дает ионы с несколькими степенями окисле
ния. Д л я  ионов железа Fe3+ и Ғе8+ можно написать три электрод
ные реакции и три соответствующих им стандартных изобарных 
потенциала*.

Fe3+ +  e =  Fe2+; AG  ̂=-----Ftpi; (I)
Ғег+-(-2е =  Ғе(т); AG?------2Ғфг: (II)
Fe3+ +  Зе =  F e (т); ДОз =  -З Ғ ф з . (III)

Электродная реакция (III) равна сумме электродных реакций (I) 
и (II). Учитывая, что изобарный потенциал — функция состояния, 
получим

AG3=AGl + AG2, (VII, 179)
или

Зфз =  ф [+ 2ф г. (VII, 180)
Если два стандартных потенциала железа известны, то по урав

нению (VII, 180) можно вычислить третий стандартный потенциал. 
Соотношение (VII, 180) называется правилом Лютера.

§ 99. Потенциометрическое определение среднего коэффициента 
активности электролита и активности металла в сплаве

Определение среднего коэффициента активности сильного элек
тролита рассмотрим на примере хлорида кадмия. Э .д . с. электрохи
мического элемента

(—) Cd | CdCl2 aq | AgCl, Ag ( +  )

* Под стандартным изменением изобарного потенциала, например, электрод
ной реакции, понимают стандартное изменение изобарного потенциала электро
химической реакции в элементе:

( - )  F e |  F e8+  || Н +  | Н 2 ( + )  
где Н + |  Н 2 — стандартный водородный электрод. П ри этом электродные реакции 
и общая реакция имеют вид

( + )  З Н + + З е = 1 ,5 Н 3 (г)
(— ) Ғе (т)-*-Ғе3+  + 3 е  

Ғе ( т ) + З Н + = Ғ е * + + 1 ,5 Н а 
Стандартный изобарный потенциал этой реакции при a Fe(Tj = a H+ = PH ~ а Ғе, +  ~ ^  
равен



в соответствии с уравнениями (VII, 147), (VII, 11) и (VII, 14) можно 
записать в виде

£  =  — 3 - у  lg Y±v±m, (VII, 181}

или в другом виде:
£ + 3  lg v ± m = £ °  — 3 ig у ±

где
=  фС1— I AgCl. Ag — <PCd>+ I Cd • (VI I, 183)

Если фс<1 * + 1 cd известно и, следовательно, известна стандартная
э. д. с. элемента Е ° ,  то средний коэффициент активности электроли

та при данной концентрации опре
деляют по уравнению

Значения ф ^.+  ц ^  и у ±  рассчитывают по уравнениям (VII, 183), 
(VII, 184) и (VII, 185).

Коэффициент активности металла в сплаве (амальгаме) опреде
ляют потенциометрически с использованием концентрационных цепей 
без переноса.

В качестве примера рассмотрим потенциометрическое определе
ние активности и коэффициента активности кадмия в сплавах 
кадмий — олово разного состава при 500°. Активность кадмия можно 
рассчитать двумя способами в зависимости от стандартного состоя
ния. За стандартное состояние выбирается чистый кадмий (первое 
стандартное состояние). Составляем концентрационную цепь с элек
тродами из исследуемого сплава кадмий — олово и из чистого кад
мия (электрод сравнения). В качестве электролита используется 
смесь расплавленных солей КС1—LiCl с добавкой CdCl2:

У
к Ч ±  =  ^ - ( Е ° - У ) ,  (V II, 184)

OUq

где у  находят по опытным данным 
для Е  и т .  Если фса»+|са неизве
стно, то делают графическую экст
раполяцию у  к  нулевой концен
трации электролита (рис. 78);

О
/ " *  y 0= lim  |y | =  lim Е 0 —  3 - ^ l g y ±  =

m-̂ 0
Рис. 78. Определение коэффициента 
активности сильного электролита

2 е 
v ±-> 1

=  £ ° . (VII, 185)

(—)Сс1(ж) CdCL, KCI, LiCl Sn, C d ^ )  ( +  ) 
a2=  1 (расплав при 500°) JV2, а л 

Согласно уравнению (VII, 151) получаем



или

где а 2 — активность кадмия в сплаве; jV2 — содержание кадмия 
в сплаве, мол. доли.

Коэффициент активности кадмия в сплаве можно рассчитать, 
используя второе стандартное состояние. В качестве электрода срав
нения можно применять вместо чистого кадмия сплав кадмий — 
олово постоянного состава:

Пусть активность кадмия в электроде сравнения больше, чем 
в измеряемом электроде: а'2 > а 2. Тогда согласно (VII, 151) имеем

Подставляя в уравнение (VII, 188) значение a 2— f 2N 2, получим 
после небольших преобразований

По опытным значениям Е  и вычисляем у  и делаем графиче
скую экстраполяцию к нулевому значению N 2:

Коэффициент активности / а кадмия в сплаве рассчитываем по 
уравнению

§ 100. Потенциометрическое определение pH растворов.
Потенциометрическое титрование

При потенциометрическом определении pH  раствора используются 
главным образом три электрода: водородный, хингидронный и 
стеклянный. Соответственно различают три способа определения pH 
раствора потенциометрическим методом.

I. Определение pH раствора при помощи водородного электрода. 
Водородный электрод Н + 1Н2, P t представляет собой платиновую 
пластинку, погруженную в испытуемый раствор и омываемую струей 
водорода. Чтобы на электроде быстрее устанавливалось состояние 
равновесия

поверхность платиновой пластинки увеличивают нанесением на нее 
при помощи электролиза слоя губчатой платины (платинированная

( - )  Cd, Sn (ж) CdCl2, КС1, LiCl Cd, Sn(jic) ( +  ) 
a 2 (расплав при 500°) N 2, a 2

(VII, 188)

^ - l g c '  +  (VII, 189)

lg /* — ^-(Уо — У)* *0
(VII, 191)

H + + e — 2 "Ha (Г)



платина). Составляют электрохимический элемент из этого электрода 
II какого-либо стандартного электрода с постоянным потенциалом, 
например, каломельного электрода:

(—) Н2, P t | Н+, A - | |K C l |H g 2C l2, H g( +  )

Э .д . с. этой цепи равна

Е  =  Фкал — Фн+ I н,* (VII, 192)

гДе Фкал — потенциал каломельного электрода.
Согласно уравнению (VII, 143а) потенциал водородного электрода 

при давлении газообразного водорода 1 а т м  определяют

Фн+ 1 нЕ ------ 6оРн - (VII, 193)

Подставляя (VII, 193) в (VII, 192), можно вычислить pH раствора:

(VII, 194)Р Н  = - ^ - ( f  — Ф к а л ) -
°о

К преимуществу водородного электрода относится сравнительная 
простота аппаратуры. Окислители и восстановители, которые могут 
присутствовать в исследуемых растворах, не искажают результатов 
измерения pH раствора. Не требуется калибровки прибора по стан
дартным растворам.

Недостатком водородного электрода является сравнительная 
длительность измерения, так как при определении pH раствора 
нужно длительное время пропускать струю водорода для установ
ления разнозесия на электроде. Требуется специальный генератор 
(электролизер) для получения газообразного водорода. Область 
измерений pH растворов ограничивается значениями от 1 до 8.

2. Определение pH раствора с использованием хиндигидронного 
электрода. Хиндигидроном называется эквимолекулярное соединение 
хинона и гидрохинона (твердое вещество):

О ОН

/ \  f \

II I
О ОН

Хиндигидрон слабо растворяется в воде и в водном растворе 
распадается на составные части — хинон и гидрохинон:

с,н .о, ■ с6н4 (ОН)* ^ с,н а +свн4 (ОН)2

Хингидронным электродом называется электрод из инертного 
металла (платины), погруженный в исследуемый раствор, к  которому



добавлено небольшое количество хингидрона. На хингидронном 
электроде

Н+, С ,Н А .  СвН4 (ОН), | P t 
протекает электродная реакция

СвН40 2 +  2Н+ +  2 е = СвН4 (ОН),
а х а н+ а *

и потенциал хингидронного электрода согласно уравнению (VII, 139) 
описывается выражением

+  (VII, 195)

где а х и а г — активности хинона и гидрохинона в растворе соответ
ственно. Поскольку концентрация хинона и гидрохинона в раствора 
одинаковы и их активности приблизительно равны концентрациям, 
можно принять, что a J c i r t & X .

Из (VII, 195) получаем

<Р*г =  ф;г - Ь оРН. (VII, 196)

Стандартный потенциал ф °г хингидронного электрода при 25° 
в растворе, насыщенном хингидроном, равен ф°г =  0,6992 в.

Д л я  измерения pH раствора составляют электрохимический 
элемент из хингидронного электрода и вспомогательного электрода 
сравнения с постоянным потенциалом, например, каломельного элект
рода:

( - )  Hg, Hg2Cl21 КС11| H+, C6H A ,  CeH4 (OH), aq I P t ( + )

Э .д . с. этого элемента равна

£  =  фхг-ф кал . (VII, 197)
Подставляя (VII, 196) в (V II, 197), получаем уравнение для 

определения pH раствора:

pH (ф^р фкал Е ) .  (VII, 198)
Оо

Преимущества хингидронного электрода: простота аппаратуры 
и отсутствие необходимости калибровки прибора. По сравнению 
с водородным электродом продолжительность измерения pH раствора 
с хингидронным электродом меньше, так как равновесие на хин
гидронном электроде устанавливается быстрее. К недостатку хин
гидронного электрода относится ограниченная область измерения 
pH  растворов в интервале pH от 1 до 8. Кроме того, хингидронным 
электродом нельзя определять pH  в растворах, в которых присут
ствуют окислители или восстановители, так как гидрохинон окис
ляется в хинон или, наоборот, хинон восстанавливается до гидро
хинона. При этом условие a j a t =  1 не выполняется.



( - )  Hg, Hg2Cl2 стеклянный / , v 
электрод

3. Определение pH раствора при помощи стеклянного электрода.
На практике для определения pH раствора часто пользуются стек
лянным электродом. Стеклянный электрод обычно представляет 
собой сосуд из тонкого стекла с повышенной электропроводностью, 
наполненный раствором, в который погружен электрод первого или 
второго рода.

Потенциал стеклянного электрода меняется в зависимости от 
активности ионов водорода в исследуемом растворе так же, как и 
потенциал водородного электрода:

Фст=Фст — ьоРН. (VII, 199)
где ф°т — стандартный потенциал стеклянного электрода, который 
зависит от сорта стекла и определяется калибровкой электрода по 
буферным растворам (с известным значением pH). Д л я  определения 
pH раствора при помощи стеклянного электрода составляют элект
рохимический элемент из стеклянного электрода и вспомогательного, 
например каломельного электрода:

КС1 aq испытуемый н +  
п раствор,

Э. д .с . этого элемента равна

£  =  Фет — Фкал- (VII, 200)
Подставляя (VII, 199) в (VII, 200), получим

РН = Т - (Ф с Т — Ф к ал -Е )- (VII, 201)
йо

Стеклянный электрод отличается от рассмотренных электродов 
тем, что в потенциалопределяющей реакции электроны не участвуют. 
Электродная реакция на стеклянном электроде представляет собой 
обмен ионами водорода между раствором и стеклом:

Н + ^ Н +
Переход иона водорода из одной фазы в другую эквивалентен 

перемещению единичного заряда (элементарное положительное коли
чество электричества). Поэтому в уравнении для потенциала стек
лянного электрода z  следует принять равным единице:

Фст=Фс°т' +  Ь„12 ^ - .  (VII, 202)
V ,

Фактически в реакции обмена участвуют также входящие в 
состав' стекла ионы щелочного металла:

Н + +  М + ^ Н +  +  М+
Реакции обмена отвечает константа обмена:

ан+ам+



Константа обмена зависит от состава стекла и температуру; для 
обычных стеклянных электродов при 25° она равна от 10-10 до 
10-14. Полагая, что в стекле данного сорта сумма активностей ионов 
Н+ и М+ постоянна, т. е. а + + а - -+ = а ,  вместо (V II, 203) можно

СТ мст
написать

°Н+ (а - а н+)
Кое*---------- *-------- c jlL , (VII, 204)

“н+аМ+

откуда
ан+ ан+ "I- ̂ 0бмам+
а  4- Н±

(VII, 205)

Подставляя (VII, 205) в (VII, 202), получим

Фст =  Фст +  ̂ 0 (ан+ +  ̂ обмаМ+)> (VII, 206)

Фст= Фет— 

где 60lg a  — постоянная величина.

Потенциал стеклянного электрода зависит от активности ионов во
дорода и щелочного металла.

Д ля кислых растворов справедливо неравенство я н + > /С 0бмам+ и 
из (VII, 206) получаем

Фст= ФсТ +  &о !gOH+ = фс°т — 60рН . (VII, 207)

Уравнение (VII, 207) справедливо такж е для нейтральных и 
слабощелочных растворов вплоть до pH 10— 12, так как в этих 
растворах условие йн+3> Кобм°гл+ еще выполняется.

В сильнощелочных растворах потенциал стеклянного электрода 
зависит от активности катионов щелочного металла. Поэтому при 
pH раствора больше 12— 13 стеклянный электрод нельзя применять.

Потенциометрическое титрование. При потенциометрическом титро
вании определяют эквивалентную точку различных реакций (нейтра
лизации, осаждения, комплексообразования, окисления — восстанов
ления и др.) по характерному скачку потенциала.

Рассмотрим, например, потенциометрическое титрование раствора 
хлорида калия раствором нитрата серебра;

Ag+ +  C l-  ̂  AgCl (т)

Д ля  этого составляем электрохимическую цепь из хлор-сереб
ряного и насыщенного каломельного электродов:

( - )  Hg, Hg2Cl2 1 КС1 aq || KC1 aq | AgCl, Ag ( +  ) 
нас

и измеряем потенциал хлор-серебряного электрода (или э. д. с. цепи) 
в процессе титрования. Строим график потенциал электрода — объем



добавленного раствора AgN03 (рис. 79). В эквивалентной точке 
наблюдается скачок потенциала.

Такой вид кривой потенциометрического титрования объясняется 
тем, что изменение потенциала в процессе титрования определяется 
но уравнению

Аф, =  Ф<+1 — ф,- =  0,0592 lg Сс- ~ ' 1 ■ при 25°, (V II, 208)
Cci—. 1+1

где фг- — потенциал электрода после приливания (-Й порции раствора 
A gN 03; <рг+1 — потенциал электрода после приливания ( i +  1)-й порции 
раствора AgNOs; сС1_  , — концентрация ионов хлора после прилива

ния t-й порции раствора A gN 03; 
сс1_ л + 1 ~-концентрация ионов 
хлора после приливания (1 +  1)-й 
порции раствора A gN 03.

Пока концентрация ионов 
хлора в растворе сравнительно 
велика, изменение потенциала 
при приливании очередной пор
ции раствора A gN 03 равно 
практически нулю. Например, 
при изменении концентрации 
ионов хлора от 0,1000 до 
0,0991 м о л ь / л  потенциал меня
ется согласно (V II, 208) на 
0,0006 в.

Вблизи эквивалентной точ
ки, где концентрация ионов хлора мала, добавление такой же 
порции раствора A gN 03 вызовет уже значительное изменение по
тенциала. Например, в результате изменения концентрации ионов 
хлора от 0,0010 до 0,0001 м о л ь / л  отношение концентраций 
c c \—,i I cc i - ,  f-и  и изменение потенциала равно 0,0600 в  (в 100 раз 

больше) *.
Практическое значение потенциометрическое титрование имеет 

в тех случаях, когда отсутствует цветной индикатор эквивалентной 
точки в объемном анализе или когда применение цветного индикатора 
по каким-либо причинам затруднительно, например, при титровании 
окрашенных растворов.

* После эквивалентной точки в растворе появляется избыток ионов A g +  
и изменение потенциала определяется по уравнению

Дф,=<р;+1 —  ф, = 0 ,0 5 9 2  lg Ае Л + ~ .
CA g+.i

П ри большом избытке ионов серебра в растворе изменение потенциала при 
добавлении очередной порции раствора AgN Os становится опять близким  к  нулю .

Р и с. 79 . потенциометрическое титро
вание иона C l— (КС1) раствором AgNO„



Д. С ТРО ЕН И Е ДВОЙНОГО Э Л ЕК ТРИ ЧЕС К О ГО  СЛОЯ 
Н А  Г РА Н И Ц Е  Э Л ЕК Т РО Д  — РА СТВО Р Э Л ЕК Т РО Л И ТА

§ 101. Образование двойного электрического слоя

Строение двойного электрического слоя (д. э. с.) имеет большое 
значение в кинетике электродных процессов. Равновесные потен
циалы не зависят от строения д. э. с. Это объясняется тем, что рав
новесные электродные потенциалы определяются химическими 
потенциалами атомов металла в глубине электрода и ионов металла 
в глубине раствора электролита. Скорость электрохимической реак
ции, ее механизм и влияние на нее различных факторов зависят 
от строения двойного электрического слоя. Двойной электрический 
слой может образоваться при обмене ионами между электродом 
и раствором электролита. Если химический потенциал ионов в рас
творе электролита больше, чем атомов в металле, то выделившиеся 
на поверхности электрода ионы притягивают к себе анионы из рас
твора. Одной обкладкой д. э. с. служат положительные заряды 
со стороны металла, другой обкладкой — отрицательные заряды 
анионов со стороны раствора. Наоборот, если химический потен
циал атомов в металле больше химического потенциала его ионов 
в растворе, то перешедшие из металла в раствор ионы притянутся 
к его поверхности избыточными электронами. При этом также об
разуется двойной электрический слой, но с противоположным 
расположением заряда. Обкладка д. э. с. со стороны металла зар я 
жена отрицательно (избыточные электроны), а со стороны раствора 
электролита — положительно (катионы).

Возникновение д. э. с. может быть результатом специфической 
адсорбции катионов или анионов на поверхности электрода. Под спе
цифической адсорбцией понимается накопление на поверхности 
электрода катионов или анионов под влиянием химических сил. 
Анионы, как правило, проявляют большую, по сравнению с катио
нами, склонность к специфической адсорбции с образованием на 
поверхности металлов адсорбционных слоев. Например, гидроксил- 
ионы, адсорбируясь специфически на поверхностных атомах металла, 
образуют адсорбционный слой гидроокиси металла; сульфид-ионы — 
адсорбционный слой сульфида металла и т. п.

Если предположить, что поверхность металла незаряжена и су
ществует специфическая адсорбция анионов, то на расстоянии 
радиуса аниона от поверхности появится адсорбционный слой анио
нов. Анионы притянут к себе электростатически катионы из рас
твора и на поверхности металла появится адсорбционный двойной 
электрический слой, расположенный на одно атомное расстояние 
дальше от границы металл — раствор в сторону раствора, по срав
нению с обменным.

Если поверхность металла заряж ена положительно в результате 
обмена ионами между металлом и раствором, то под действием 
электростатических сил адсорбция анионов увеличится, а если по
верхность заряж ена отрицательно, то уменьшится по сравнению



с адсорбцией на незаряженной поверхности. Скачки потенциала 
в обменном и адсорбционном двойных электрических слоях склады
ваются, если знаки заряда обкладок со стороны металла (и соответ
ственно со стороны раствора) одинаковы. В противоположном 
случае суммарный скачок потенциала равен их разности.

Двойной электрический слой может возникнуть также в резуль
тате адсорбции поверхностно-активных веществ.* При специфической 
адсорбции полярные молекулы определенным образом ориентируются 
на поверхности металла и возникает адсорбционный двойной элек
трический слой и соответствующий скачок потенциала. В водных 
растворах электролитов на поверхности металлов всегда имеется 
двойной электрический слой в результате адсорбции дипольных 
молекул воды.

Кроме того, на поверхности каждого металла существует еще 
один скачок потенциала, так как электронный газ в металле выхо
дит за границы кристаллической решетки и на поверхности металла 
снаружи появляется избыточный отрицательный заряд, а изнутри — 
избыточный положительный заряд. Это приводит к образованию 
двойного электрического слоя и соответствующего скачка потенциа
ла. Разность этих скачков потенциала между двумя металлами на
зывается контактным потенциалом.

Если сумма скачков потенциала в рассмотренных четырех двой
ных электрических слоях равна нулю, то на поверхности металла 
имеется так называемый абсолютный нуль потенциала. Потенциалы, 
вычисленные по отношению к этому нулю, называются абсолютными 
потенциалами. Абсолютный нуль потенциала не может быть вычис
лен теоретически или определен экспериментально. Однако, как вы
яснилось, нет необходимости знать абсолютные значения потенциа
лов. Д ля термодинамических расчетов достаточно знать условные 
равновесные потенциалы, измеренные по отношению к стандартному 
водородному электроду. Д ля  исследования кинетики электродных 
процессов должен быть известен условный потенциал по отношению 
к  так называемому потенциалу нулевого заряда, который для каж 
дого металла и растворителя имеет определенное значение.

Потенциалом нулевого заряда называется потенциал (его услов
ное значение по отношению к стандартному водородному электроду), 
лри  котором отсутствуют обмен ионами между металлом и раство
ром и соответствующий двойной электрический слой.

Изменения в строении двойного электрического слоя не влияют 
на равновесный потенциал, если остаются постоянными химические 
потенциалы веществ, участвующих в электродной реакции внутри 
фаз. Например, при добавлении к раствору поверхностно-активного 
вещества появляется новый адсорбционный двойной электрический 
слой и соответствующий скачок потенциала.

Но другие скачки потенциала (например, в обменном двойном 
электрическом слое) при этом уменьшаются таким образом, чтобы 
равновесный потенциал сохранил свое прежнее значение.

В зависимости от расположения ионов в двойном электрическом 
слое различают плотный и диффузный двойные электрические



слои и соответственно два скачка потенциала на границе металл — 
раствор. Плотный двойной электрический слой образован ионами иа 
раствора, плотно притянутыми к поверхности металла электроста
тическими силами и силами специфической адсорбции (рис. 80).
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Рис. 80. Изменение потенциала с расстоянием от поверхности электрода 
(диффузный т^-потенциал) (а) и строение д. э . с. (б)

Эти ионы расположены в растворе на расстоянии радиуса d  сольва- 
тированного иона от поверхности электрода.

Диффузный двойной слой образован ионами, которые расположе
ны в растворе на некотором расстоянии от поверхности электрода, 
которое больше радиуса 
иона. Такое расположение 
ионов, так же как и в ион
ной атмосфере, получается 
под влиянием двух проти
воположных факторов: 
электростатических сил, 
которые стремятся притя
нуть ионы плотно к по
верхности электрода, и 
теплового движения, кото
рое стремится располо
жить ионы хаотически в 
растворе. В результате 
ионы, входящие в состав 
диффузного д. э. с.*, рас
полагаются на некотором 
расстоянии от поверхности 
электрода с избыточной 
плотностью зарядов (по сравнению со средним распределением 
ионов в растворе), которая постепенно убывает до нуля по мере

Рис. 81. Изменение потенциала с расстоя
нием от поверхности электрода (адсорбцион
ный ^ -п о те н ц и ал ) (а) и строение д . э. с. (б)



удаления от поверхности металла. Теоретически избыточная плотность 
зарядов падает до нуля только на бесконечно большом расстоя
нии. Фактически уже на расстоянии в несколько десятков атом
ных диаметров от поверхности электрода эта избыточная плотность 
зарядов становится пренебрежительно малой. За толщину диффузно
го д. э. с. условно принимают величину i / / ,  так же как и для ион
ной атмосферы в электростатической теории растворов сильных элек
тролитов Д ебая — Г юккеля.

Скачок потенциала в диффузном двойном электрическом слое на
зывают диффузным ^-потенциалом. Если общий скачок потенциала 
равен ф, то скачок потенциала в плотном д. э. с. равен ср — ^  (см. 
рис. 80). ^-П отенциал  имеет важное значение для теории строения

двойного электрического слоя 
и позволяет объяснить мно
гие особенности кинетики 
электродных процессов, в 
частности, влияние состава 
раствора на перенапряжение.

С увеличением концент
рации электролита в ра
створе двойной электриче
ский слой на границе ме
талл — раствор сжимается, 
ионы приближаются к по
верхности электрода и боль
шая их часть из диффузного 
д. э. с. переходит в плотный 
д. э. с. При этом диффузный 
^-потенциал уменьшается, а 
скачок потенциала в плот
ном д. э. с. увеличивается. 

В растворах с концентрацией электролита (ионной силой) 
0,1— 1,0 м о л ь ) л  диффузный двойной силой и диффузный ^ -п о тен 
циал практически равны нулю.

От диффузного ^-потенциала отличают адсорбционный ^ -п о тен 
циал. Под адсорбционным ^-потенциалом понимают потенциал, ко
торый возникает в адсорбционном д. э. с. Как видно из рис. 81, ад
сорбционный д. э. с. находится от поверхности электрода на расстоя
нии, большем диаметра иона. Адсорбционный ^-потенциал может 
и в концентрированных растворах иметь большое значение, если 
в растворе присутствуют поверхностно-активные ионы или молеку
лы. На расстоянии порядка около двух ионных диаметров адсорб
ционный %-потенциал падает до нуля. Знак адсорбционного ^ - п о 
тенциала может и не совпадать с общим скачком потенциала элек
трода. Если, например, поверхность электрода заряжена положи
тельно и на ней специфически адсорбированы анионы, то скачок по
тенциала в плотном двойном электрическом слое будет равен сумме 
общего скачка потенциала ф и адсорбционного ^-потенциала 
(рис. 82).

Рис. 82. Изменение потенциала с расстоя
нием от поверхности электрода (адсорбцион
ный г^-потенциал) (а) и строение д . э. с. (б)



Избыток свободной энергии, которым обладает единица поверх
ности раздела фаз, по сравнению с каждой из граничащих фаз, на
зывается поверхностным натяжением. Электрокапиллярные явления 
характеризуют зависимость, которая существует между поверхно
стным натяжением и потенциалом на границе металл — раствор. Гра
фически эта зависимость выражается в виде так называемых элек- 
трокапиллярных кривых. Поверхностное натяжение на границе ме
талл — раствор наиболее просто можно измерять на жидких метал
лах. Поэтому большинство опытных данных по электрокапиллярным 
явлениям в водных растворах получено на ртути.
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Рис. 83. Электрокапиллярные кривые на ртути ( /)  и строение д. э . с. ( / / ) :
1 — без добавления поверхностно-активных анионов: 2 — с добавлением поверхностно-актив

н ы х  а н и о н о в

Из основного термодинамического уравнения 
фазного поверхностного слоя можно получить

daе = -

Гиббса для меж-

(VII, 209)

где е — плотность заряда в двойном электрическом слое, обуслов
ленная обменом ионами между металлом и раствором, к/см1’, а — по
верхностное натяжение на границе металл — раствор, дж/см2; 
Ф — потенциал электрода, в.

Выражение (VII, 209) называется уравнением Липпмана. Оно по
зволяет определять величину и знак  заряда поверхности электрода 
при разных потенциалах с помощью электрокапиллярных измерений.

В любой точке на левой ветви АЬ электрокапиллярной кривой 
касательная к кривой 1 на рис 83 образует острый угол с осью 
абсцисс. При этом, как следует из уравнения (VII, 209), заряд е 
поверхности металла положительный; обкладка двойного электри
ческого слоя со стороны раствора состоит из анионов. В любой



точке на правой ветви ВЬ заряд е поверхности металла отрица
тельный, а двойной электрический слой со стороны раствора обра
зуется катионами.

В точке b на кривой 1 имеется максимум и касательная к кри
вой горизонтальна (d a /d (—ф) =  0). В этой точке заряд  поверхности е 
равен нулю. Следовательно, в точке b — потенциал кулевого за 
ряда.

Присутствие на поверхности металла зарядов (положительных 
или отрицательных) уменьшает поверхностное натяжение, так как 
между ними возникают силы отталкивания. При отсутствии избы
точных зарядов на поверхности металла поверхностное натяжение 
достигает максимальной величины. Ниже приводятся значения по
тенциала нулевого заряда относительно стандартного водородного 
электрода для ряда металлов в водных растворах при отсутствии 
поверхностно-активных веществ в растворе:

Металл Pt Си Hg Pb Bi TI Cd
Ф„, e + 0 ,2 0  + 0 ,0 9  —0 ,1 9  —0,69  —0,38 —0,69 —0,89

Потенциал нулевого заряда сильно зависит от природы металла. 
Между потенциалом нулевого заряда <рн в водных растворах и ра
ботой выхода электрона А е для разных металлов (при отсутствии 
поверхностно-активных веществ в растворе) существует корреляци
онная зависимость:

Форма электрокапиллярной кривой и потенциал нулевого заря
да зависят от присутствия в растворе поверхностно-активных мо
лекул, неорганических и органических анионов или катионов.

Электрокапиллярная кривая при отсутствии в растворе поверх
ностно-активных веществ, например, в растворе N a 2 S 0 4  представле
на на рис. 83 (кривая 1). Ионы Na+ и SO?-  не адсорбируются спе
цифически на ртути. В присутствии специфически адсорбирующегося 
аниона, например, при добавлении KI к раствору N a 2 S 0 4  вид элек
трокапиллярной кривой изменяется (кривая 2). Строение двойных 
электрических слоев, соответствующих точкам на кривых рис. 8 3 , / ,  
представлено на рис. 83, / / .  В точке g  на кривой 2  (см. рис. 83) 
имеется максимум, который соответствует потенциалу нулевого за
ряда. Точка g  сдвинута в сторону отрицательных потенциалов на 
величину фн — q/ по сравнению с точкой b и расположена при том же 
потенциале, что и точка с на кривой 1. Поэтому в точке g  на по
верхности ртути имеется адсорбционный двойной электрический слой 
из специфически адсорбированных анионов I-  и притянутых к ним 
катионов К +, а поверхность ртути не заряжена. Разность потенциа
лов нулевого заряда для кривых 1 к 2 равна адсорбционному 
^-потенциалу: 'ф1  =  Ф„ — <р|,. Правее точки g  на кривой 2 на поверх
ности ртути появляется отрицательный заряд и в точке d  кривые
1 и 2  сливаются. Это объясняется тем, что при увеличении отри
цательного заряда на ртути анионы I-  выталкиваются электроста



тическими силами с ее поверхности, поверхностная концентрация 
их уменьшается и в точке d  происходит их практически полная 
десорбция (потенциал десорбции <рд). Влево от точки g  поверхность 
ртути заряжена положительно. Увеличение положительного заряда 
поверхности ртути при изменении потенциала от точки g до f  и е 
способствует адсорбции анионов I- . Точкам /  и b соответствует 
один и тот же потенциал. Это значит, что суммарные потенциал и 
заряд  адсорбционного и обменного слоя в точке /  равны нулю.

i  , 6 6 0  | с |------------- 1

хМ у//Л  W ////////A

г |+| ж  1-н
f  I ы ы ы 1

IУ /////////Л
„ , й В б д

V /////////fA  V //////////A

; ,Q 6  6  0 ,•+ 4- + + *
IУ //////////А

e , g
V //////////A

и

Рис. 84. Электрокапиллярные кривые на ртути в растворе 
Na2S 0 4 ( /)  и строение д. э . с. (II):

1 — без добавления поверхностно-активных молекул; 2 — с добавлением 
поверхностно-активных молекул

Сравнение кривых 1 и 2 показывает, что адсорбция ионов I-  
иа поверхности ртути понижает ее поверхностное натяжение.

Примерами анионов, обладающих специфической адсорбцией на 
ртути, могут служить анионы: Cl~, Br~, I~, S2 - , CN-  и др. К числу 
анионов, не обладающих или обладающих слабой поверхностной 
активностью на ртути, относятся S O ? -  и С О з -

Электрокапиллярная кривая при адсорбции на поверхности 
ртути поверхностно-активных молекул приведена на рис. 84 (кри
вая 2 ). При этом на электрокапиллярной кривой наблюдаются два 
потенциала десорбции: точки а и е . Десорбция органических мо
лекул с поверхности ртути при достаточно большом ее положитель
ном или отрицательном заряде объясняется тем, что диэлектрическая 
проницаемость воды (около 80) больше, чем диэлектрическая про
ницаемость многих органических веществ (10—30). Диэлектрик с 
большей диэлектрической проницаемостью втягивается в электри
ческое поле конденсатора, причем тем сильнее, чем больше напря
женность этого поля (чем больше заряд на обкладках конденсато
ра). Поэтому при увеличении положительного или отрицательного 
электрического заряда в двойном электрическом слое на поверхности 
ртути молекулы воды из раствора втягиваются в это поле и вы
тесняют молекулы органического вещества, обладающего меньшей 
диэлектрической проницаемостью. Таким образом максимальная 
адсорбция органических молекул должна достигаться вблизи потен
циала нулевого заряда, где заряд поверхности металла равен нулю.



Рассмотрим строение двойных электрических слоев в разных 
точках электрокапиллярной кривой при отсутствии и в присутствии 
в растворе поверхностно-активных молекул (рис. 84, /  и //) .  Точка /  
соответствует потенциалу нулевого заряда в присутствии поверх
ностно-активных молекул в растворе. Она расположена при том же 
потенциале, что и точка h на кривой 1 . в которой поверхность 
ртути заряж ена положительно. Разность потенциалов <ри — ф^ равна 
адсорбционному %-потенциалу. Положительное значение адсорбццрн- 
ного tj^-потенциала указывает на то, что молекулы органического 
вещества обращены к поверхности ртути положительным концом 
диполя. Д ругие органические вещества могут быть обращены к по
верхности ртути отрицательным концом диполя, что приведет к 
сдвигу максимума электрокапиллярной кривой в сторону отрица
тельных потенциалов.

Адсорбция поверхностно-активных молекул понижает поверх
ностное натяжение на границе ртуть — раствор. Это явление описы
вается уравнением Гиббса:

где Г — поверхностная концентрация вещества *; а — активность по
верхностно-активного вещества в растворе.

К числу поверхностно-активных органических веществ относятся 
алифатические спирты, амины, серусодержащие органические ве
щества и др.

Емкость двойного электрического слоя является его важной ха
рактеристикой. Изучение зависимости емкости двойного электри
ческого слоя от потенциала и состава раствора позволяет получить 
сведения о его строении.

Различают интегральную и дифференциальную емкости.
Интегральную емкость определяют по уравнению

где е — плотность заряда в двойном электрическом слое, к/смг; 
Ф — потенциал электрода, в; ф н — потенциал нулевого заряда, в. 
Размерность емкости ф/смг.

Дифференциальной емкостью называется отношение бесконечно 
малого изменения плотности заряда к бесконечно малому измене
нию потенциала, которое при этом происходит:

* Поверхностная концентрация вещества представляет собой избыток числа 
молей вещества в некотором объеме раствора вблизи поверхности (1 см*) по срав
нению с таким же объемом в глубине раствора.

(VII, 210)

§ 103. Емкость двойного электрического слоя

(V II, 211)



Д ля изучения строения двойного электрического слоя более удоб
ной величиной является дифференциальная емкость*.

Зависимость емкости от потенциала (кривая емкости) при от
сутствии поверхностно-активных веществ в растворе (например, 
ртуть в 0,1 М  растворе Na 2 S 0 4) приведена на рис. 85, в (кривая I).

При потенциалах более положитель
ных, чем потенциал нулевого заряда, 
емкость двойного электрического слоя 
больше (около 40 мкф), чем при более 
отрицательных потенциалах (около 
2 0  мкф/см1) при отсутствии поверх
ностно-активных веществ в растворе.
Это объясняется тем, что при ф > ф„ в 
двойном электрическом слое со стороны 
раствора расположены анионы, а при 
<р<Фн — катионы. Анионы в двойном 
электрическом слое сильнее деформи
руются, чем катионы, так как в них 
имеются избыточные электроны и они 
слабее удерживаются ядром. Поэтому 
расстояние между зарядами двойного 
электрического слоя с обкладкой из 
анионов меньше, чем когда обкладка 
состоит из катионов. С уменьшением 
расстояния между обкладками конден
сатора его емкость увеличивается.

Из электрокапиллярных измерений 
можно вычислить не только заряд по
верхности металла [см. уравнение 
(VII, 209)], но и емкость д. э. с. Под
ставляя уравнение (VII, 209) в (VII, 212), 
получим (см. рис. 85, б, е)

■7 Г V  <V II>213) d (—ф)*
Наоборот, из измерений емкости 

можно рассчитать заряд поверхности 
металла и электрокапиллярную кривую.

Интегрируя уравнение (VII, 213) и 
считая приближенно емкость постоян
ной, находим (см. рис. 85, б)

Cd = -

Рис. 85. Зависимость по
верхностного натяжения (а), 
заряда двойного электриче
ского слоя (б) и емкости 
двойного электрического слоя 

(е) от потенциала

е= С „(ф  — фн). (VII, 214)

* Для краткости будем далее употреблять термины «емкость» и «заряда 
вместо «дифференциальная емкость 1 см2 поверхности металла» и «плотность за
ряда», считая, что поверхность электрода равна 1 см2.



Интегрирование уравнения (VII, 214) дает (см. рис. 85, а)

<тн - о =  1 с Л ф — Ф„)2, (VII, 215)

где сгн — поверхностное натяжение в максимуме электрокапилляр
ной кривой.

Поверхностно-активные вещества сильно влияют на емкость 
двойного электрического слоя. В присутствии в растворе поверх
ностно-активных молекул емкость заметно снижается и составляет 
2 —4 мкф/смг вместо 20—40 мкф/см 2  при их отсутствии (кривая 2 
на рис. 85, в).

Концентрацию поверхностно-активных веществ в растворе можно 
определить по измерению емкости.

В разбавленных растворах электролитов (0,001 М  и меньше) на 
кривой емкости появляется минимум вблизи потенциала нулевого 
заряда (см. рис. 85, в, кривая 3). Появление этого минимума объ
ясняется тем, что заряд поверхности близок к нулю, ионы слабо 
притягиваются к поверхности и поэтому двойной электрический слой 
становится практически только диффузным. С увеличением расстояния 
между зарядами емкость двойного слоя уменьшается.



Г Л А В А  VIII 

ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА

А. ФОРМАЛЬНАЯ КИНЕТИКА

Химическая кинетика представляет собой учение о скоростях 
химических реакций, о факторах, определяющих эти скорости, а 
также о механизме химических реакций.

Формальной кинетикой называется раздел химической кинетики, 
в котором рассматривается количественное описание хода химиче
ской реакции во времени при постоянной температуре в зависимости 
от концентрации реагирующих веществ. Знание кинетических ха
рактеристик химических процессов имеет большое практическое и 
теоретическое значение, так как позволяет рассчитывать реакторы 
и различную химическую аппаратуру и находить наиболее общие 
методы выяснения механизма реакции, открывая пути для созна
тельного управления и совершенствования существующих и созда
ния новых технологических процессов.

В настоящее время бурно развиваются исследования по изуче
нию кинетики элементарных процессов, детально изучается поведе
ние участвующих в реакциях атомов, радикалов и комплексов, а 
также отдельные элементарные акты сложных химических процессов.

§ 104. Основпые понятия химической кинетики

Простые вещества и химические соединения, вступающие в ре
акцию друг с другом, называются исходными веществами. Конечные 
вещества, возникшие в результате реакции и не претерпевающие 
в ее ходе дальнейших химических превращений, называются про
дуктами реакции. Вещества, появляющиеся в одних и исчезающие 
в других стадиях химического процесса, называются промежуточны
ми веществами, а реакции образования и расходования этих ве
щ еств— промежуточными реакциями.

Гомогенной химической реакцией называется процесс, проте
кающий в одной фазе. Гетерогенной реакцией называется процесс, 
протекающий на поверхности раздела фаз. Любая реакция в рас
творе или реакция горения природного газа на воздухе будет гомо
генной реакцией, реакция окисления SOs в S 0 3  на твердом ката
лизаторе — гетерогенной реакцией.



Если одна стадия сложной реакции — гомогенная, а другая — Ге
терогенная, то эта реакция называется гомогенно-гетерогенной. 
Примером такой реакции может служить получение КС1, которое 
состоит во взаимодействии газообразных водорода и хлора с обра
зованием *НС1, который далее реагирует с кристаллами КОН.

Различают гомофазные и гетерофазные процессы. Процессы, в ко
торых исходные, промежуточные и конечные вещества образуют одну 
фазу, называют гомофазными. Гетерофазными называют процессы, 
где компоненты образуют две или три фазы.

Понятия гомогенности и гетерогенности нужно отличать от по
нятий гомофазности и гетерофазности. Так, например, реакция 
нейтрализации водного раствора щелочи раствором кислоты явля
ется гомогенным гомофазным процессом. Реакция взаимодействия 
газообразных HCI и NH 3  с образованием кристалликов (дыма) NH 4 C1 
относится к гомогенно-гетерофазным процессам. Процесс образова
ния гипса по реакции

(CaS0 4 ) 2  • Н 2 0 + ЗН 2 0 = 2CaS0 4  • 2Н 2 0 ,

где участники реакции образуют три фазы и реакция идет на по
верхности раздела (CaS0 4 )2 *H20  и воды, принадлежит к гетероген
ным гетерофазным процессам.

Скорость химической реакции служит важнейшей количествен
ной характеристикой химического взаимодействия. Различные ре
акции идут с разными скоростями. Процессы разложения взрывча
тых веществ протекают практически мгновенно, другие реакции 
продолжаются минутами, часами и сутками, а превращения в зем
ной коре тянутся тысячи и миллионы лет. Скорость реакции также 
может значительно меняться в зависимости от условий ее протекания. 
Как правило, скорость реакции со временем уменьшается. Изве
стны автокаталитические и цепные реакции, скорости которых с тече
нием времени увеличиваются. Но можно создать и такие условия, 
при которых скорость реакции будет оставаться постоянной.

В общем случае скорость химической реакции зависит от вре
мени. Решающее влияние на нее оказывают концентрации реаги
рующих веществ, температура и катализаторы. Скорость реакции 
характеризуется количеством вещества, вступающего в реакцию в 
единицу времени. Такое определение не является точным, посколь
ку в реакции участвует несколько химических соединений: исход
ные, промежуточные вещества и продукты реакции. Поэтому в хи
мической кинетике принято говорить не о скорости химической 
реакции вообще,"а о скорости по некоторому компоненту.

На практике обычно приходится встречаться с реакциями, про
текающими в статических условиях и в потоке. Реакции в стати
ческих условиях протекают при постоянном объеме. Рассмотрим го- 
мофазную реакцию

aA  +  6 B*±gG +  rR (а)

Скоростью реакции сод по веществу А в момент времени t 
в статических условиях называется изменение количества вещест-



ва А в единицу времени в единице объема или изменение концент
рации вещества в единицу времени:

СОд = -
<и (V III, 1)

Скорость реакции всегда положительная величина, а производ
ная dc/dt  — отрицательная, так 
щества с течением времени 
уменьшается (рис. 8 6 ). Поэтому 
в правой части уравнения 
(V III, 1) указан знак минус.

Скорость реакции сов по ве
ществу В равна

dca
сои= ---------.

в dt

Между скоростями сод и 
а>в существует соотношение

(V III, 2)

как концентрация исходного ве-

Ь

Р и с .  8 6 . З а в и с и м о с т ь  к о н ц е н т р а ц и и  с А 

и с х о д н о г о  в е щ е с т в а  и  к о н ц е н т р а ц и и  с а  

п р о д у к т а  р е а к ц и и  в  о д н о с т а д и й н о м  п р о ц е с 
с е  А  -»■ G  о т  в р е м е н и

где а и Ь — стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции.
Скорость реакции может быть выражена также по изменению 

концентрации продукта реакции. Например, скорость реакции со 
по веществу G в уравнении реакции (а) можно определить по урав
нению

coG =
dt

Производная dcG/d t  положительна, так как с течением времени 
концентрация са продукта реакции G увеличивается (см. рис. 8 6 ).

Скорость реакции зависит от ряда факторов. При заданных 
внешних условиях, к которым относятся температура, давление и 
среда, в которой совершается процесс (растворитель, катализато
ры и т. п.), скорость является функцией концентрации реагирующих 
веществ. Скорость реакции со равна разности скоростей прямой сох 
и обратной со2  реакций:

(о=шх — со2. (V III, 3)

Такие реакции называются двусторонними или обратимыми. Если 
скоростью обратной реакции можно пренебречь, то такие реакции 
называются односторонними или необратимыми.

Скорость односторонней реакции, протекающей в статических 
условиях, обычно пропорциональна произведению концентраций 
реагирующих веществ, взятых в соответствующих степенях. Н апри



мер, скорость реакции между веществами А и В можно записать 
в виде уравнения

(о =  *£#< # , (V III, 4)

где k  — константа скорости реакции;
п. — порядок реакции по веществу А: п 2 — порядок реакции по веще
ству В; rtj и пг могут быть дробными, но часто они бывают целы
ми числами. Сумма величин п^ + п^ называется порядком реакции.

Если сА = с в=  1. то

(о= £ . (V III, 5)
Таким образом, константа скорости химической реакции равна 

скорости реакции, если концентрации реагирующих веществ равны 
единице; ее называют иногда удельной скоростью реакции.

Химическая реакция, протекающая в одну стадию, называется эле
ментарной или простой реакцией. В элементарной реакции показа
тели степени в уравнении (VIII, 4) равны стехиометрическим коэф
фициентам.

Правило, выраженное уравнением (VIII, 4), называется основным 
постулатом химической кинетики. Д ля элементарных реакций оно 
было установлено Гульдбергом и Вааге и называется законом дей
ствия масс в химической кинетике.

В отношении кинетики химические реакции разделяются или по 
признаку молекулярности, или по признаку порядка реакции. Мо- 
лекулярность реакций определяется числом молекул, одновремен
ным взаимодействием которых осуществляется акт химического пре
вращения. По этому признаку реакции разделяются на мономолеку- 
лярные, бимолекулярные и тримолекулярные; реакции более высо
кой молекулярности на практике не встречаются. Это объясняется 
тем, что вероятность одновременного столкновения в акте хими
ческого превращения четырех и более молекул очень мала. Моно- 
молекулярные реакции представляют собой процессы, в которых 
элементарным актом является распад одной частицы. К ним отно
сятся: реакция термического распада молекулы иода на атомы, реак
ция распада молекулы четырехокиси азота N2 0 4  на две молекулы 
N 0 2  и др. К бимолекулярным реакциям относятся такие реакции, 
в которых элементарный акт осуществляется при столкновении двух 
одинаковых или разных молекул:

2A -> gG +rR  . .  •

A +  B-»-gG+rR
Например,

2H I->H 2 + I a СО +  С12 -»-СОС12  и т .п .

Тримолекулярные реакции могут быть трех видов:

3A->gG+/-R . . .
2A + B -> gG  +  rR . . .



Экспериментальное изучение кинетики химической реакции только 
в исключительных случаях позволяет отнести ее к одному из пе
речисленных процессов. Это удается сделать для наиболее простых 
(элементарных) реакций, протекающих в одну стадию, когда урав
нение процесса, на основе которого составляется кинетическое урав
нение, совпадает со стехиометрическим уравнением реакции в целом, 
например, для реакции синтеза и разложения иодистого водорода, 
реакции разложения двуокиси азота и др.

Огромное большинство химических реакций является совокуп
ностью последовательных или же параллельно протекающих элемен
тарных реакций, каждая из которых может принадлежать к любой 
кинетической группе. Это осложняет изучение кинетики процесса 
в целом. Например, реакцию окисления ионов Fe2+ молекулярным 
кислородом в кислом растворе записывают обычно в виде

4Fe2+ +  4Н+ +  0 2-> 4Ғе3+ +  2Н20

Но этот процесс таким образом осуществляться не может, по
скольку соударение одновременно девяти исходных частиц является 
событием маловероятным и, кроме того, восемь исходных частиц 
заряжены положительно и должны отталкиваться друг от друга. 
По современным представлениям процесс окисления железа (II) идет 
через семь стадий, в которых участвуют ионы, молекулы и свобод
ные радикалы:

Fe 2 +-f-0 2 ->-Fe3+ + 0 7  

0 7  +  Н + ^ Н б 2  

Ғе2+ +  Н 0 2 ->Ғе3+ +  Н 0 Ғ  

н о г + н + - * н 2о 2

Ғе2++ Н  A - * F e s+ +  О Н - + ОН 

Ғе2+ +  О Н -*Ғе3+ +  О Н - 

н + + о н - - * н 2о

где Н 0 2, O H, H 0 7  и 0 7  — радикалы.
Приведенный сложный путь реакции — более вероятен и, сле

довательно, более осуществим, так как в каждой стадии сталкива
ются только две частицы и ни в одной из них не происходит со
ударения одинаково заряженных частиц.

Многие реакции протекают с участием радикалов. Радикалами 
называются частицы, имеющие неспаренные р-электроны. Такими 
частицами могут быть свободные атомы некоторых элементов (Н, N,
О, Cl, Na и др.), а также многоатомные частицы, в состав кото
рых входит атом с неспаренным р-электроном. Продолжительность 
существования свободных радикалов обычно исчисляется долями се
кунды.



В связи с тем, что большинство химических процессов много
стадийно, даж е случайное совпадение наблюдаемого кинетического 
закона с законом мономолекулярной, бимолекулярной или тримо- 
лекулярной реакций еще не может служить доказательством под
линности того или иного механизма реакции. Поэтому д ля  харак
теристики кинетики экспериментально изучаемых химических реак
ций введено понятие о порядке реакции.

В отличие от молекулярности реакции, порядок реакции опре
деляется по уравнению, выражающему зависимость скорости реак
ции от концентрации реагирующих веществ.

Не осложненные какими-либо побочными процессами элементар
ные мономолекулярные реакции являются реакциями первого по
рядка, бимолекулярные — второго порядка • и тримолекулярные — 
третьего порядка. Различные осложнения в ходе химических реак
ций вызывают отклонения от такого совпадения. Так, например, 
при протекании элементарной односторонней бимолекулярной реак
ции между веществами А и В в статических условиях молекуляр- 
ность совпадает с порядком реакции (л =  2). Но если, например, 
вещество В находится в избытке по сравнению с веществом А и 
его концентрацию в ходе реакции можно считать практически по
стоянной, то процесс протекает по кинетическому уравнению реак
ции первого порядка.

Д ля сложных реакций совпадение между молекул я рностью и по
рядком реакции является скорее исключением, чем правилом.

Совокупность всех стадий, из которых складывается процесс 
превращения исходных веществ в конечные продукты, называется 
механизмом химической реакции. В многостадийных реакциях общая 
скорость процесса определяется или лимитируется стадией с самой 
малой константой скорости. Такая стадия называется лимитирующей. 
В установившейся многостадийной реакции все стадии протекают 
с одинаковой скоростью, определяемой лимитирующим процессом. 
Выявление лимитирующей стадии в сложной многостадийной реак
ции — одна из важных задач химической кинетики.

§ 105. Кинетика односторонних реакций простых типов, 
протекающих в статических условиях

Реакциями простых типов называются реакции, скорость кото
рых выражается степенной функцией с целыми показателями степени 
у концентрации исходных веществ.

Рассмотрим формальную кинетику односторонних реакций про
стых типов, протекающих в статических условиях.

Д л я  реакции первого порядка
А -> gG  +  /-R... 

скорость а> согласно (V III, 4) выражается уравнением



d t

для реакции второго порядка A +  B -> -g G -b rR

ш ------= ----------- =  kctc2; (V III, 8 )
d t  d t  1 4

для реакции третьего порядка 3 А g G +  л R

со------ — = k c \  (VIII, 9)
d t

Определим константу скорости, время, за которое прореагирует 
определенное количество вещества, и другие кинетические величины 
для реакции первого, второго и третьего порядка.

Разделив переменные в уравнении (V III, 6 ), получим

k d t = - — . (V III, 10)
С

Интегрируя левую часть уравнения (V III, 10) в пределах от 0 
до t и правую в пределах от с0 до с, получим:

С

с

2 ’ 3 0 3  I g i ^ .  ( у т ,  1 2 )
t  С

c = c0e~ kt, (VIII, 13)

где с0  — начальная концентрация вещества, отвечающая моменту 
времени, равному нулю; с — концентрация вещества к моменту вре
мени t.

Константа скорости реакции первого порядка имеет размерно
сти се к -1, мин_1, ч~1. Величина, обратная константе скорости реак
ции первого порядка, имеет размерность времени и называется 
средней продолжительностью жизни отдельной частицы. Д ля  харак
теристики скорости реакции первого порядка наряду с константой 
скорости часто пользуются так называемым временем полупревра
щения или полураспада Л /2 , равным промежутку времени, в тече
ние которого реагирует половина взятого количества вещества.

Из уравнения (V III, 12) при с= 0 ,5 со получаем для времени полу
распада t u 2 реакции первого порядка выражение

(V III, 14)
k

Время полураспада не зависит от количества или концентрации 
исходного вещества и обратно пропорционально константе скорости 
реакции.



Д оля распавшегося вещества согласно (V III, 11) определяется 
по уравнению

— l n ( l - a ) = ^ ,  (V III, 15)

где ( 1  — а) =  с/с0  — доля вещества, которая к моменту времени t еще 
не успела прореагировать; а = ( с 0  — с)/с0 — доля распавшегося веще
ства к моменту времени г. Д ля реакции первого порядка доля 
оставшегося или распавшегося вещества к моменту времени t  не 
зависит от начального количества вещества.

При кинетическом изучении реакции первого порядка вместо 
концентраций можно использовать любые другие величины, которые 
меняются пропорционально концентрации. Например, концентрации 
можно выразить через количество исходного вещества в системе:

A = ^ i 303 lg _ a _ ) (V III. 16)
t а — х

где a = c 0v — начальное количество вещества; а — x = c v — количество 
вещества, которое осталось во всем объеме v системы к моменту 
времени t; х  — количество прореагировавшего вещества.

Д л я  реакции второго порядка после интегрирования уравне
ния (V III, 7) получаем

£ =  _ L .£ ° ^ £ ..  (VIII, 17)
t  CqC

Размерность константы скорости второго порядка обычно выра
жают л/моль-сек.

Подставляя в (V III, 17) с = с 0 — с= 0,5с0, получим

т 1 /ТТТТТ 1 о \
М / 2  — — — . ^ V ш ,  ю ;

«С0

В реакциях второго порядка время полупревращения 2  обратно 
пропорционально концентрации исходного вещества.

Выражение (V III, 8 ) для скорости реакции второго порядка при 
разной концентрации исходных веществ можно представить в виде

^  = k (c0 l- x ) ( c 02- x ) ,  (V III, 19)
a t

где с0 1  и с0 2  — начальные концентрации веществ А и В; х  — умень
шение концентрации веществ А и В к моменту времени t. 

Преобразуем уравнение (V III, 19):

kdt = ----- ?----- ( — ------------- —  V  (V III, 2 0 )
'  со2 ~ *  co i -

В результате интегрирования уравнения (V III, 20) в  пределах 
от 0  до I и от 0  до х  получим

k ---------^ ------l g > (с°1 (V III, 21)
i (сох — соа) C0i(C0 2 -* >



третьего порядка в результате интегрирования уравнения (V III, 9) 
в пределах от 0  до t и от с0  до с (после разделения переменных) 
получим

2  2

k  = . L . J l — (VII I ,  22)
< 2  с У

Размерность константы скорости реакции третьего порядка 
л2/моль2-сек. Подставляя в формулу (V III, 22)с =  с0  — с =  0,5с„, полу
чим выражение для времени полураспада:

t i n ----- (V III, 23)
2  kcQ

§ 106. Способы определения порядка реакции

Д л я  выяснения механизма химической реакции важно знать ее 
порядок, который может быть определен несколькими способами.

1. Метод подстановки. По этому способу экспериментальные дан
ные для концентрации реагирующих веществ в разные моменты 
времени протекания реакции подставляют в кинетические уравнения 
реакций первого, второго и третьего порядков и определяют, кото
рое из них приводит к практически постоянному значению константы 
скорости реакции.

2 . Метод определения времени полураспада. Этот метод, предло
женный А. В. Раковским, основан на определении времени, в тече
ние которого концентрации или количества исходных веществ в ходе 
реакции уменьшаются в два раза. При этом концентрации всех 
исходных веществ должны быть одинаковыми. Зависимость времени 
полупревращения от начальной концентрации исходного вещества 
для реакции любого порядка можно представить

*1 / 2  = - — 7 - И Л И  \ g t i /2 =  lg const +  (л — l ) lg c 0, (V III, 24)
с Г 1

где с0  — начальная концентрация; п — порядок реакции. Если про
вести одну и ту же реакцию при двух различных начальных кон
центрациях с0 1  и с02, то можно составить два уравнения:

lg* i / 2  =  Ig co n st+  (л — l) Ig c 01; (VIII, 25)

lg f i / 2 = lg c o n s t+ (n  — l ) lg c 02, (V III, 26)



3. Графический метод. Перепишем уравнения (V III, 12), (V III, 17), 
(V III, 21) и (V III, 22) в следующем виде:

,g C o _ lg C = 2 ^ 3 : (V III, 28)
_ 1 _____ 1_

С С„
-kt; (V II!, 29)

Jg iL  _  lg  =  ̂ — ^ 1  kt; (VIII, 30)
Сг c02 /.JOJ

-- ------- - = 2 k t .  (V III, 31)
со

По опытным данным с и t строят графики в координатах lg с — t;
—----- 1; lg —  — t; —------ 1. Каждое кинетическое уравнение дает

с с2 с*
прямую линию только в соответствующих координатах. Если, на
пример, опытные точки расположились на прямой линии на графике 
в координатах lg с — t, а на других графиках получились кривые, 
то это указывает на то, что рассматриваемая реакция протекает по 
кинетическому уравнению первого порядка. По угловому коэффи
циенту этой прямой можно определить константу скорости реакции.

4. Метод изоляции, или метод избытка реагента. По этому ме
тоду, предложенному Оствальдом, проводят серию опытов, в каждом 
из которых изучается влияние концентрации только одного из исход
ных веществ на скорость реакции. Д л я  этого все остальные исход
ные вещества берут в таком избытке, по сравнению с исследуемым, 
чтобы их концентрации в ходе реакции можно было считать прак
тически постоянными. Составляют кинетические уравнения и опре
деляют порядок реакции по каждому из исследуемых исходных 
веществ при помощи первого, второго или третьего способов. Сумма 
порядков реакций по всем исходным веществам представляет собой 
порядок реакции в целом.

Рассмотрим одностороннюю реакцию

a A -f- b В —► g  G -{- г R ... 

кинетическое уравнение которой имеет вид

-  -  4 т 7 -  fecA*cg\ (V III, 32)
a dt b d t

В первом опыте берется избыток вещества В, в связи с чем 
уравнение (V III, 32) преобразуется:

—  %  =  a V I '.  (V III, 33)
dt



Во втором опыте берется избыток йещества А. Тогда уравне* 
ние (V III, 32) можно написать следующим образом:

(V III, 34)
at

где £ 2  =  о£са'.
Суммарный порядок реакции составит

п = п 1 + п2. (V III, 35)

§ 107. Кинетика двусторонних и параллельных реакций

Двусторонние и параллельные реакции относятся к сложным 
процессам, которые характеризуются одновременным протеканием 
в системе нескольких реакций, взаимно связанных друг в  другом.

К двусторонним реакциям первого порядка относятся реакции 
изомерного превращения алифатических терпенов и их производных, 
например, взаимное превращение правовращающего ментона в лево
вращающий d-ментон 7^- /-ментон, взаимное превращение тиоционата 
аммония в тиомочевину NH 4 NCS7^ (NH2)2CS и др.

Рассмотрим двустороннюю реакцию первого порядка, протекаю
щую по схеме

Общая скорость реакции равна разности скоростей прямой и 
обратной реакций*:

—  = k1( a - x ) - k 2(b + x), (V III, 36)
dt

где а — начальное количество вещества А; b — начальное количество 
вещества В; х  — убыль вещества А или прибыль вещества В к мо
менту времени f; k x — константа скорости прямой реакции; £2— кон
станта скорости обратной реакции. В момент равновесия скорость 
двусторонней реакции равна нулю. Отсюда из (V III, 36)

kL = b±x_р = ^  (VIII, 37)
kt  а — х р

где К  — константа равновесия; хр — убыль вещества А или прибыль 
вещества В в состоянии равновесия. Константа равновесия равна 
соотношению констант скоростей прямой и обратной реакций. 

Преобразуя (VIII, 36) получим

- ^ H ^  +  W - * ) ,  (V III, 38)
at

* Если a, b и х  отнесены к единице объема системы, то

(0 = Aj Сд --  k 2  Cq,



<v l n ’

+  кг — -  in — — . (V III, 40)
t  L “ • х

Из уравнений (V III, 37) и (VIII, 40) можно найти значения kx 
и ft2. Разделив числитель и знаменатель в (VIII, 39) на къ и учи
тывая соотношение (V III, 37), получим выражение для расчета 
постоянной L:

L “ 'KK+l ' (VIII> 41)
Д л я  двусторонних реакций второго порядка получаются более 

сложные кинетические уравнения. Двустороннюю реакцию практиче
ски можно рассматривать как одностороннюю, если можно пре
небречь скоростью обратной реакции с некоторой погрешностью. 
При этом можно записать неравенство

g k l (a — x ) > k i (b + x), (V III, 42)
где g  — погрешность определения скорости реакции (в долях).

Учитывая соотношение (V III, 37), имеем

- ^ - < g K .  (V III, 43)
а — х

Выполнению условия (V III, 43) благоприятствуют большие зна
чения g, К, а и малые значения Ь, х. Если при  ̂=  0 продукт реак
ции В отсутствует (6= 0), то в начальный период реакция всегда 
односторонняя.

К параллельным реакциям относятся химические превращения, 
когда взятое для реакции вещество претерпевает одновременное 
изменение в двух и более направлениях. Например, при нитрова
нии бензола

C«He+ 2 H N 0 3  =  CeH 4  (N 0 2 )2 + 2 H 20

одновременно получается о-, м- и л-динитробензол. Разложение гид- 
роксиламина может одновременно протекать по двум направлениям:

3NH2OH =  NH 3  + N2 +  ЗН 20  4NH2OH =  2NH 3  +  N20  -f 3H20

При умеренной температуре хлорат калия участвует иднивре- 
менно в двух реакциях:

2КС103  =  2КС1 +  3 0 2 4КСЮ 3  =  КС1 +  ЗКС10*

Пусть, например, вещество А одновременно претерпевает пре
вращение в вещества В и D:

-----* В



Обозначим через с0  начальную концентрацию вещества А, а 
через х  — изменение концентрации этого вещества к моменту вре
мени t. Общую скорость превращения вещества А можно выразить 
уравнением

iJL _ ft(c 0 - x ) .  (V III, 44)
a t

Интегрирование (VIII, 44) от 0 до t и от с0  до с дает

к =  —— In — —— , (VIII, 45)
t с„ —  х

где к — константа скорости превращения вещества А по обоим на
правлениям.

Обозначив через у  концентрацию вещества В и через г  — кон
центрацию вещества D в момент времени t, получим

x = y + z ,  (VIII, 46)
или

+  (V III, 47)
dt dt dt

Скорость превращения вещества А в вещество В выражается 
уравнением

l L - k ^ - х ) ,  (V III, 48)

а скорость превращения А в D — уравнением

~  = k2(c0 —  x), (VIII, 49)

где fej и £ 2  — константы скорости превращения вещества А по пер
вому и второму направлениям. Подставляя уравнения (V III, 44), 
(V III, 48) и (V III, 49) в (VIII, 47), получим

к = кх + кг. (V III, 50)

И з (V III, 45) и (V III, 50) находим

К  + К — - I n  -  Cn- . (V III, 51)
t с„ —  х

Разделим (V III, 48) на (V III, 49):

(VIII, 52)
dz/d t k 2

где Н  — коэффициент, который не зависит от времени. Из уравне
ний (V III, 51) и (V III, 52) находим константы скорости kx и двух 
параллельных реакций. Аналогичным путем можно получить кине
тические уравнения для расчета констант скоростей параллельных 
реакций, если исходное вещество реагирует по трем направлениям.

Если параллельные реакции значительно различаются по скоро
сти, то реакцию, обладающую большой скоростью, называют основ
ной или главной, а остальные — побочными.



Последовательными реакциями называются химические процессы 
с промежуточными стадиями. В этих реакциях образовавшийся 
в одной из предыдущих стадий промежуточный продукт расходуется 
в следующей стадии с образованием или последующих промежуточ
ных продуктов, или конечных веществ. Почти все встречающиеся 
на практике химические процессы представляют собой многостадий
ные последовательные реакции.

В подавляющем большинстве случаев механизм многостадийной 
реакции неизвестен. Поэтому составляют вероятную схему протека
ния реакции по стадиям. По этой схеме получают общее кинетиче
ское уравнение суммарной реакции.

Если расчетное кинетическое уравнение согласуется с опытными 
данными, то предположенный механизм реакции является вероят
ным, но не достоверным, так как не исключена возможность, что 
существует другая схема протекания реакции, которая приведет 
к такому же кинетическому уравнению.

Расчет кинетики последовательных реакций в общем виде довольно 
сложен, так как если процесс состоит из двух или нескольких после
довательных реакций, то кинетика его описывается системой диф
ференциальных уравнений. В реакции наиболее простого вида A-»G 
приходится иметь дело с двумя кинетическими кривыми и двумя 
дифференциальными уравнениями. Кривая сд на рис. 8 6  показывает 
уменьшение концентрации исходного вещества А со временем и кри
вая со — рост концентрации конечного продукта G. Д л я  последова
тельной реакции, имеющей одну промежуточную стадию, число 
кинетических кривых равно трем, для двух промежуточных ста
дий — четырем и т. п. По мере увеличения числа стадий возрастает 
число и соответствующих им дифференциальных уравнений кинети
ческих кривых.

В качестве примера последовательных реакций можно привести 
распад радия по схеме

Ra Rn -> RaA -*■ RaB RaG(Pb)

окисление на аноде ионов хлора до ионов перхлората в водной 
среде

СГ -> ~  С12 -> СЮ" -V С107 -»‘СЮГ -> С10Г

омыление диэтилоксалата едким натром, протекающее в две стадии,, 
и др.

Простейшую последовательную реакцию можно представить схе
мой

А—^-----► В—^ — *■ С,

в которой последовательно осуществляются две односторонние моно- 
молекулярные реакции. Вещество В является промежуточным про
дуктом в процессе получения вещества С.



Рассмотрим случай, когда константы скорости kx и k2 двух после
довательных стадий различаются не более чем на один порядок и, 
следовательно, обе стадии являются лимитирующими. Пусть в началь
ный момент времени t = 0 имеется а молей вещества А, а веще
ства В и С отсутствуют. Если к моменту времени t прореагировало х  
молей вещества А, то осталось его т А =  ( а — х) молей. Обозначим 
через у  количество В, превратившееся к этому времени в С. Следо
вательно, вещества В име
ется т в = ( х  — у) молей, 
а вещества С тс = у  мо
лей.

Скорость превращения 
вещества А можно выра
зить уравнением

х). (V III, 53)-  = k x{a- 
dt

Интегрирование урав
нения (V III, 53) от 0 до t 
и от 0  до х  приводит к 
выражению

а=  1 п- 

Отсюда

(V III, 54)

Рис. 87. Зависимость количества веществ А, 
В и С в двухстадийной мономолекулярной 
реакции А В С от времени. Обе стадии 

являются лимитирующими

, - k . tт д  =  а — х = а е (VIII, 55) 

(VIII, 56)
Скорость превращения вещества В в С описывается уравнением

Ц - = к 2( х - у ) .  (V III, 57)
at

Подставляя значение х  из (VIII, 56) в (VIII, 57), получим

)• (V III, 58)

Интегрирование уравнения (V III, 58) в пределах от 0 до t и 
от 0  до у дает

тс = у = а ( 1  — «.-V
1 -к 2  — ki k2 — ki

Вычитая уравнение (V III, 59) из (V III, 55), получим
akх I „—kt tтв = х  — у  = - •(«" ).

(V III, 59)

(V III, 60)
—

Зависимость т д ,  т в ,  т с  и л: от времени представлена на рис. 87. 
Количество промежуточного вещества т в  меняется со временем по 
кривой с максимумом. Из условия



находим

где
r - З Д ;  (V III, 62)

fa  — время, соответствующее наибольшему содержанию вещества В.
Подстановка fa  в уравнение (V III, 60) дает

(тв)м =  (х — у)м =  1 _ У  (  '* — г 1 ~ г )• (V III, 63)

Из равенства (V III, 63) видно, что наибольшее накопление веще
ства В не зависит от констант скоростей обеих последовательных 
реакций, а зависит только от их соотношения. Чем меньше значе
ние г, чем быстрее идет первая реакция по сравнению со второй, 
тем выше лежит максимум кривой тв и тем ближе он к начальному 
моменту времени.

Скорость накопления продукта реакции С в начале процесса 
очень мала (рис. 87, кривая тс)- Этот начальный период реакции 
сменяется периодом быстрого развития химического превращения и 
называется периодом индукции. Зададимся некоторой минимальной 
долей g u= y /a  конечного продукта С по сравнению с начальным 
содержанием а вещества А, когда можно считать, что вещество С 
еще практически отсутствует в реакционной смеси. В соответствии 
с уравнением (VIII, 59) период индукции t„ рассчитывается:

£ и =  1_ ------- e ~ fe,<H +  T -*1- — е~**Ч (V III, 64)
^ 2 -- ^ 2  — * 1

Период индукции наблюдается не только в реакциях с несколь
кими лимитирующими стадиями, но также и в цепных и автоката- 
литических реакциях. Разделив уравнение (V III, 60) на (V III, 55), 
получим

k* . ( 1  _  е- ( * . - * . ) ') ,  (V III, 65)
а — х  k2 — k t

Предел отношения (у — х ) /{ а — х) при большом времени t ( t ^ - c o )  
равен k j ( k 2 — kj). Такое состояние называется переходным равно
весием.

Если k L -̂ 2 . тп лимитирующей является первая стадия реакции, 
а во второй стадии реакции успевает установиться состоя;;;:^ прак
тически не отличающееся от равновесного:

А—^— * В С
к2

Пусть к моменту времени t  протекания реакции прореагиро
вало х  молей вещества А. Тогда



dm.
dt 1 ^ гпа', —  =  (а — х). 

dt (V III, 67)

Разделив переменные и проинтегрировав уравнение (VIII, 67) 
в пределах от 0  до t и от 0  до х, получим:

In ■ - V ;

тк ■■а — х = а е  kl*

х = а {  1  — e~k,t).
Константу равновесия второй 

стадии /С2  реакции можно предста
вить уравнением

(VIII, 6 8 ) 

(V III, 69) 

(VIII, 70)

те - 1 

2  тв х — У
Из (V III, 71) получаем

Ка + 1  ’ 
jrЖ — у =

К2 + 1

(VIII, 71)

(VIII, 72) 

(VIII, 73)

Подставляя уравнение (V III, 70) 
в (V III, 72) и (V III, 73), находим

т в  = *  — у =•
^ 2 + 1

(1

т с = У =

в” **') 

(V III, 74)

аКз 
* 2  +  1

Рис 88. Зависимость коли
чества веществ А, В и С в 
двухстадийной мономолеку- 
лярной реакции А В С 
от времени. Первая стадия 

является лимитирующей

(VIII, 75)

К ак видно из рис. 8 8 , промежуточное вещество В постепенно 
накапливается при протекании реакции; оно находится в равнове
сии с веществом С.

Если &г k2, то лимитирующей является вторая стадия, кото
рую считаем практически односторонней, а в первой стадии реакции 
успевает установиться состояние, которое практически не отличается 
от равновесного:

A Z I Z l B - ^ —

Полагаем, что в начальный момент времени t =  0 в равновесии 
находятся а молей вещества А и Ь молей вещества В. При этом

* 1 - — ; Ъ - К ха.
а



Пусть к моменту времени t прореагировало х  молей вещества А, 
тогда

шд ~  а — х. (VIII, 77)
Поскольку в первой стадии сохраняется состояние, практически 

не отличающееся от равновесного, то

Кг-
пв

тв = К г (а — х). (VIII, 78)

Прореагировавшее к моменту времени t количество х  вещества А 
превратилось в В и одновременно количество х + К гх  вещества В 
превратилось в вещество С*:

тс  =  х + К 1х = ( К г+ 1 )х .  (VIII, 79)
Кинетика лимитирующей (второй) стадии определяет закономер

ность протекания всего процесса. Учитывая, что вторая стадия
представляет собой односторон
нюю реакцию первого 
получим

порядка,

dmB
dt

dKi (а — х)

= k 2mB;

dt

Рис. 89. Зависимость количества 
веществ А, В и С в двухстадий
ной мономолекулярной реакции 
А В -*■ С от времени. Вторая ста

дия является лимитирующей

=  k2K x (а — х).

(V III, 80)
Сократив на К у, разделив пе

ременные и проинтегрировав в 
пределах от 0  до i и от 0  до х, 
получим 

аIn -
а — х

—k2t\ „— k ,t
гпа =  а. — х = а е

(V III, 81)

х - а [  1 - е ~ м ). (V III, 82)
На основании уравнений (VIII, 81) и (VIII, 77) можно написать 

т в =  -М а  — (VII I ,  83) 
(V III, 79) получаем

т с - ( / С 1  +  1 ) а ( 1 - е - * ‘<)- (VIII, 84)

Т* м г  ТТТ Q Q \  
i  1,3 \ « 1 1 1 ,  J

* Этот результат можно получить также другим путем. К моменту времени t 
х  молей А превратились в х  молей В. За это же время у  молей В превратились 
в у=^тс молей С, т. е. количество вещества В в момент временив равно Ь+ х— у. 
Поскольку равновесие в первой стадии между веществами А и В при протекании 
реакции практически не нарушается, можно написать (учитывая, что b = K ia )-.

Kia+x — v 
K i= — :--------- ""I тс = У=(К1+ \)х .



Количества исходного вещества А и промежуточного вещества В 
в процессе реакции уменьшаются до нуля, а количество продукта С 
приближается к предельному значению (./<! + 1 ) а (рис. 89).

Сравнение рис. 87, 8 8  и 89 показывает, что в зависимости от 
соотношения констант скоростей первой и второй стадий вид кине
тической кривой для промежуточного вещества В и конечного про
дукта С различен. Таким образом, по виду кинетических кривых 
?пв =  / ( 0  и тс =  f i t )  можно различить три случая реакции 
А -> В —>С.

§ 109. Метод стационарных концентраций Боденштейпа

Д ля кинетического описания даже простейшей двухстадийной 
односторонней мономолекулярной реакции требуется составлять 
и решать систему дифференциальных уравнений. Если число стадий 
превышает две и некоторые из них являются бимолекулярными 
или тримолекулярными, то математические соотношения усложняются. 
В связи с этим в химической кинетике используются приближенные 
методы, позволяющие упростить математические расчеты. Таким 
широко распространенным приближенным методом служит предло
женный Боденштейном метод стационарных концентраций.

Метод Боденштейна применим при изучении последовательных, 
последовательно-параллельных и цепных реакций, если промежу
точные частицы, возникающие в ходе процесса, обладают высокой 
реакционной способностью. Такого рода процессы широко распро
странены в химии; к ним относятся каталитические реакции и реак
ции с участием свободных радикалов.

Характерной особенностью сложных реакций, идущих соучастием 
активных промежуточных частиц, является быстрое установление 
в системе стационарного режима, когда разность между скоростями 
возникновения и расходования промежуточных частиц становится 
малой по сравнению с этими скоростями. Концентрация промежу
точных частиц, отвечающая этому режиму, называется стационар
ной. Принимается, что концентрация промежуточных частиц являет
ся стационарной на всем протяжении процесса. Метод стационарных 
состояний позволяет заменить дифференциальные уравнения для 
концентраций промежуточных частиц алгебраическими уравнениями. 
Иногда метод Боденштейна дает возможность свести систему диффе
ренциальных уравнений к одному дифференциальному уравнению. 
На примере реакции образования бромистого водорода рассмотрим 
применение метода Боденштейна. Скорость реакции образования 
бромистого водорода

Н 2 + В г 2 =2Н В г

описывается эмпирическим уравнением

ПВг*]1'2



Эта реакция в начальном периоде имеет по брому порядок 0,5. 
Кроме того, скорость этой реакции зависит от соотношения концен
траций бромистого водорода и брома; с течением времени это соот
ношение увеличивается и порядок по брому меняется от 0,5 
до 1,5. Уравнение (VIII, 85) можно получить теоретическим путем, 
если исходить из следующей вероятной последовательности стадий 
сложной реакции*:

Br2 -v2Br (а)
В г + Н г->-НВг-(-Н (б)

Н +  Вг2->-НВг +  Вг (в)
Н + Н В г ^ Н г+ В г (г)

2Вг-*Вг2  (д)

Из схемы видно, что НВг образуется в стадиях (б) и (в) и рас
ходуется в стадии (г). Поэтому для суммарной скорости образова
ния НВг можно написать уравнение

[Вт] [Н2]+ * з  [Н] [Вг2] -  к,  [Н] [НВг], (V III, 8 6 )
a t

в которое входят концентрации [Вг] и [Н], недоступные измерению 
из-за их малой величины и кратковременности существования ато
мов брома и водорода в свободном виде. Эти концентрации можно 
исключить из кинетического уравнения, пользуясь методом стацио
нарных концентраций Боденштейна. Через короткое время после 
начала реакции достигается стационарное состояние, при котором 
скорость образования атомов брома и водорода равна скорости их 
исчезновения. В противном случае они быстро накапливались бы, 
обнаруживаясь в продуктах реакции, или же быстро исчезли бы 
и реакция с их участием прекратилась бы.

Атомарный водород появляется в стадии (б) и исчезает в ста
диях (в) и (г). Условие стационарности дает для атомов водорода 
соотношение

ft, [Вг] [Н2] -  к3 [Н] [Вг2] -  * 4 [Н ] [НВг] =  0, (VIII, 87)
at

откуда находим
[Н ]= -----—  (VIII, 8 8 )

M B r 2]+ M H B r J

Аналогичным путем для атомарного брома можно написать 

1 1 5 1  =  2к, [Вга] +  k3 [Н] [Br2] +  kt [Н] [НВг] -  *2 [Вг] IH J -
at

— 2kb [Вг]2 = 0 . (VIII, 89)

* Формально в этой реакции можно рассматривать три стадии, из которых 
две являются двусторонними (а и д; б и г). Приведенная последовательность 
стадии оправдана тем, что эта реакция цепная.



Подставляя значения [Н] в [Вг] из равенств (V III, 8 8 ) и (V III, 90) 
в (V III, 8 6 ), получим уравнение (V III, 85), где

В настоящее время многие химические реакции проводят в по
токе газа, проходящего через реактор, в котором поддерживаются 
постоянная температура и давление. Примером реакций в потоке 
могут служить процессы термического и каталитического крекинга 
нефтепродуктов, синтеза аммиака, контактного способа получения 
серной кислоты и многие другие.

Реакции в потоке представляют большой практический интерес, 
так как они позволяют осуществлять непрерывность производствен
ных процессов, а также их автоматизацию. Непрерывность процесса 
обеспечивается непрерывной, с постоянной скоростью подачей в ре
актор исходных веществ и непрерывным отводом из реактора ко
нечных продуктов. При этом в зоне реакции устанавливается ста
ционарное состояние, при котором в каждом данном сечении реак
тора концентрации всех реагентов постоянны.

Кинетические уравнения реакций в потоке отличаются от кине
тических уравнений в статических условиях (при постоянном 
объеме).

Рассмотрим поток вещества в трубчатом реакторе между двумя 
сечениями с расстоянием между ними dl. Пусть в реакторе осуще
ствляется реакция первого порядка:

Скорость химической реакции <о, определенная по веществу В, равна 
количеству этого вещества, реагирующему в единицу времени 
в единице объема:

s — площадь сечения реактора;
« в _  число молей вещества В, проходящих в единицу времени 
через данное сечение реактора на расстоянии I от начала реакцион-

ницу времени в начало реакционной зоны; а  — доля вещества В,

(VIII, 90)

§ 110. Кинетика реакций, протекающих в потоке

B-j-dD +  eE (а)

(V III, 91)
d v

где
dv=--sdl; 

л в - л £ 0  — «0 ;

(V III, 92) 
(V III, 93)

ной зоны; пъ — число молей того же вещества, поступающих в еди



прореагировавшего в единицу времени на расстоянии I от начала 
реакционной зоны. Дифференцируя уравнение (V III, 93), получим

dnB =  —пъйа. (V III, 94)
Подстянляя (V III, 94) и (VIII, 92) в (V III, 91), имеем

(V III, 95)
s dl

Скорость реакции (а) согласно уравнению (VIII, 4) можно выразить

® - * е в, (V III, 96)
где k — константа скорости реакции; св — концентрация исходного 
вещества В;

св= ^ 7 ; (V III, 97)

г ' — объем смеси газов, проходящий в 1  сек через поперечное сече
ние реактора на расстоянии I от начала реакционной зоны.

Полагая, что смесь газов подчиняется законам идеальных газов, 
получим для объема о' смеси газов выражение

» ' - у 2 в .  (VIII, 98)

Общее число молей 21 п реакционной смеси для реакции (а), прохо
дящее в 1  сек через поперечное сечение реактора на расстоянии I 
от начала реакционной зоны, равно

=  Мв(1 + 9 а), (VIII, 99)

q=d-\-e —  1 . (V III, 100)

Из (V III, 99) и (V III, 98) получим

v ' = ! y  п в ( \+ я а ) .  (V III, 101)

Подставляя уравнения (VIII, 93) и (VIII, 101) в (V III, 97), на
ходим

св (VII I ,  102)
в R T  l +  qa '

Подстановка (VIII, 95) и (VIII, 102) в (V III, 96) приводит к урав
нению

± £ 3 ± d a - k — ¥ — dl,  (VIII, 103)
1 — a nBR T  ’

которому придают перед интегрированием следующий вид:



Интегрирование (V III, 104) в пределах от 0 до а  и от 0 до L 
позволяет рассчитать к:

о О Т1
k  = n B^ { - ( l + q )  1п(1 -  a) — <ja]. (VIII, 105)

Константу скорости k и величину q можно определить графиче
ским методом. Д л я  этого уравнение (V III, 105) преобразуют:

-Л —  - i - + 2 , 3 i ± i
R T  q q

_ - 5 l g ( l _ a ) (VIII, 106)

Из опыта определяют a  — долю прореагировавшего вещества В 
на разных расстояниях I от начала реакционной зоны по длине 
реактора. На графике в координатах y= n lo . / l  и х = —«в lg (1 — a )/l 
уравнение (VIII, 106) имеет вид прямой линии:

y  = a + b x ,  (VIII, 107)

где b =  2 ,3 ( \+ q ) /q  — угловой коэффициент прямой; a=~— kP s/R Tq  — 
отрезок, отсекаемый прямой на оси ординат (при jc=0). Из углового 
коэффициента Ь определяется величина q, а по отрезку а на оси 
ординат вычисляется константа скорости к  реакции в потоке.

Опыт подтверждает линейную зависимость в указанных коорди
натах. Кинетическое уравнение для реакции в потоке, описывающее 
зависимость а  от I, может быть использовано для расчета длины 
и объема реактора, необходимых для осуществления заданной сте
пени превращения исходного вещества.

§ 111. Влияние температуры на скорость реакции

Скорость химической реакции сильно изменяется с температу
рой. С повышением температуры она растет и лишь' у некоторых 
многостадийных реакций уменьшается. Температурная зависимость 
скорости реакции в основном определяется изменением константы 
скорости реакции. Примером увеличения скорости реакции с темпе
ратурой может служить процесс разложения иодистого водорода 
на водород и иод:

t, “ С 398 508 600 700
^ - 10я, се/с-1 0,21 40 625 8330

Зависимость скорости реакции от температуры, выраженная гра
фически, дает круто поднимающуюся по экспоненциальному закону 
кривую.

Д ля  приблизительной оценки влияния температуры на скорость 
реакции в небольшом температурном интервале и при сравнительно 
низких температурах может служить правило Вант-Гоффа, согласно



которому повышение температуры на 1 0 ° увеличивает скорость хими
ческой реакции в 2 —4 раза:

v - ^ ± ! l - 2 - 4 ,  (V III, 108)

где V — температурный коэффициент скорости химической реак
ции.

При повышении температуры на п • 10° отношение констант ско
рости равно

(V III, 109)
к,

где п может быть дробным числом.
Правило Вант-Гоффа — приближенное, так как температурный 

коэффициент у  изменяется с температурой.
Более точную зависимость скорости химической реакции от тем

пературы экспериментально установил Аррениус, предложивший 
уравнение

In k = B - - y ,  (V III, 110)

где А и В — индивидуальные константы, характерные для данной 
реакции. Уравнение Аррениуса хорошо применимо к реакциям в га
зах и растворах.

Уравнение (VIII, 110) можно получить из уравнения изобары 
химической реакции:

d±n K p = AH_' (V III, 111)
d T  R T 2

Константу равновесия К р можно определить по уравнению 
(VIII, 37):

In /С„—In — In Л,. (V III, 112)
Представим тепловой эффект реакции ДН  как разность двух энер
гетических величин:

Д/У =  £ 1 - £ г. (VIII, 113)
Подставляя (V III, 112) и (V III, 113) в (VIII, 111), получим 

d InA  ̂ d In кг Ex E2
d T  dT  R T 2 R T 2

(V III, 114)

пттйт ’.:;e (V H !,! !3 )  можно представить как разность двух 
уравнений, относящихся к прямой и обратной реакциям:

1 !И А = _^!_+ С; £ ! l A = _ I l _  +  c .  (V III, 115)
dT RT* dT  RT*

Опыт показывает, что постоянная С равна нулю. Таким образом, 
константа скорости реакции k  связана с энергией Е  соотношением

- 1 ^  =  —  . (V III, 116)
d T  R T *



Разделив переменные к и Т  и считая Е  постоянной величиной, 
получим после интегрирования

lnfe =  l n B ---- (V III, 117)
R T

где In В — постоянная интегрирования.
Потенцируем уравнение (V III, 117):

k - B e ' 1̂  (V III, 118)

Из сравнения уравнений (V III, 117) и (V III, 110) видно, что

А = ~ .  (VIII, 119)

Уравнения (VIII, 116), (V III, 117) и (VIII, 118) называются урав
нениями Аррениуса. В уравнения (V III, 117) и (V III, 118) входят

Рис. 90. Зависимость теплового эффекта от энергии активации 
прямой Ei и обратной £ 2 реакций:

а  — экзотермическая реакция; б — эндотермическая реакция

две постоянные величины В  и Е, которые приближенно можно 
считать не зависящими от температуры. Величину В  называют 
предэкспоненциальным множителем: величину Е — энергией актива
ции. Эти величины имеют важное значение в химической кинетике. 
Зн ая  величины В  и Е  для химической реакции, можно вычислять 
константу скорости реакции при любой температуре.

Соотношение (VIII, 113), в котором тепловой эффект реакции пред
ставлен как разность энергий активации прямой и обратной реакции, 
можно представить графически (рис. 90). Точками А и С обозначена 
энтальпия реагирующих веществ в начальном и конечном состояниях. 
К ривая ЛВС  показывает изменение суммарной энергии реагентов 
в ходе реакции. Разность энергий между точками А  и С представ
ляет собой изменение энтальпии при протекании реакции. Разность 
энергий между точками А п В  и между точками С и В — это энер
гии активации соответственно прямой и обратной реакции. Н а рис. 90

ззз



показано соотношение между величинами ДН, и Ег для экзотер
мической и эндотермической реакций.

Графически величины В  и £  определяют согласно уравне
нию (V III, 117), которое записывают в виде

с 1 ft—Э 1 ПЗ
(V I 1 1 , 1 2 0 )

Если уравнение Аррениуса справедливо, опытные точки на гра
фике в координатах l g £ — 103/Т  должны располагаться на прямой. 
Угловой коэффициент этой прямой равен — Е  ■ 10~3 /2,3/? и отрезок 
на оси ординат — lg.fi.

Значения Е  и В  можно также рассчитать по двум значениям 
константы скорости реакции при двух разных температурах. Интег
рируя уравнение (V III, 116) в пределах от Т г до Т 2 и соответственно' 
от кг до k2, получим

In А ------ —  ---------Ц ,
кг R  \ T t T J

отсюда

_ 2 .З Д ( Г , - Г г) . lg i L > (V I I I ,121)
Га Гг ^

где к2 и к1 — константы скоростей реакций при температурах Т г 
и 7 \  соответственно. Зн ая  энергию активации Е, можно по уравне
нию

1 ? B = W  +  W ’ (VIII, 122)

вычислить предэкспоненциальный множитель В.
Д ля некоторых сложных реакций уравнение Аррениуса непри

менимо и на графике в координатах In К — \ / Т  получается кривая, 
что можно формально интерпретировать как зависимость энергии 
активации от температуры. Энергия активации имеет физический 
смысл лишь для элементарной реакции и для сложной реакции 
с одной лимитирующей стадией. Если в сложной реакции имеется 
несколько лимитирующих стадий, то определяемая по уравнению 
(V III, 117) величина Е  теряет физический смысл.

i 10КЗЖ6М, ЧТО ТвМПСрЙТурныи ки^ффИцИсН 1 рсаКЦИИ "у ЗЗБКСйТ
от температуры. Д ля  этого напишем уравнение Аррениуса (VIII, 117) 
для двух температур Т  и Г + 1 0  и вычтем первое уравнение из вто
рого [учитывая соотношение (V III, 109)]:

lgY - lg - - Z ± l°L— g— • ---- 12— (VIII ,  123)
k T 2 ,3  R  Г (Г + 1 0 )  T 2

С ростом температуры lg у  уменьшается и температурный коэф
фициент приближается к единице.



Б. ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПРЕДСТАВЛЕНИЯ ХИМИЧЕСКОЙ 
КИНЕТИКИ

§ 112. Теория активных столкновений

Теория активных столкновений (Аррениус) основана на том, 
что химическое взаимодействие осуществляется только при столк
новении активных частиц, которые обладают достаточной энер
гией для преодоления потенциального барьера реакции и ориенти
рованы в пространстве друг относительно друга. Чтобы произошла 
реакция, частицы в момент столкновения должны обладать неко
торым минимальным избытком энергии, называемым энергией акти
вации.

В теории активных столкновений считается, что акт превраще
ния начальных веществ в конечные продукты совершается в момент 
столкновения активных молекул и протекает мгновенно. При этом 
молекулы рассматриваются как бесструктурные частицы, хотя 
в действительности химические реакции происходят пў^ем постепен
ной перестройки молекул и перераспределения энергии между хи
мическими связями.

Согласно молекулярно-кинетической теории энергия активации 
равна разности между средней энергией активных столкновений и 
средней энергией всех столкновений.

Доля активных молекул, как показывают расчеты, составляет 
примерно от 10- 2 0  до 10-10. Если эта доля меньше, то скорость 
реакции мала, если же она больше, то реакция происходит быстро, 
иногда практически мгновенно. Чем выше энергия активации данной 
реакции, тем при более высоких температурах она совершается. 
Энергия активации ниже энергии диссоциации реагирующих молекул, 
так как для протекания реакции достаточно такого ослабления 
связей в молекулах, при котором начинают преобладать силы обра
зования новых связей.

Источники активации могут быть самые разнообразные. Реакции 
между ионами в растворе происходят с небольшой энергией акти
вации, которая требуется для дегидратации ионов. Реакции между 
свободными атомами и радикалами не требуют энергии активации, 
так как атомы и радикалы являются активными частицами. В го
могенных газовых реакциях основным источником активации служат 
особо благоприятные столкновения, доля которых определяется за
коном распределения Больцмана и растет с температурой. В гетеро
генных каталитических реакциях источниками активации могут 
служить изменения, протекающие в реагирующих молекулах при 
адсорбции их поверхностью катализатора.

Активация может быть вызвана такж е внешними причинами, 
к которым относятся поглощение квантов света при фотохимических 
реакциях, действие электрических разрядов, удары электронов, 
«-частиц, нейтронов и других излучений.



При подсчете числа столкновений нужно учитывать эффективный 
диаметр столкновений о. Рассмотрим элементарную бимолекулярную 
реакцию

A +  B-*D +  E (а)

Предположим, что молекула А неподвижна, а молекулы В 
движутся в пространстве параллельно прямой, проходящей через 
центр молекулы А. При отсутствии взаимодействия между молеку
лами А и В с молекулой А столкнутся все молекулы В, центры 
которых находятся внутри цилиндра, имеющего радиус

г =

где а д и о 0  — диаметры сталкивающихся молекул А и В соответ
ственно. При притяжении между молекулами А и В прямолинейные 
пути молекул В, начиная с некоторого расстояния, искривляются, 
и молекулы начинают сближаться, в результате чего с молекулой А 
столкнется часть молекул В, центры которых первоначально на
ходились вне цилиндра с радиусом г. Тогда

< + ? ■

При отталкивании молекул

а А + а В .

Таким образом, эффективный диаметр столкновения характери
зует не только диаметры сталкивающихся молекул, но и взаимо
действие между ними.

Эффективный диаметр столкновения а  молекул одного вида в газе 
можно рассчитать по уравнению

о*-0 ,179 (тЛГ)1,2 Л-1. (VIII, 124)
которое выводится на основе молекулярно-кинетической теории, или 
по полуэмпирической формуле Сезерленда:

(V III, 125)

где Т1 — коэффициент вязкости газа; ст0  и <pJ R  — постоянные, ко
торые зависят от природы газа и определяются из опыта. Средний 
эффективный диаметр при столкновении молекул разного вида вы
числяется по уравнению



Согласно молекулярно-кинетической теории газов полное число 
столкновений Z0  за 1 сек в 1 см3 между одинаковыми молекулами 
рассчитывается по уравнению

Z0  =  2rt2 a 2 ^ Z L y /2 , (VIII, 127)

где п  — число молекул в 1  смэ; т  — масса частиц, г.
Если в системе реагируют молекулы двух разных видов, то

Z0 - W l ,  Г 8 я * Г  ( —  +  — (V III, 128)

Число столкновений активных молекул Za, рассчитанное на осно
ве закона распределения М аксвелла — Больцмана, определяется со
отношением

Za- Z 0 e - ^ ,  (VIII, 129)

где Z0  — полное число столкновений; Е' — энергия активации.
Исходя из теории активных соударений и молекулярно-кинети

ческих представлений, вычислим константу скорости элементарной 
бимолекулярной реакции (а) с участием молекул двух разных видов. 
Скорость рассматриваемой реакции согласно основному постулату 
химической кинетики выражается уравнением

(n = kclci , (VIII, 130)
где k — константа скорости; сх и с2 — концентрации веществ А и В, 
моль/см3;

и Ct - j ± .  (VIII, 131)
а Л'а

где и п 2 — числа частиц А и В в 1 см3; N д — число Авогадро.
Число активных столкновений равно числу реагирующих мо

лекул А или В:
Z , -  — —! ------N a —К (VIII, 132)

8  dt dt v > /

Из выражения для скорости реакции
dci 
dt
dci 

СО -- ------

с учетом (V III, 132) и (V III, 129)

< ь - Ь . е - Е ’ттт (VIII, 133)

Приравнивая правые части уравнений (V III, 130) и (V III, 133) с 
учетом (V III, 131), получим

k = ̂ L Z 0e - E'i*T. (VIII, 134)

Подставляя значение Z0  из (V III, 128) в (VIII, 134), получим 
уравнение для расчета константы скорости реакции:

k - B e - E'‘Rr~ B ’TU 2e - E4 RT, (VIII, 1Я5)

2 -2 З а к а з  Л'8 1 1 9  3 3 7



где

f i - ^ - Z 0 « t f Aa ? 2

ПХП2 т хт2 J

Логарифмирование уравнения (VIII, 135) дает

\ n k  = \ n B ' + ± \ n T  —  (V III, 137)
2  Z? ? 1

Дифференцирование по Т  равенства (VIII, 137) приводит к соот
ношению (так как В' приближенно не зависит от температуры)

Е '+ —  R T
— ----- + —  ---------- ------- . (VIII, 138)

dT  2Т R T 2 R T 2 '

Из сравнения (VIII, 138) и (VIII, 116) получаем

£  =  £ '+ ± Я 7 \  (VIII, 139)

При температуре 298° К величина 1/ 2R T = \ ,2 4  кдж/моль. По
скольку энергия активации химических реакций обычно имеет вели
чину от 50 до 200 кдж/моль, приближенно можно считать Е  ~  Е ' . 
Поэтому для теоретического расчета констант скоростей бимолеку
лярных реакций вместо значения Е '  можно использовать энергию 
активации Е, вычисленную по уравнению Аррениуса на. основании 
опытных данных.

Уравнение (V III,'135) можно рассматривать как теоретическое 
обоснование уравнений Аррсниуса на основе теории активных столк
новений.

Бимолекулярные реакции, для которых экспериментально най
денные скорости совпадают с рассчитанными на основании теории 
активных столкновений, встречаются сравнительно редко. Чаще всего 
скорости, рассчитанные теоретически, как для реакций в газах, 
так и в растворах в десятки раз превышают экспериментальные 
значения. Это связано с упрощенным характером теории активных 
столкновений, которая считает, что столкновения между молекула
ми аналогичны столкновениям упругих шаров. В связи с этим в урав
нение (VIII, 135) вводится множитель Р, учитывающий отклонение 
теоретических расчетов от опытных данных. Этот множитель назы
вается стерическим фактором. Уравнение (V III, 135) с учетом этого 
фактора принимает вид

£

k = PBe RT. (VIII, 140)

При столкновении активных молекул должно быть вполне опреде
ленное расположение в пространстве активных групп, входящих 
в состав молекулы, которое бы обеспечило образование конечных 
продуктов. Стерический фактор Р характеризует вероятность опре
деленной геометрической конфигурации частиц при столкновении.

Есть и другие причины, приводящие к расхождению теории



активных столкновений с опытом, которые также учитываются сте- 
рическим фактором. Вследствие туннельного эффекта* элементарный 
акт может произойти при значениях энергии активации меньше Е. 
Вновь образующиеся молекулы могут быть сильно возбужденными. 
Если такие молекулы не освободятся от избытка энергии после 
своего возникновения, то они вновь могут превратиться в молекулы 
исходного вещества. При протекании реакций по цепному механиз
му константа скорости значительно превышает значение, вычислен
ное по теории столкновений. При этом стерический фактор Р может 
иметь величину больше единицы. Таким образом, в теории активных 
столкновений стерический фактор представляет собой эмпирический 
поправочный коэффициент.

Теория активных столкновений с ее сравнительно простой трак
товкой проблем химической кинетики оказалась довольно плодо
творной и объяснила много разнообразных факторов. Но вместе 
с тем из-за своей схематичности она привела к противоречиям 
с опытом. Метод активных столкновений не объясняет влияния рас
творителя, давления, добавок инертных газов и других факторов на 
скорость реакции.

§ 113. Теория активного комплекса или переходного состояния
Теория активного комплекса основана на том, что элементарный 

акт взаимодействия молекул состоит в постепенной перестройке хи
мических связей, при котором начальная конфигурация атомов 
в исходных молекулах переходит в конечную у  продуктов реакции 
при непрерывном изменении межатомных расстояний.

Например, при сближении двух двухатомных молекул между 
ними образуется сначала некоторое неустойчивое соединение — пере
ходное состояние или активный комплекс — из четырех атомов, ко
торый после перераспределения энергии по химическим связям рас
падается на две новые молекулы. Таким образом, механизм элемен
тарной реакции

AB +  C D ^ A C + B D  (а)
согласно теории активного комплекса можно представить следую
щим образом:

А — В А - .-В  А В
-»■ : : | |

С — D C ---D  С D
исходные активный продукты 
нещ сства комплекс реакции

Активный комплекс не является молекулой или промежуточным 
соединением, так как реагирующие молекулы в переходном состоя
нии обладают максимальной энергией, где не может быть даже ме- 
тастабильного, неустойчивого равновесного состояния. А реакцию (а) 
нужно рассматривать как элементарную одностадийную реакцию.

* Согласно квантовой механике у элементарных частиц, имеется определенная 
вероятность проникновения сквозь энергетический барьер, т. е. возможность хи
мического взаимодействия между молекулами, когда их энергия меньше энергии 
активации.



Теорию активного комплекса предложили в 1935 г. Эйринг и 
одновременно Эванс и Поляни. Применение статистической термо
динамики позволило им создать принципиальный метод теоретиче
ского вычисления абсолютных скоростей химических реакций.

Рассмотрим механизм реакции
А +  ВС^-АВ +  С (б)

согласно теории активного комплекса. При сближении атома А с 
молекулой ВС ослабляется связь В — С и  возникает связь А — В.

Процесс завершается об
разованием молекулы АВ 
и атома С, для чего систе
ма должна пройти через 
активный комплекс ABC*, 
когда атом В в одинако
вой степени принадлежит 
прежней молекуле ВС и 
новой молекуле АВ:
А +  ВС-*-ABC *->АВ +  С (в)

В течение реакции из
меняются расстояния меж
ду А — В и В  — С и соот
ветственно этому изменяет
ся потенциальная энергия 
системы. Указанные изме
нения могут быть представ
лены трехмерной диаграм
мой, на двух координат

ных осях которой наносят расстояния А — В и В — С между атома
ми, а отвечающую им энергию Е  откладывают на третьей координа
те. Д ля  более сложных случаев требуется многомерная диаграмма. 
Трехмерную диаграмму можно заменить плоской, если на горизон
тальную плоскость, ограниченную координатами А — В и В — С, 
нанести линии равной энергии, которые представляют собой проек
ции сечения энергетической кривой плоскостями, перпендикуляр
ными к оси энергии. Такое построение называется энергетической 
картой.

Потенциальная поверхность реакции (б) представлена на энергети
ческой карте (рис. 91). Цифры около горизонталей обозначают энер
гию, которой обладают системы A -fBC  и AB-t-C в зависимости 
от расстояния А — В или В — С. На энергетической карте можно вы
делить долину Р1( в которой система А +  ВС находилась до реакции, 
а долину Р2, в которой находится система А В + С , возникшая в ре
зультате реакции. Д л я  перехода от Рг к Р2 система должна пре
одолеть энергетический барьер, разделяющий обе долины. Д л я  та
кого перехода существует наиболее выгодный энергетический путь, 
проходящий по ложбине через самую низкую точку Р  перевала. 
Перевальная точка Р  и соседние с ней участки отвечают области

Расстояние В-С, А°
Рие. 91. Изменение потенциальной энер

гии реакции А +  ВС -*■ АВ +  С



существования активного комплекса, который отличается от стабиль
ных молекул своей неустойчивостью вдоль пути реакции, изображен
ной на карте пунктирной линией. По отношению к изменениям в 
других направлениях активный комплекс устойчив, так как эти из
менения энергетически невыгодны. Активный комплекс как бы ка
тится в ложбине вдоль пути реакции, тогда как стабильные моле
кулы находятся в долинах. От обыкновенных молекул он отличается 
тем, что вместо одной колебательной степени свободы имеет дополни
тельную внутреннюю поступательную степень свободы вдоль пути 
реакции* Эту особенность активного комплекса можно объяснить 
тем, что, совершив половину колебания, он скатывается на энерге
тической диаграмме с перевала Р 
в ложбину Р2, распадаясь на про
дукты реакции.

В реакции (в) трехатомный 
активный комплекс имеет всего 
Зп =  З х З  =  9 степеней свободы; в 
том числе 3 + 1  =  4 поступательных 
степени свободы, две вращатель
ные степени свободы (если актив
ный комплекс линейный) и
9 — (4 +  2) =  3 колебательные сте
пени свободы.

Разность между потенциальной 
энергией Р1 исходных веществ 
и потенциальной энергией актив
ного комплекса в перевальной 
точке Р равна энергии активации, 
обладая которой, молекулы исходных веществ в состоянии преодолеть 
потенциальный барьер и перейти в конечные продукты реакции. 
Если сделать разрез потенциальной поверхности, перпендикуляр
ный к плоскости чертежа и проходящий вдоль пути реакции, а 
затем развернуть поверхность разреза в одну плоскость, то получим 
кривую, представляющую собой профиль пути реакции (рис. 92).

Теория активного комплекса позволяет рассчитать скорость 
реакции, если известны свойства активного комплекса (переходного 
состояния). Обозначим 6  некоторый интервал вдоль пути реакции, 
включающий вершину Р  потенциального барьера (см. рис. 92). 
Существующая в этом интервале конфигурация атомов, движущихся 
на энергетической диаграмме в сторону конечных продуктов, на
зывается активным комплексом или переходным состоянием. Систе
ма проходит участок 6  за некоторое время т, называемое средним 
временем жизни активного комплекса.

* Термины «путь реакции», «поступательное движение» и др. относятся не к 
перемещениям самого активного комплекса в пространстве, а к движению его 
фигуративной точки по энергетической поверхности.

КопрВииата реакции —

Рис. 92. Изменение потенпмяльной 
энергии вдоль координаты реакции



Прохождение системы через переходное состояние можно рас
сматривать как поступательное ее движение вдоль пути реакции. 
Среднее время жизни активных комплексов

б (V III, 141)т

где v* — средняя скорость прохождения активными комплексами 
вершины потенциального барьера Р.

Согласно молекулярно-кинетической теории средняя скорость 
поступательного движения активных комплексов вдоль пути реак
ции (в одном направлении) равна

Подставляя выражение для v* из уравнения (VIII, 142) в 
(VIII, 141), получим

где т* — масса активного комплекса. Обозначим через сак концен
трацию активных комплексов в интервале б на координате реакции. 
Она равна числу возникающих активных комплексов или числу 
элементарных актов реакции за время т. Скорость реакции, равная 
числу актов реакции в единице объема за единицу времени, опре
деляется уравнением

которое справедливо тогда, когда возникшие активные комплек
сы полностью превращаются в конечные продукты реакции.

В более общем случае в уравнение (V III, 144) нужно ввести до
бавочный множитель х. называемый трансмиссионным коэффициен
том или коэффициентом прохождения. Он учитывает долю % актив
ных комплексов, скатывающихся с перевала Р в долину Р2 и рас
падающихся при этом на конечные продукты реакции; а доля 1  — % 
активных комплексов скатывается обратно в долину Рх, распадаясь 
на исходные вещества. Д ля большинства реакций трансмиссионный 
коэффициент близок к единице и для приближенных расчетов его 
можно не учитывать. Д ля некоторых реакций, где облегчен процесс 
превращения активного комплекса в исходные продукты, трансмис
сионный коэффициент меньше единицы. Это, например, наблюдается 
в реакциях, протекающих с образованием одной частицы при малых 
давлениях. У одной частицы имеется больше возможностей снова 
попасть в переходное состояние и после этого вернуться в исход
ное состояние. Таким образом,

(V III, 142)

(V III, 143)



На основе теории активного комплекса рассчитаем константу 
скорости бимолекулярной реакции:

А + В -^А В *-*А В  (а)
Согласно (VIII, 5) скорость w односторонней элементарной реак
ции (а) выражается уравнением

со =  6 сАсв, (VIII, 146)

где k  — константа скорости реакции. Приравнивая правые части 
уравнений (V III, 146) и (V III, 145), получим

ft= x ^ l _ ( i L y / 2 6 -1 . (VIII, 147)
Сд СВ \2лт)

В теории активного комплекса делается допущение, что актив
ный комплекс находится в статистическом равновесии с исходными 
реагирующими веществами. Поэтому уравнение (V III, 147) можно 
представить в виде

к =  Y ' V 1, (V III, 148)
\2ят)

где К  — константа равновесия;
сав* _ (VIII, 149)

СА СВ

Статистическая термодинамика позволяет вычислить константу 
равновесия с использованием сумм по состояниям. Д ля  константы 
равновесия между исходными веществами и активным комплексом 
можно написать*:

дн5
к = 0ря*_е rt (V III, 150)

Qa Qb

где <?дв*, Qa , Qb — суммы по состояниям активного комплекса и
исходных веществ; ДH j  — энтальпия активации при абсолютном 
нуле;

=  (V III, 151)

где Qab, — сумма по состояниям для всех степеней свободы без 
одной колебательной степени свободы; Qn — сумма по состояниям 
для внутреннего поступательного движения вдоль координаты реак
ции.

Выражение для суммы по состояниям для внутреннего поступа
тельного движения активного комплекса имеет вид

Q „= (2nm kT)if26h—i . (V III, 152)
Подставляя (V III, 152) в (VIII, 151), получим

Q ' ^ - Q ^ i ^ r n k T ) 1 / 2  «А -1. (V III, 153)

* Для упрощения пишем Q в (V III, 150) вместо Q * в (IV , 131).



Д»5

К  — b- ( 2 n m k T ) ^ ^ - e  RT . (V III, 154)
'* *л *В

Если заменить в равенстве (VIII, 148) Ҳ  на ее значение из 
(VIII, 154) и произвести необходимые преобразования, то получим 
выражение для расчета константы скорости бимолекулярной реак
ции:

_ а я 5

. kT QАВ* Л RT / т г т т г  1 с с \
к ~ Ъ ~ Г ' п - 7 Г е (V III, 155)

" Qa

Выражение в (VIII, 155)

3 * S L e RT = К *  (V III. 156)
Qa Qb

в отличие от (V III, 150) представляет собой константу равновесия
между активным комплексом и исходными, веществами, в кото

ром активный комплекс рассматривается формально, как обычная 
молекула без одной колебательной степени свободы. А специфи
ческая особенность активного комплекса — внутренняя поступатель
ная степень свободы вдоль пути реакции — учтена отдельно.

Подставляя выражение (V III, 156) в (V III, 155), получим наибо
лее общее уравнение теории активного комплекса

k = t  —  K+, (V III, 157)
h

справедливое для всех типов химических реакций. Оно связывает 
константу скорости реакции с константой равновесия между исход
ными веществами и активным комплексом и позволяет использовать 
математический аппарат химической термодинамики для расчетов 
в химической кинетике. Фактически такие расчеты во многих случаях 
не удается провести из-за недостаточных сведений о строении актив
ного комплекса.

В соответствии с общим термодинамическим уравнением для рав
новесия между активным комплексом и исходными веществами 
можно написать

ДО*------R T  In Қ *  -  АН*  — Т  AS*
или

АО* AS _  АН*



Д О *  A S ’  A H '

I .  f c T *  R T  k T  R  R T  д т у т !  i  c m
— e = % ~ г е в (V III, 159)h h

где ДG* — изобарный потенциал активации; AS* — энтропия акти
вации; АН* — энтальпия активации.

Из уравнения (VIII, 159) можно рассчитать константу скорости 
реакции, зная энтропию и энтальпию активации.

Чтобы выяснить физический смысл энтальпии активации АН*, 
прологарифмируем уравнение (V III, 157):

lnfe->ln% —+  1п Т  - t- ln f t5*
А

и возьмем от него производную по температуре:

d in  k 1 , d In
~dT  Ғ  dT  '

Согласно уравнениям (V III, 116) и (III, 53)
d In k E 

dT  R T 2

и
d In K ?  _  Afl* 

d T  R T 3 ’
Подставляя (V III, 162) и (V III, 163) в (V III, 161), получим

E=*AH *+R1  (V III, 164)

Д ля многих реакций значение энергии активации значительно 
больше R T  (Е  «  50—200 кдж/моль-, при 25° R T ~=2,Ь кдж/моль). По
этому величиной R T  в уравнении (V III, 164) можно пренебречь и 
заменить АН* в (VIII, 159) или ДЯ* в (V III, 155) энергией актива
ции, определенной из уравнения Аррениуса.

Теория активного комплекса позволяет вычислить стерический 
фактор Р.

Приравнивая правые части уравнений (V III, 140) и (V III, 159) 
с учетом (V III, 136) и полагая Е' ;=  АН*  «  Е, получим выражение 
для стерическогб фактора:

Р - 2 М *  * L e&s*R (V III, 165)
ZoN д h

Согласно уравнению (V III, 165) стерический фактор называют 
такж е энтропийным множителем, или вероятностным фактором. 
Энтропия активации может быть вычислена при помощи статисти
ческой термодинамики, если известно строение активного комплекса. 
В настоящее время такие расчеты могут быть выполнены только 
для простейших реакций, так как  в большинстве случаев строение 
активного комплекса неизвестно.

(V III, 160)

(V III, 161)

(V III, 162) 

(V III, 163)



Рассмотрим применение теории активного комплекса для расчета 
константы скорости некоторых реакций. Д л я  мономолекулярной 
реакции

А > А* —> g G + rR (а)
уравнение (VIII, 165) примет вид

А =  Х ~  (VIII, 166)п Q А

Суммы по состояниям исходных молекул Q a  и активного ком
плекса Qa* различаются на одну колебательную степень свободы, 
так как у активного комплекса одна колебательная степень свобо
ды заменена на внутреннюю поступательную степень свободы, ко
торая учтена отдельно, и отсюда в соответствии с уравнением 
(IV, 107)

Qa* =  Qa (1 -  (V III, 167)
Подставляя (V III, 167) в (V III, 166), получим

—  e - W T ) - 1 e - v x r .  (V IH, 168)
h

При высоких температурах величина h v /k T  мала и 1 — e-hv/kT ^  
«  h v /k T  (после разложения e~h^ kT в ряд). П олагая X =  1 , получаем 
при этом из (V III, 168)

k=-ve~E!RT. (VIII, 169)
Таким образом, предэкспоненциальный множитель представляет 

собой частоту колебаний по линии разрываемой связи (при высоких 
температурах). Порядок величины предэкспоненциального множителя 
1 0 1 3  для многих мономолекулярных реакций удовлетворительно 
согласуется с частотой колебаний атомов в молекулах для разры
ваемой связи (характеристическая температура 0  =  /2 v/£  »  1 0 3 — 1 0 4).

Рассчитаем константу скорости реакции между атомами А и В:
A + B -> A B * -> g G + /-R  (б)

где АВ* — двухатомный активный комплекс. Д ля  расчетов по урав
нению (V III, 155) нужно знать суммы по состояниям атомов А и В 
и активного комплекса. Суммы по состояниям QA и Qb в соответ
ствии с уравнениями (IV, 59) и (IV, 77) при о = 1  см3  можно пред
ставить:

QA = h -* (2 n m Ak T )3i2 и QB =  h~* (2лтв k t ) 3f2. (V III, 170)
Сумма по состояниям активного комплекса АВ* имеет вид*

QAB. =  QAB.noc(?ABV  (VIII. 171)

где Ф а в * ппс — сумма по состояниям для поступательного движения;

^ в*пос=/г~ 3 12 л ^ л +  т в ) ^ 2-’ (V III, 172)

* Единственная колебательная степень свободы двухатомного активного ком
плекса заменена внутренней поступательной степенью свободы вдоль пути реакции, 
которая учтена отдельно.



Q a b * = Л ~ а ( 8  л 2кТ )1 ,вр

где I  — момент инерции активного компонента;

[х — приведенная масса активного комплекса:
тА тв

(V III, 174)

(V III, 175)

где Ш\ и т в  — масса атомов А и В; г — расстояние между атомами 
А и В в активном комплексе. В связи с тем, что конфигурация 
активного комплекса и расстояние г между атомами неизвестны, 
делается допущение

Подставляя (V III, 174), (V III, 175) и (V III, 176) в (V III, 173), получим

Константу скорости реакции между двумя атомами можно рас
считать, подставляя (V III, 170), (VIII, 171), (V III, 172) и (VIII, 177) 
в (VIII, 155):

При этом полагаем Л Я ’ =  0, так как при реакции между атома
ми энергия активации равна нулю.

Вычислим константу скорости для реакции между атомами А 
и В на основе теории активных столкновений. Константа скоро
сти к, рассчитанная по уравнению (V III, 178), равна числу частиц, 
реагирующих в 1 сек в объеме 1 см3. Общее число столкновений 
атомов А и В в 1 сек в единице объема определяется по равенству

Подставляя (V III, 179) в (V III, 134) и учитывая, что Е ' = 0 
и о12= гд  -j-гв , получим

Сравнение выражений (V III, 178) и (V III, 180) показывает, что рас
четы предэкспоненциального множителя и константы скорости реак
ции между двумя атомами, выполненные по теории активного комп
лекса и по теории активных столкновений, дают одинаковый 
результат.

Если реагируют не атомы, а молекулы, такого совпадения не 
получается, так как предэкспоненциальные множители, которые

Г = Га +ГВ,
где гд и  г в  — радиусы атомов А и В.

(V III, 176)

Q a b * - h~z (8n2kT)  »  - (гА + л в f .  (VIII, 177) 
вр « А+ т в

(VIII, 178)

(VIII, 179)

(VIII, 180)



рассчитываются на основе той и другой теории, оказываются раз
личными*. При взаимодействии многоатомных нелинейных молекул 
стерический фактор, характеризующий различие предэкспоненциаль- 
ных множителей, определяется на основе теории активного ком- 
плекся:

Р  /  Quo*
~  Г с в р ) ’

где Скол и QBp — колебательная и вращательная суммы по состоя
ниям реагирующих молекул. Сумма по состояниям для колебатель
ной энергии близка к единице, а для вращательной находится в пре
делах от 10 до 100. В связи с этим стерический фактор равен от 
1 0 - 6  до 1 0 - 10.

§ 114. Мономолекулярные реакции. Реакции в растворах

В настоящее время известно большое количество гомогенных мо- 
номолекулярных реакций, протекающих в газовой фазе и удовле
творяющих кинетическим уравнениям первого порядка. К ним отно
сятся реакции распада N2 0 6  с образованием N 0 2, реакция разложе
ния азометана CH 3 N 2 CHS с образованием С 2 Нв и N2, процесс разло
жения диметилового эфира с получением СН4, На и СО, гидролиз 
ряда углеводородов и многие другие.

Изучение многих реакций показало, что мономолекулярный рас
пад претерпевают обычно сложные молекулы, состоящие из боль
шого числа атомов, причем энергия активации этих реакций срав
нительно велика.

Д ля многих мономолекулярных реакций первого порядка при 
понижении давления наблюдается переход к кинетике реакций вто
рого порядка. Например, для термического разложения изопропил- 
хлорида

(СН 3 )2 СНС1-+С 3 Нв +  НС1

при парциальных давлениях этого вещества выше 4 м м р т .с т .  
процесс представляет собой реакцию первого порядка, а при дав
лениях ниже 4 м м рт .ст .  — реакцию второго порядка. Добавление 
паров НС1 или водорода при давлении изопропилхлорида ниже
4  м м р т .ст .  вновь возвращает процесс к первому порядку.

Механизм протекания мономолекулярных реакций можно объяс
нить на основе теории Линдемана, согласно которой мономолеку- 
лярное превращение является сложным процессом, состоящим из 
бимолекулярной стадии активации и мономолекулярного превраще
ния активных частиц.

Если молекулы, активированные при столкновениях, распадаются 
не сразу, то часть из них дезактивируется при соударениях и не

* Энергия активации принимается в обеих теориях равной значению, опре
деленному по уравнению Аррениуса из опытных данных.



успевает распасться. При этом доля активных молекул остается 
постоянной, число их оказывается пропорциональным концентрации 
и реакция идет по кинетическому уравнению первого порядка. Если 
время существования активных молекул мало, то большинство их 
распадается, не успев дезактивироваться. Скорссть активации про
порциональна числу двойных столкновений (квадрату концентрации) 
и реакция идет по уравнению второго порядка.

Чем давление больше, тем чаще дезактивируются возбужденные 
молекулы. Поэтому при высоких давлениях наблюдается первый 
порядок реакции. При понижении давления уменьшается концент
рация реагента, возбужденные молекулы дезактивируются реже 
и при достаточно низком давлении реакция идет по кинетическому 
уравнению второго порядка. Добавление постороннего газа ведет 
к тому, что молекулы примеси, участвуя в дезактивирующих столк
новениях, компенсируют уменьшение концентрации реагирующих 
газов и устраняют превращение мономолекулярных реакций первого 
порядка в реакции второго порядка.

Рассмотрим отдельные стадии, из которых складывается мономо- 
лекулярная реакция в газовой фазе. Процессы активации и дезак
тивации молекул путем их соударения можно записать в виде урав
нения

*а
А + А » А *  +  А, (V III, 181)

*д
где А — неактивная молекула; А* — активная молекула; 6 а — кон
станта скорости процесса активации; £д — константа скорости про
цесса дезактивации.

При протекании химической реакции

A * ^ G  +  R

концентрация активных молекул убывает, так как они превраща
ются в продукты реакции. При стационарном процессе скорость 
активации равна сумме скоростей дезактивации и химического пре
вращения

6 а [А ] 2  =  6 Д [A] [A*l +  fcp [А*], (V III, 182)
где kp — константа скорости превращения активных молекул в про
дукты реакции.

Из (VIII, 182) находим

1А ,1 =  ^ л  (V III, 183)
(AJ

Скорость химической реакции определяется по уравнению
ю =/гр [A*l. (VIII, 184)

1 + - ^  [А].



i + 4 m a ] » t - i a ]
р  р

II

ш = - ^ - [ А ] .  (VIII, 186)

Процесс кинетически является реакцией первого порядка.
Если k p >  ka или [А] — малая величина, знаменатель в правой 

части уравнения (VIII, 185) приближается к единице
и ш =  6 а [А]2. (V III, 187)

Реакция идет по кинетическому уравнению второго порядка. 
Теория Линдемана позволяет также установить зависимость кон

станты скорости реакции от давления. Скорость мономолекулярной 
реакции может быть выражена равенством

ш -Л [А ], (V III, 188)
где к — опытная константа скорости.

Сравнение уравнений (VIII, 188) и (VIII, 183) дает
kak n IА|

b т ; ‘ ' , (VIII, 189)
1 AJ -\-kp

откуда
- — ^ -  +  — 5— . (V III, 190)
k kAkp ka [AJ 

Учитывая, что в газовой фазе

[ A l - | f  (VIII, 191)

(где рл  — парциальное давление вещества А), получим из (V III, 181)

-  (VIII, 192)
k  к оз РА

где k ^ K k p / k z .
Д ля многих мономолекулярных реакций, например для разло

жения диметилового эфира, уравнение (V III, 192) выполняется до
вольно хорошо и зависимость 1  /к  от 1 /рд прямолинейная.

При рассмотрении реакций в растворах нужно учитывать влия
ние растворителя на реагирующие частицы, так как при этом изме
няются энергия активации, стерический фактор и трансмиссионный 
коэффициент в кинетических уравнениях.

К наиболее сильным взаимодействиям между частицами в рас
творе относятся взаимодействия между ионами, между ионами и ди
полями, а также между диполями. Поэтому при взаимодействии 
полярных или заряженных частиц наблюдается наиболее резкое 
влияние растворителя на скорость реакции. Значение константы 
скорости реакции между ионами зависит от ионной силы раствора 
(первичный солевой эффект). С увеличением ионной силы раствора



скорость реакции между одноименно заряженными ионами возра
стает, а между разноименно заряжёнными уменьшается.

Сравним уравнения для константы скорости при проведении 
реакции

А +  В —► АВ* —>С+ D 
в газовой фазе [см. уравнение (VHI, 157); Х =  1]

(VIII, 193)
h h cA св

и в растворе. Д л я  реакции в растворе константа равновесия выра
жается через активности и определяется уравнением

“A B ^ iA B ^ .J V A B ^  (VIII, 194)
аА аВ СА СВ Ya YB

где ya, Yb, Yab» — коэффициенты активности веществ А, В и актив
ного комплекса АВ* Константа скорости реакции в растворе может 
быть выражена соотношением

k? = kJ L J a b i .  (VIII, 195)
11 са св Y a Yb

Из (VIII, 193) и (VIII, 195) получим уравнение

k = k ^ - .  (V III, 196)
Ya Yb

Уравнение (V III, 196) называется уравнением Бренстеда— Бьер- 
рума. Оно позволяет рассчитать константу скорости реакции в рас
творе, если известна константа скорости этой реакции в газовой 
фазе.

Если конфигурация активного комплекса мало отличается от ис
ходных молекул, что наблюдается у большинства мономолекулярных 
реакций, то скорость реакции в растворе близка к скорости в га
зовой фазе. При взаимодействии между растворителем, исходными 
молекулами и активным комплексом происходит искажение поверх
ности потенциальной энергии реакции, что может привести к изме
нению энергии активации и скорости реакции по сравнению с реак
циями в газовой фазе.

Влияние природы растворителя на скорость реакций в растворах 
изучалось Н. А. Меншуткиным, Н. А. Шиловым, С. Глестоном 
и др. Было установлено, что значительное число реакций имеют 
почти одинаковые скорости как в газовой среде, так и в ряде рас
творителей, независимо от природы последних. Так, например, 
мономолекулярная реакция разложения пятиокиси азота N 2 0 5  в га
зовой фазе при 20° имеет константу скорости, равную 3 ,4 -10- 6  сек—1. 
При использовании в качестве растворителя хлороформа, дихлор
этана, нитрометана, жидкого брома и четыреххлористого углерода 
константы скорости соответственно равны 3,7 -10—5; 4 ,2 -10~5; 
3 ,1-10_ " и 4,1 *10- 5  сект1. Д ля ряда бимолекулярных реакций



между алкоголятами металлов и галоидными алкилами и динитро
бензолами скорость реакции почти не зависит от природы раство
рителя.

Наряду с этим многие очень медленные бимолекулярные реакции 
в растворах имеют скорость, сильно зависящую от природы раство
рителя. Классическим примером таких реакций может служить изу
ченная Меншуткиным реакция между иодистым алкилом и триал- 
киламином с образованием иодистого тетраэтиламмония:

С ,Н Б1 +  (C2 H 6)gN -► (C2 H6)4NI

Например, при переходе от гексана к нитробензолу скорость 
реакции возрастает в 1380 раз. Причины медленного течения реак
ций в растворах могут быть разными и не всегда поддаются учету. 
Образование неустойчивых промежуточных соединений молекул 
растворителя с молекулами реагирующих веществ может ускорить 
реакцию, если при этом уменьшается энергия активации. Наимень
шими являются скорости реакций в алифатцческих углеводородах, 
затем идут галоидопроизводные алифатических углеводородов и наи
большей скоростью обладают реакции в кетонах и спиртах, что 
можно связать с различной полярностью и поляризуемостью молекул 
этих веществ.

Особую группу представляют собой сопряженные реакции, когда 
самопроизвольно идущая в системе реакция вызывает протекание 
другой реакции, неосуществимой в отсутствии первой (Шилов). Это 
явление называется химической индукцией. Поэтому две реакции, 
одна из которых индуктирует протекание другой, называются со
пряженными.

Сопряженную реакцию можно представить в виде схемы 
А + В —>М A +  C -> N  А +  В +  С —>M +  N

Вещество А, реагируя с веществом В, дает вещество М. Вещество А 
в отсутствии вещества В не взаимодействует с веществами С, но 
при взаимодействии веществ А, В и С образуются вещества М и N. 
Таким образом, вещество В реагируя с веществом А, вызывает 
реакцию между веществами А и С. Вещество А, участвующее 
в обеих реакциях, называется актором; вещество В,* легко реагиру
ющее с актором и индуцирующее реакцию А с С, называется ин
дуктором; вещество С, воспринимающее индукцию, — акцептором. 
Отношение количеств, в которых актор распределяется между ин
дуктором В и акцептором С, называется фактором или коэффици
ентом индукции /  и определяется по уравнению

/ =  - ^ ,  (VIII, 197)
Дса

где Дсн — убыль концентрации индуктора; Дс, — убыль концентра
ции акцептора.

Сопряженные реакции осуществляются в том случае, если про
межуточные вещества первой стадии служат исходными для после
дующей стадии, вступая во взаимодействие с акцептором.



Примером сопряженной реакции может служить реакция между 
бромноватой кислотой и смесью сернистой и мышьяковистой кислот. 
Кислота НВЮ 3  непосредственно окисляет H 2 S 0 3> но не окисляет 
H 3 A s03. При действии НВЮ 3  на смесь H 2 S 0 3  и H 3 A s0 3  окисляются 
обе последние кислоты. Это становится понятным, если считать, что 
процесс окисления H 2 S 0 3  идет по стадиям:

НВЮ 3  +  H 2 S 0 3  ■—¥ H 2 S 0 4  +  HBrOa
H B r0 2  +  H 2 S 0 3  -> H 2 S 0 4  +  HBrO

HBrO +  H 2 S 0 3  - » H 2 S 0 4  +  HBr

Промежуточные вещества НВЮ 2  и НВгО окисляют мышьякови
стую кислоту до мышьяковой кислоты. В рассматриваемой реакции 
НВг0 3  — актор, H 2 S 0 3  — индуктор и H 3 A s0 3  — акцептор. Таким об
разом, промежуточное активное вещество связывает первичную и 
вторичную реакции и обеспечивает их совместное протекание. Ф унк
ции актора, индуктора и акцептора не являются свойствами, закреп
ленными за теми или иными химическими соединениями. Одно и то 
же вещество, в зависимости от партнеров, может играть роль акто
ра, индуктора или акцептора. В данной реакции H 3 A s0 3  выступает 
как акцептор. В реакции, где смесь H3 A s0 3  и M nS0 4  окисляется 
перманганатом калия, H 3 A s0 3  играет роль индуктора, а при вза
имодействии H 3 A s0 3  со смесью Н 2 С г0 4  и НВгО мышьяковистая 
кислота — актор.

Сопряженные химические реакции интересны в том отношении, 
что свободная энергия, выделяемая при самопроизвольном процессе, 
в котором участвует актор, может быть израсходована для образо
вания вещества с большим запасом свободной энергии.

В. ЦЕПНЫЕ И ФОТОХИМИЧЕСКИЕ РЕАКЦИИ

§ 115. Основные понятия кинетики цепных реакций

Цепными реакциями называются химические реакции, в которых 
появление активной частицы вызывает большое число превращений 
неактивных молекул вследствие регенерации активной частицы 
в каждом элементарном акте реакции. В ходе цепной реакции акти
вирование одной частицы приводит к тому, что не только данная 
частица, но последовательно целый ряд других частиц вступает 
в реакцию, в результате чего, кроме продуктов реакции, возникают 
новые активные частицы. Активными частицами могут быть свобод
ные атомы, ионы, радикалы и возбужденные молекулы. Свободные 
радикалы представляют собой частицы, содержащие хотя бы один 
неспаренный электрон и поэтому обладающие ненасыщенными ва
лентностями.

В зависимости от типа химической реакции свободная валент
ность у радикала или сохраняется, или исчезает. Исчезновение 
свободной валентности может произойти при взаимодействии свобод



ного радикала со стенкой сосуда, молекулой примеси или раство
рителя, с другим свободным радикалом или с соединением переход
ного металла, способным отнять или передать ему один электрон. 
Взаимодействие свободных радикалов с насыщенными молекулами 
приводит к образованию новых свободных радикалов, которые в 
свою очередь вступают в реакцию. Этот процесс происходит до тех 
пор, пока свободный радикал не перестанет существовать.

Таким образом в цепных реакциях превращение исходных ве
ществ в продукты реакции осуществляется путем регулярного чере
дования нескольких реакций с участием свободных радикалов, 
сохраняющих свободную валентность. К цепным реакциям относятся 
реакции сгорания топлива, окисления молекулярным кислородом, 
хлорирования и бромирования, многие процессы полимеризации, 
крекинг тяжелых нефтепродуктов, процессы получения ядерной 
энергии и др.

Цепная реакция начинается с зарождения цепи, т. е. с образо
вания свободных радикалов. Например, в цепной реакции крекинга
этана образуются два одинаковых радикала: С 2 Н 6 —>2СН3. Цепная 
реакция окисления уксусного альдегида кислородом начинается со 
стадии образования двух разных радикалов:

СН3СНО +  0 2 = СН3СО +  НО,

Иногда зарождение цепей осуществляется на стенках реакционных 
сосудов в результате гетерогенной реакции, а также за счет каких- 
либо внешних воздействий на систему, например, при действии 
света, излучений и др. После зарождения цепи наступает ее развитие, 
что характеризуется длиной цепи. Длиной цепи называется число 
молекул данного исходного вещества, которые прореагировали в ре
зультате одного элементарного акта зарождения цепи. Д лина цепи 
зависит от соотношения между числом цепей, возникающих и исче
зающих в единицу времени, т. е. от соотношения между числом 
активных молекул, образующихся в единицу времени и расходуемых 
на получение продуктов реакции и другие процессы.

Под обрывом цепи надо понимать процесс, в результате кото
рого активные частицы или исчезают, или дезактивируются. Обрыв 
цепей может привести к прекращению реакции. Поэтому для тече
ния цепных реакций, в особенности с длинными цепями, очень 
важное значение имеет форма реакционного сосуда. Например, 
в узких длинных трубках реакция может идти очень медленно, 
а в шарообразном сосуде интенсивнее, так как в узких трубках 
цепи могут чаще обрываться при столкновениях активных частиц 
со стенками трубки. Обрыву цепей способствует также наличие 
в сосуде частиц примесей. Д ля цепных реакций характерна зависи
мость их скорости от присутствия инертных веществ и от удельной 
поверхности реакционного сосуда, под которой понимается отноше
ние площади поверхности сосуда к его объему.



Примером цепной реакции может служить процесс образования 
хлористого водорода из газообразных водорода и хлора. Смесь этих 
газов при комнатной температуре и в темноте совершенно стабильна, 
но бурно реагирует после введения в нее очень малого количества 
паров натрия:

Cl2  +  N a-> NaCI +  Cl ( 1 )

С1 +  Н 2 ^ Н С 1  +  Н (2 )

Н + С 12^  НС1+С1 (3)

С1 +  Н 2^  НС1 +  Н (2 )

С1 +  С 1 + М ^ С 1 2  +  М (4)

Н +  Н + М ->  Н 2  +  М (5)

При взаимодействии атомов Na с молекулами С12  происходит
образование активных частиц С1, т. е. зарождение цепи [стадия (1)]. 
Затем идет развитие цепи [стадии (2), (3)]. В стадиях (4) и (5) про
исходит обрыв цепи в результате дезактивации атомов при ударе 
о стенки сосуда и об инертные частицы и образования молекул Н 2  

и С12. В реакции образования хлористого водорода бурному ее про
теканию способствует довольно большая экзотермичность, составля
ющая 92,3 кдж/моль, в результате чего процесс заканчивается взры
вом. Аналогичным образом протекает реакция между бромом и во
дородом. Образование окиси азота N 0  из кислорода и азота также 
осуществляется по цепному механизму. Зарождение цепи получается 
при диссоциации 0 2, так как энергия связи у 0 2  в два раза мень
ше, чем у N2. Цепной механизм развивается по схеме 0 2= 2 0
0  +  N2 = N 0  +  N N +  0 2  =  N 0 + 6  и т. д.

Примером цепной реакции полимеризации может служить про
цесс получения поливинилхлорида из газообразного хлористого 
винила СН 2 =СНС1.

§ 116. Основы теории цепных реакций

Известны две разновидности цепных реакций: с неразветвленными 
и с разветвленными цепями. Первые возникают в том случае, если 
одна активная частица при своем взаимодействии вызывает образо
вание только одной новой активной частицы.

Кинетическое уравнение цепных реакций с неразветвленными 
цепями может быть получено при помощи метода стационарных 
концентраций Боденштейна. Например, скорость реакции образова
ния фосгена



rflCOCl3J [CQ] [C 1J3/2.

Полагаем, что эта реакция относится к цепным реакциям с не
разветвленными цепями:

Первоначальный процесс зарождения [стадия (1)] представляет со
бой бимолекулярную реакцию диссоциации молекулы хлора при 
столкновении ее с частицами М, которыми могут быть молекула С12, 
СО или какого-либо другого газа. Затем идет развитие цепей [ста
дии (2), (3), (2') .]. Обрыв цепей происходит в стадиях (4) и (5). 
При этом активные частицы — атомы хлора — рекомбинируют в ре
зультате тройных столкновений в неактивные молекулы хлора.

Если обозначить константы скоростей пяти элементарных стадий 
реакции соответственно через k v  кг, k 3, k t и k 6 и написать их ки
нетические уравнения, то на основе метода стационарных концентра
ций Боденштейна можно получить теоретическое уравнение для оп
ределения скорости образования фосгена:

Уравнение (V III, 199) совпадает с эмпирическим уравнением (VIII, 198) 
при условии, если константа скорости стадии (3) меньше, чем (4): 

£4. Если в результате одного элементарного акта регенери
руются две или больше активных частиц, то образуется реакция 
с разветвленными цепями. Примером такого процесса цепной реакции 
с разветвленными цепями может служить реакция окисления водо
рода кислородом, протекающая по схеме

В этой цепной реакции наряду с образующимися радикалами

( 1 ) возникает атом кислорода, имеющий две свободные валентности.

С12+ М  2С1 +  М 

С О +С1 2 СОС1 

СОС1 +  С12 -*СОС1 2  +  С1 

СО +  С1 -*• СОС1

(1 )

(2 )

(3)
(2 ')

СОС1 -+■ СО+С1 

С1+С1 +  М =С 12+ М
(4)
(5)

(V III, 199)
^1+^3 (Clj]

н + о 2 - * о н + о

о н + н 2- * н 2о + н

о + н 2- > о н + н

(!)
(2 )

(3)

ОН и Н, обеспечивающими развитие неразветвленной цепи, в стадии



Он взаимодействует с молекулой Н 2  в стадии (3) и вызывает появ
ление двух добавочных радикалов ОН и Н, начинающих новые цепи. 
Образовавшиеся активные частицы в результате разветвленной 
цепной реакции вызывают превращение большой массы исходных 
веществ в конечные продукты, что может привести к взрыву или 
воспламенению.

Д ля  регулирования скорости и торможения разветвленных цепных 
реакций в реакционную смесь добавляют вещества, называемые 
замедлителями и ингибиторами; обрывая цепи, они уменьшают 
скорость процесса. Таким образом ведет себя, например, тетраэти- 
ловый свинец, прибавляемый в небольших количествах к авиацион
ным и автомобильным бензинам. Переходя вместе с бензином в па
рообразное состояние в камере двигателя, тетраэтилсвинец обры
вает цепи при горении топлива. При хранении мономеров часто 
добавляют ингибиторы, чтобы предотвратить цепную реакцию само
произвольной полимеризации.

Рассмотрим элементарную вероятностную теорию цепных реакций.
Скорость цепной реакции со равна числу молекул продукта 

реакции, образующихся за 1  сек, и может быть выражена уравне
нием

где п0 — число активных частиц, зарождающихся в 1  сек, которое 
равно числу зарождающихся цепей в 1  сек; v — средняя длина цепи, 
равная числу ее звеньев. Обозначим через р вероятность обрыва 
цепи, которую можно определить

Подставляя (VIII, 201) в (VIII, 200), можно рассчитать скорость 
неразветвленной цепной реакции:

В присутствии посторонних примесей вероятность р складывается 
из двух слагаемых: вероятности pt обрыва цепей в отсутствии 
примеси и вероятности р2  обрыва цепей на частицах примесей. Так 
как величина р2  пропорциональна концентрации с примеси, то

Например, присутствие в реакционной смеси кислорода умень
шает во много раз скорость реакции образования хлористого водо
рода.

а» =  n 0 v, (V III, 200)

(V III, 201)

(V III, 202)

P =  Pi +  P2 =  Pi +  ftc. 
Подставляя (V III, 203) в (VIII, 202), получим

(V III, 203)

( 0  = ------— .
Р L-{-Kc

Если TCc ^ P l  т о  уравнение (VIII, 204) примет вид

(VIII, 204)

(VIII, 205)



Д ля цепных реакций с разветвленными цепями, кроме вероят
ности обрыва цепей, необходимо также учитывать вероятность раз
ветвления цепей. Обозначим б вероятность разветвления цепи на 
данном звене. Тогда вероятность обрыва цепей уменьшится и станет 
равной р — 6 . При этом уравнение (V III, 202) преобразуется:

ш = (V111, 206)
Р — 6

Если обрывы преобладают над разветвлениями, то р >  б и 
реакция идет стационарно, как и в случае неразветвленных цепей. 
Если вероятность разветвления б приближается к вероятности обрыва 
Р, то цепи быстро разветвляются и скорость реакции возрастает. 
Когда б становится равной р, скорость реакции в соответствии с 
уравнением (VIII, 206) должна быть бесконечно большой. При этом 
скорость реакции быстро растет и наблюдается переход от медленной 
стационарной реакции к самоускоряющемуся процессу, заканчи
вающемуся воспламенением или взрывом.

§ 117. Горение и взрыв

Горением называются химические реакции окисления, сопровож
дающиеся свечением и значительным выделением тепла; к ним отно

сятся, например, реакции соединения 
углерода с кислородом, водорода с кисло
родом или хлором и др.

Взрывом называется процесс очень 
быстрого выделения энергии, связанного с 
внезапным изменением состояния вещест
ва, в результате чего в среде образуется 
ударная или взрывная волна. При ядер- 
ном взрыве совершается мгновенный пе
реход внутриядерной энергии атомных 
ядер в кинетическую энергию их оскол
ков.

Различают цепной и тепловой взры
вы. Цепной взрыв, или воспламенение, 
наблюдается при протекании цепных реак
ций с разветвленными цепями. Эти реак

ции характеризуются верхним и нижним пределами воспламене
ния, которые зависят от температуры. Так, например, для водо- 
родно-кислородных смесей при 25° С и общем давлении 760 мм рт. ст. 
нижний предел воспламенения составляет 5,7 об. % кислорода, верх
ний предел — 95 об. % кислорода* Существуют аналогичные преде
лы для хлоро-водородных и других горючих смесей.

Зависимость нижнего и верхнего пределов воспламенения от 
температуры представлена на рис. 93. Кривая САВ  является границей

* Эти пределы в зависимости от формы сосуда и содержания примесей в газо
вой смеси могут меняться.

Рис. 93. Полуостров вос
пламенения. Зависимость 
границ воспламенения и 
взрываемостл от темпера

туры и давления



самовоспламенения горючей смеси. Ветвь А В  отвечает нижнему, а 
ветвь АС  — верхнему пределу давления. В заштрихованной области 
реакция достигает стадии самовоспламенения или взрыва (полуостров 
воспламенения); вне этой области реакция течет медленно и стацио
нарно. Ниже температуры Тд самовоспламенение не наступает ни 
при каких давлениях. Температуре Т'  соответствует нижний предел 
давления Рх и верхний Р 2, ниже и выше которых самовоспламенение 
также невозможно. Полуостров самовоспламенения характерен для 
реакций с разветвленными цепями. Если цепная реакция в горючей 
смеси протекает ниже нижнего предела давления, то цепи не раз
виваются из-за их обрыва на стенках сосуда. Поэтому нижний предел 
воспламенения зависит от состава смеси, диаметра сосуда и мате
риала его стенок; от температуры он зависит незначительно. С ростом 
давления обрыв цепей затрудняется, они сильно разветвляются, 
реакция идет самоускоряясь и заканчивается самовоспламенением 
и взрывом. При достижении верхнего предела воспламенения раз
ветвление цепей снова затрудняется из-за их обрыва в объеме 
в результате тройных столкновений с частицами загрязнений, 
концентрация которых растет с давлением. Верхний предел вос
пламенения зависит от температуры, природы и количества при
месей и мало зависит от формы сосуда, его диаметра и состояния 
стенок.

Возникновение цепного воспламенения или взрыва объясняется 
лавинообразным нарастанием числа активных частиц (свободных 
радикалов) при постоянной температуре в результате протекания 
разветвленной цепной реакции.

Тепловое воспламенение возникает при экзотермической реакции 
и нарушении теплового равновесия, когда выделение тепла при 
химической реакции становится больше теплоотдачи. При медленном 
протекании реакции окисления теплота успевает отводиться в окру
жающее пространство и температура в зоне реакции окисления 
лишь немного выше температуры окружающей среды.

При быстром протекании экзотермических реакций тепло не 
успевает отводиться в окружающую среду и температура в зоне 
реакции начинает повышаться. По мере нагревания реагирующих 
веществ скорость реакции быстро увеличивается, а вместе с этим 
увеличивается и скорость тепловыделения. Одновременно растет 
и скорость теплоотдачи, но медленнее, чем скорость тепловыделения. 
Скорость реакции и, следовательно, скорость тепловыделения воз
растают с повышением температуры по экспоненциальному закону 
(уравнение Аррениуса). Скорость теплоотдачи растет с температурой 
линейно, так как тепловой поток прямо пропорционален градиенту 
температуры. Начиная с некоторой температуры, теплоотдача отстает 
от теплообразования и реагирующая система саморазогревается, 
причем этот процесс идет ускоренно. В результате при повышении 
температуры реакция может закончиться воспламенением и взрывом. 
Температура, после достижения которой нарушается тепловое равно
весие, называется температурой самовоспламенения; она служит 
характеристикой жидкого и газообразного топлива.



7’а =  ̂ ( 1 - ] / 1 -  ~ Т 0\  (V III, 207)

где Е  — энергия активации реакции; Т 0 — температура окружающей 
среды. Максимальное значение температуры воспламенения Т в, швя 
соответствует условию, когда T 0=E/AR: л

Т в. тя* = ^ - .  (V III, 208)
2.Н.

Если температура окружающей среды Т 0 >  E/4R ,  то стационар
ное течение реакций горения невозможно, теплота не будет успевать 
отводиться в окружающее пространство и произойдут воспламенение 
и взрыв.

Быстрое повышение температуры при воспламенении и взрыве 
увеличивает давление газов. Если давление не успевает передаться 
окружающей среде, то возникает сильное адиабатное сжатие, в 
результате чего соседние зоны нагреваются до температуры вос
пламенения и загораются.

§ 118. Фотохимические реакции

Фотохимия изучает химические процессы, идущие при воздействии 
на вещество света или же сопровождающиеся свечением. Фотохими
ческие реакции называются фотолизом; они могут совершаться в 
твердых, жидких и газообразных телах. Фотохимические реакции 
возникают под влиянием видимого света, инфракрасных и ультра-

о
фиолетовых лучей с длинами волн от 1000 до 10000 А. Энергия 
этих квантов равна от 1 2 0  до 1 2 0 0  кдж/моль или от 1 , 2  до 1 2  эв. 
Поглощение энергии электромагнитных колебаний усиливает враща
тельное движение молекул или колебания атомов и атомных групп, 
составляющих молекулу, и может приводить к возбуждению элек
тронов наружных оболочек атомов и появлению активных частиц. 
Под действием света протекают многие химические процессы. Х ло
рирование органических веществ хорошо идет под действием ультра
фиолетового света. Фотографический процесс основан на фотохими
ческой реакции разложения бромистого серебра под действием 
видимого света. Исключительно важное значение имеет фотосинтез 
углеводов в природе, протекающий в зеленых листьях растений.

Эйнштейн и Штарк на основе представления о квантовой природе 
света и строения молекул установили закон фотохимической экви
валентности, согласно которому каждая молекула, реагирующая под 
действием света, поглощает один квант радиации, вызывающей реак
цию. Из этого закона следует, что в фоточувствительной системе, 
находящейся под воздействием излучения с частотой v, на каждый 
поглощенный квант излучения hv приходится одна активированная 
молекула. По закону Эйнштейна и Ш тарка количество энергии £ м,



поглощаемой одной грамм-молекулой вещества, определяется по 
уравнению

/V л he
E M = N Ahv = - ^ — , (V III, 209)

Л

где N  а — число Авогадро; h — постоянная Планка; v — частота; 
с — скорость света; к  — длина волны.

Если подставить в уравнение (VIII, 209) численные значения 
постоянных Л д ,  А и с ,  т о

с  1 ,196-10е кдж  1,24-10*Е и = ---------------------------------------эв.
к  моль %

Большими энергией и химической активностью обладают коле
бания с меньшей длиной волны. В видимом свете наиболее актив-

О

ными являются фиолетовые лучи с к =  4000 А; для них Е = 2 9 7  кдж/моль.
О

Наименее активна красная часть спектра, где ?i=7500A ; для нее 
£  =  159 кдж/моль.

Число молей вещества, которое в единицу времени в единице 
объема активируется под действием радиации и может участвовать 
в первичной фотохимической реакции, в соответствии с (V III, 209) 
можно рассчитать по уравнению

m =  тг~т~’ (V III, 2 1 0 )
Ем WAhx

где Е  — световая энергия, которая поглощается единицей объема 
системы в единицу времени.

При опытной проверке закона фотохимической эквивалентности 
Эйнштейна — Ш тарка часто обнаруживается расхождение между 
числом частиц, которое активируется под действием радиации (числом 
поглощенных квантов), и числом прореагировавших молекул.

Сложность общего течения фотохимических реакций зависит от 
последующих вторичных реакций, идущих без воздействия света, 
в связи с чем для характеристики фотохимических процессов введено 
понятие квантового выхода у, который равен отношению числа 
действительно прореагировавших молекул к числу поглощенных 
квантов.

Таким образом, скорость фотохимической реакции определяется 
по уравнению

Ъ - У * 1 - t V £ ' (У1И* 211)dt N

Поглощенную энергию Е  можно выразить через другие величины. 
По закону Ламберта — Бера интенсивность /  светового потока после 
прохождения через слой вещества толщиной I равна



где / 0  — начальная интенсивность светового потока радиации; 
с — концентрация вещества, поглощающего свет; е — молекулярный ко
эффициент поглощения. Отсюда поглощенная энергия £  равна

£ - / „ - / - / „ ( \ - е - Ес!). (V III, 213)
Подставляя уравнение (VIII, 213) в (V III, 212), получим наиболее 

общее выражение для скорости фотохимической реакции:

fi, =  7 7 V / o (1 - e~ £C/)- <v m - 214>NAhv

Квантовый выход у  может меняться от 10~ 3  до 106. При Y <  1 
световая энергия, поглощаемая молекулами, частично расходуется 
ими на какие-нибудь побочные процессы, например на соударения 
с молекулами другого вещества, или она поглощается молекулами 
других веществ, не участвующих в реакции. Квантовый выход может 
снижаться также вследствие самопроизвольного протекания обрат
ного процесса. Отклонения в сторону у  >  1 наблюдаются, если 
реакция является цепной. При этом поглощение молекулой одного 
кванта приводит к появлению активной частицы, вызывающей раз
витие цепи, и квантовый выход повышается до очень больших 
значений.

Среди многочисленных фотохимических реакций особое значение 
имеет реакция ассимиляции углерода растениями, без которой не 
могла бы существовать жизнь на земле. Эта реакция может быть 
записана в виде

1 2С 0 2  +11 Н .0  =  C 1 2 H,,On  + 1 2 0 а +  5645,5 кдж

Квантовый выход этой реакции близок к 0,1 на одну молекулу 
СО., или 0 2. Механизм реакции ассимиляции углерода растениями 
до сих пор полностью не выяснен. Сильно эндотермический процесс 
усвоения двуокиси углерода растениями с образованием углеводов 
осуществляется за счет энергии солнечных лучей.

Фотография, открытая Ньепсом (1826) и впервые практически 
осуществленная Дагерром (1839), представляет собой наиболее важное 
практическое применение фотохимических процессов. В основе фото
графического процесса лежит способность галоидных солей серебра 
разлагаться под действием света с выделением металлического 
серебра. Светочувствительный слой фотопленки толщиной от 0,3 до
5 мк  представляет собой в основном эмульсию бромида серебра в 
желатине.

Фотографируемое изображение проектируется на светочувстви
тельный слой, в освещенных местах которого идет фотохимическая 
реакция

AgBr +  Av =  A g+ Вг

Образующиеся атомы брома связываются желатиной, а атомы 
серебра дают скрытое изображение, так как количество выделивше
гося серебра еще так мало, что внешний вид эмульсии не изменяется. 
Те участки, которые подвергались более сильному освещению, содер



жат больше выделившегося серебра. Мельчайшие частицы серебра 
являются зародышами новой фазы, облегчающими дальнейшее раз
ложение бромида серебра под действием восстановителей при про
явлении, при котором получается видимое (негативное) изображение 
предмета. Оставшийся неразложенным бромид серебра удаляется 
раствором гипосульфита натрия.

Галоидные соли серебра нечувствительны к длинноволновым 
участкам спектра, начиная с зеленого, и этот свет ими не погло
щается. Добавление соответствующих органических красителей — 
сенсибилизаторов, адсорбирующихся на зернах галогенида серебра, 
делает светочувствительный слой восприимчивым к тем или другим 
длинноволновым участкам спектра.

Сенсибилизаторами называются вещества, которые сами не участ
вуют непосредственно в фотохимической реакции, но поглощают 
кванты света и передают их реагентам. Примером сенсибилизирован
ной реакции может служить фотохимическое разложение молеку
лярного водорода в присутствии паров ртути. Ртутная линия
с длиной волны 2527 А в спектре ртутной лампы имеет квант доста
точной величины для расщепления молекул водорода. Д ля  моля 
этих квантов энергия £  =  471,5 кдж, тогда как энергия связи мо
лекул водорода равна 436 кдж/моль. Тем не менее молекулы водо
рода не разлагаются при освещении газа ртутной лампой, так как 
они не поглощают кванты света с такой длиной волны. Если при
бавить к водороду пари ртути, то последние поглощают кванты
с длиной волны 2527 А и затем передают энергию возбуждения 
молекулам водорода, которые распадаются на атомы. Значительное 
число атомов ртути из возбужденного состояния переходят обратно 
в нормальное состояние, отдавая квант света в виде резонансного 
свечения до того, как они успеют передать энергию возбуждения 
молекулам водорода. Квантовый выход рассмотренной сенсибили
зированной реакции меньше единицы.

К фотохимическим процессам относится также люминесценция, 
которая подразделяется на флуоресценцию (фотолюминесценцию), 
фосфоресценцию и хемилюминесценцию.

§ 119. Радиационно-химические реакции

Радиационная химия изучает химические реакции, протекающие 
в веществе при воздействии на него излучений высоких энергий, 
т. е. при прохождении через него пучков ионизирующих частиц. 
Радиационно-химические реакции называют радиолизом. К ионизиру
ющим излучениям относятся рентгеновские и у-лучи, а также пучки 
электронов, протонов, нейтронов, а-частиц и др.

Радиолиз существенно отличается от фотолиза. Поглощение из
лучений, обладающих значительно большей энергией, чем видимые, 
инфракрасные или ультрафиолетовые лучи, вызывает возбуждение 
или отрыв электронов от внутренних оболочек атомов. Первичный 
акт взаимодействия излучений высоких энергий с веществом



вызывает ионизацию вещества, что разрушает связи между атомами 
в молекулах и образует химически активные частицы: свободные 
радикалы, валентно-ненасыщенные атомы, ионы и возбужденные 
молекулы. Все это может привести к образованию большого числа 
различных химических соединений, отличающихся по своему стро
ению, устойчивости и свойствам.

Излучения высоких энергий обладают сильным химическим дей
ствием, однако различие и специфика их действия большею частью 
обусловлены вторичными процессами, так как первичными являются 
процессы отделения или возбуждения внутренних электронов. На
пример, при воздействии на вещество а-частиц последние захва
тывают электроны, в результате чего образуются электронейтраль- 
ные атомы гелия и однозарядные ионы. При взаимодействии

о
вещества с у-лучами, имеющими длины волн от 1,5 до 0,01 А и 
соответствующие им энергии от 0 , 8  - 1 0 4  до 1 ,2 - 1 0 ® эв, происходит 
сильная ионизация вещества. Рентгеновские лучи действуют ана
логично у-лучам. Нейтроны, проходя через вещество, взаимодейст
вуют с ядрами и сливаются с ними с образованием изотопов, кото
рые в свою очередь в результате распада могут дать новые 
элементы.

Количество энергии, поглощенное при облучении 1 г  вещества, 
называется поглощенной дозой излучения, измеряемой в радах;
1  рад равен 1 0 0  зрг поглощенной энергии независимо от вида иони
зирующего излучения. Дозы рентгеновского и у-излучений измеряют 
в рентгенах; 1 р  энергии эквивалентен 0,87 рад. Радиационно-хими
ческие процессы являются весьма сложными и механизм их во мно
гих случаях неизвестен.

Рассмотрим процессы радиолиза воды и водных растворов. При 
действии излучений высоких энергий на воду происходит суммар
ная реакция

2Н20  =  Н ,0 2  +  Н 2; Н 2 0 2  =  Н20  +  7 А

Первичное химическое действие излучения на воду приводит к об
разованию свободного радикала гидроокисла и атома водорода 
по схеме

Н 2 0 = 0 Н + Н

Если вода облучается а-частицами или протонами и электронами 
малой энергии, то большое число радикалов возникает вдоль пути 
частиц. Реагируя друг с другом, радикалы могут образовать водо
род, перекись водорода и воду:

Н + Н  =  Н 2; ОН +  ОН =  Н 2 0 2; Н +  0 Н  =  Н20

Если в воде содержится растворенный из воздуха кислород, то это 
приводит к образованию радикалов Н 0 2  по реакции



Эти радикалы вступают в реакцию с перекисью водорода и гидро
ксилом:

Н б 2+ Н А  =  Н 20  +  0 2+ ОН; НОа+ О Н = Н20 + 0 2

Многие окислительно-восстановительные реакции, протекающие 
в водных растворах под действием излучений высоких энергий,
можно объяснить образованием радикалов Н, ОН и Н 0 2. В присут
ствии, например, брома происходят следующие реакции:

В г- +  6н =  Вг +  ОН“ ; Вг +  Н =  В г- +  Н+

При облучении раствора F e(H S 0 4)2 в отсутствии кислорода воз
духа протекает реакция

Fe2+ +  ОН =  Ғе3+ 4- ОН-

В присутствии растворенного кислорода эта реакция протекает 
с образованием радикалов Н 0 2 по схеме

Ғе2+ + О Н  +  » / А  -  Н 0 Г  +  Ғе3+
Образование свободных радикалов и атомов с ненасыщенной ва

лентностью, происходящее при облучении, было использовано для 
процессов полимеризации стирола, акрилонитрила и других веществ, 
для получения дифенила из бензола и т. п.

Под действием у-лучей в полиэтилене и в других полимерах уве
личивается число поперечных связей, что повышает прочность и 
стойкость полимера.

Г. КИНЕТИКА ГЕТЕРОГЕННЫХ ПРОЦЕССОВ

§ 120. Гетерогенные процессы при нестационарной диффузии

Гетерогенные процессы — это процессы, протекающие на границе 
двух фаз. Примерами гетерогенных процессов могут служить про
цессы растворения, кристаллизации, испарения, конденсации, хими
ческая реакция на границе двух фаз, электрохимические процессы на 
границе электрод — раствор электролита и гетерогенный катализ. 
Гетерогенные процессы могут протекать на границе между разны
ми фазами: твердая — твердая, твердая — жидкая, твердая — газо
образная, ж идкая — жидкая, ж и д к ая— газообразная. Пусть твердое 
вещество А(т) реагирует на поверхности с веществом в растворе 
В(р) с образованием продукта реакции АВ(р) в растворе:

А (т) +  В (р) АВ (р)
К такого типа реакциям относится реакция между твердой окисью 
магния и раствором соляной кислоты:

MgO (т)+2НС1 (р) MgCl2 (р) +  Н 20  
Эта реакция протекает на границе фаз MgO (т) — раствор.



Гетерогенный процесс состоит из нескольких стадий: доставки ве
щества из раствора к поверхности твердого тела, собственно химиче
ской реакции на поверхности твердого тела и отвода продуктов реак
ции от поверхности в глубь раствора. Могут быть и другие стадии. 
Так, например, дополнительное химическое превращение исходного 
вещества в растворе: ассоциация или диссоциация молекул, изменение 
состава компонента и т. п.; или дополнительные химические пре
вращения продукта реакции у поверхности твердого тела: реком
бинация, димеризация, протонизация и т. п. Каждая из этих ста
дий может быть лимитирующей, т. е. иметь самую малую константу 
скорости и оказывать наибольшее сопротивление процессу.

Доставка вещества к границе между фазами может осуществляться 
за счет конвекции и диффузии. Конвекцией называется перемещение 
всей среды в целом. Конвекция раствора на границе с твердой по
верхностью может происходить из-за разной плотности раствора 
в объеме раствора и вблизи поверхности твердого тела, что вызы
вается неодинаковой концентрацией или температурой раствора. 
Конвекцию можно создавать также перемещением твердого тела 
в растворе или раствора вблизи поверхности твердого тела.

Диффузией называется перемещение молекул вещества в непод
вижной среде под влиянием градиента концентрации. Скоростью 
диффузии называется количество вещества, проходящее через дан
ное поперечное сечение в единицу времени. Количественные законо
мерности диффузии описываются двумя уравнениями Фика. Согласно 
первому уравнению Фика скорость диффузии dm/di  пропорцио
нальна площади S  поперечного сечения и градиенту концентрации 
dcidx:

—  = D S — , (VIII, 215)
dt dx

где D — коэффициент пропорциональности, называемый коэффици
ентом диффузии. Если принять 5 = 1  см2 и dc/dx=  1 моль/см4, то 
D = dm/dt. Таким образом, коэффициент диффузии равен скорости 
диффузии через сечение, равное единице, при градиенте концентра
ции равном единице. Размерность D см2/сек.

При выводе уравнения (VIII, 215) предполагается, что вещество 
диффундирует в направлении, противоположном оси х, поэтому про
изводная dc/dx— положительна.

С увеличением температуры коэффициент диффузии вещества в 
растворе растет, так как коэффициент вязкости растворителя умень
шается. Зависимость коэффициента диффузии от температуры можно 
получить следующим образом. Коэффициент вязкости экспоненци
ально зависит от температуры:

£л
ц = г\°е*т , (VIII, 216)

где Е ц — энергия активации вязкого течения жидкости; т)° — коэф
фициент, который приближенно можно считать не зависящим от 
температуры. Д ля  зависимости между коэффициентом диффузии



и фактором трения q Эйнштейн получил следующее приближенное 
соотношение:

D - — , (V III, 217)
е

где q — фактор трения — это коэффициент пропорциональности меж
ду силой, действующей на движущееся тело, и его скоростью. Д ля  
шара радиусом г, движущегося в непрерывной среде, Стокс полу
чил выражение

д=6ягг). (V III, 218)

Из (VIII, 217) и (VIII, 218) получаем

D ------ . (V III, 219)
6лгцЫА 4

Уравнение (VIII, 219) называется уравнением Стокса — Эйн
штейна.

Несмотря на то, что движение молекулы в растворе довольно 
сильно отличается от движения шара в непрерывной среде, урав
нение (VIII, 219) достаточно хорошо передает зависимость коэффи
циента диффузии от разных факторов, в частности от температуры. 
Учитывая (V III, 216), получим из уравнения (V III, 219) (считая при
ближенно Е о ^ Е ц ) :

D = D°e- £D/RTt (VIII, 220)

lg D = lg D 0 - ^  - L  (V III ,221)

D ° -------. (VIII, 222)
6nrr\°NA

Опыт подтверждает линейную зависимость lg D — 1/Т.  При из
менении температуры на 1° коэффициент диффузии многих веществ 
меняется на 3—4%.

Второе уравнение Фика можно вывести, если рассмотреть два 
поперечных сечения 1 см2 на расстоянии dx  друг от друга. Если 
скорость диффузии через первое сечение равна D dc/dx, то через 
второе сечение на расстоянии dx  (по направлению диффузии ве
щества) она равна

j y d ( c — dc)  

d x

Расстояние dx  частица пройдет (продиффундирует) за время dt.
Отсюда изменение концентрации вещества в элементе объемом



1 x  dx см3 в единицу времени равно (для линейной диффузии в на
правлении, противоположном х):

Выражение (V III, 223а) называется вторым уравнением Фика. 
Если диффузия происходит в пространстве, то второе уравнение 

Фика примет вид

где у 2 — оператор Лапласа.

Задавая начальные и граничные условия, можно путем интегри
рования второго уравнения Фика (V III, 224) получить выражение для 
скорости гетерогенного процесса, лимитируемого процессом диф
фузии.

Различают диффузию линейную и пространственную; полубеско- 
нечную и ограниченную; стационарную и нестационарную. Линей
ная диффузия происходит в одном направлении, пространственная — 
в разных направлениях. Диффузия называется полубесконечной, 
если фронт диффузии в процессе гетерогенной реакции не успевает 
достигнуть границы системы; диффузия будет ограниченной, если 
фронт диффузии достигает границы системы. Под фронтом диффузии 
понимается граница внутри раствора, где еще не заметны изменения 
в концентрации, вызванные процессом диффузии. При стационарной 
диффузии концентрация вещества в любой данной точке простран
ства не меняется со временем; при нестационарной меняется.

Д ля  нестационарной линейной полубесконечной диффузии, когда 
вещество диффундирует, например, вдоль длинной цилиндрической 
трубки, а реагирующей твердой поверхностью является дно этого 
цилиндра, начальные и конечные условия будут следующие. В на
чальный момент времени, когда реакция на поверхности еще не 
началась, концентрация вещества вблизи поверхности с? равна его 
концентрации с0 в объеме раствора: t =  0 и 0s =  с0 (начальное усло
вие). Если реакция на поверхности протекает очень быстро, то 
в любой момент времени после начала процесса концентрация у по
верхности равна практически нулю: ( > 0  и 0s = 0  (первое гранич
ное условие). Кроме того, при полубесконечной диффузии концент
рация в глубине раствора должна оставаться постоянной: О О ;  
х =  со и с(х, () = с0 (второе граничное условие). Решение второго

d (с —  dc) 
dx (V III, 223)

d x

или

(V III, 223а)

(V III, 224а)

(V III, 224)



уравнения Фика (VIII, 223 а) при этих начальном и граничных усло
виях имеет вид

с(х, t) =  c —^— erfz:

г

erfz = § e~ZIdz;
о

2 V D t

где с(х,  0  — концентрация вещества в данной точке на расстоя
нии х  от поверхности твердого тела и в момент времени t ; erfz — 
интеграл ошибок в уравнении (VIII, 226), который часто встречается 
при решении различных диффузионных задач; г — переменная инте
грирования, которая в рассматриваемом случае меняется от 0 до оо. 
Интеграл ошибок erfz решается только приближенными методами 
интегрирования и его значения приводятся в специальных таблицах 
для разных значений верхнего предела интегрирования г. При

к _

2\ПЎГ

(т. е. при дс =  оо или f= 0 )  erfz = - » и,  следовательно, с(х, t) = c0

в соответствии со вторым граничным и начальным условиями
На рис. 94 представлено 

изменение относительной кон
центрации вещества с(х, t)jc0 
с расстоянием х  от поверхности 
твердого тела в разные про
межутки времени t1 — 14. Про
цесс диффузии является неста
ционарным; при данном значе
нии х  концентрация с(х, t) 
уменьшается со временем. При 
этом фронт диффузии с течением 
времени удаляется от реагирую
щей поверхности; толщина диф
фузионного слоя со временем 
увеличивается.

Диффузия считается полубесконечной, пока фронт диффузии за 
время гетерогенного процесса не дойдет до конца трубки с рас
твором.

Скорость гетерогенного процесса в соответствии с первым урав
нением Фика (V III, 215) описывается уравнением

р =  — ------ D S { - C(X- -М  , (VIII, 228)
dt \  дх )х*=о

Рис. 94 . Изменение концентрации ве
щества с расстоянием от поверхности 
твердого тела  при нестационарном про

цессе (t,  <  t2 <  t s <  U)

(VIII, 225)

(VIII, 226) 

(VIII, 227)



(начало координат х  = 0 помещаем на поверхности твердого тела и 
ось х  направляем внутрь раствора). Находим производную от выра
жения (VIII, 225):

дс(х, t) _  „ —2------derfz _  ̂  —2 _  g ( 2 V Dt )  ----- 229)

д х  V  я  d x  1 /я  2 V D t

При х = 0  получим
.------ (V III, 230)

\  dt /х = 0  У  nDt

Подставляя (V III, 230) в (V III, 228), получим уравнение для ско
рости нестационарного гетерогенного процесса, лимитируемого линей
ной полубесконечной диффузией:

o = ^ l  =  Sc0l / (VIII ,  231)
dt V п у  t

По истечении достаточно большого времени скорость диффузии 
падает практически до нуля. На графике в координатах v ------ ^

V t
опытные точки согласно уравнению (VIII, 231) должны располо
житься на прямой, выходящей из начала координат.

Рассмотрим нестационарную сферическую полубесконечную диф
фузию, когда реагирующей твердой поверхностью является сфера и 
скорость процесса определяется диффузией вещества из раствора 
к этой поверхности. Гетерогенный процесс считаем быстрым и кон
центрацию вещества у поверхности принимаем равной нулю. При 
этом начальное и два граничных условия имеют вид:

при t = 0 cs = c0, 
при £ > 0  cs = 0 и с(сю, t) =  с0.

При этих начальных и граничных условиях нужно решить вто
рое уравнение Фика (V III, 223 а). Скорость данного гетерогенного 
процесса может быть представлена уравнением

v = D S ^ - - { , (V III, 232)

где г — радиус сферы.
Опуская математические операции, приводим окончательное вы

ражение: __

v = S D c ( — —  + o =  5 c l /  (V III, 232а)
V V  nDt r )  V  л У  t r

Из уравнения (V III, 232а) видно, что для нестационарной полу
бесконечной сферической диффузии по истечении длительного вре
мени (t -*■ оо) скорость гетерогенного процесса на сферической 
поверхности падает до некоторого постоянного значения:

SDc
Vt-* со —



Зависимость v от 1 l Y t  линейная. При l/V ^t = 0  эта прямая 
отсекает на оси ординат отрезок, равный SDc/r.

Зная зависимость скорости диффузии v от времени t, можно 
определять коэффициенты диффузии реагирующих веществ в рас
творе или (активную) поверхность 5  реагирующего твердого тела 
(если известен коэффициент диффузии D).

§ 121. Гетерогенные процессы при стационарной 
конвективной диффузии

Гетерогенные процессы при стационарной конвективной диффу
зии осуществляются в перемешиваемых растворах.

Согласно законам гидродинамики поток жидкости вблизи поверх
ности твердого тела тормозится, причем слой жидкости молекуляр-

Рис. 95. Изменение скорости потока ж идкости (а , в) 
и концентрации реагента в растворе (б, г) с расстоя

нием от поверхности твердого тела

ных размеров, непосредственно прилегающий к  поверхности, прочно 
удерживается на ней и не перемещается относительно нее (рис. 95 в). 
Если раствор перемещается относительно реагирующей поверхности 
твердого тела, то реагент доставляется из раствора к ней за счет 
конвекции и диффузии (конвективной диффузии).



Математические выражения для скорости гетерогенных процессов 
при стационарной конвективной диффузии получаются обычно очень 
сложными. Поэтому рассмотрим вначале приближенную теорию ста
ционарной конвективной диффузии (Нернст). Предположим, что вбли
зи поверхности твердого тела даже при наличии конвекции в растворе 
имеется неподвижный слой толщиной в несколько тысяч молекуляр
ных размеров, так называемый эффективный диффузионный слой тол
щиной б, через который доставка вещества к поверхности твердого 
тела осуществляется только за счет диффузии. Внутри слоя б кон
векция отсутствует (рис. 95, а). Концентрация вещества в эффектив
ном диффузионном слое на границе с раствором равна концентра
ции с0 в объеме раствора. А внутри диффузионного слоя концентра
ция вещества падает вблизи поверхности твердого тела до некоторой 
величины с5. Эффективная толщина диффузионного слоя не имеет 
физического смысла и представляет собой эмпирическую постоянную. 
Представление об эффективной толщине диффузионного слоя позво
ляет считать, что вещество доставляется к реагирующей поверхно
сти только за счет диффузии.

Установим зависимость концентрации реагирующего вещества 
внутри эффективного диффузионного слоя от расстояния до твердой 
поверхности. Условие стационарности при линейной диффузии запи
шется как

dc/dt =  0.
Отсюда из второго закона Фика (V III, 215) получаем

D — = 0
d x2

И

=  const. (V III, 233)
dx  о

Концентрация меняется линейно с расстоянием от поверхности 
твердого тела (рис. 95 ,6 ). Подставляя уравнение (V III, 233) 
в (V III, 215), получим для скорости стационарного гетерогенного 
процесса, лимитируемого процессом диффузии, на 1 см2 поверхности:

0 =  ~ ( ^ г )  = * k - c s); (V III, 234)S \  dt }х = 0

6 = 4 ’ (у ш > 235>О

где k  — константа скорости гетерогенного процесса; s — поверхность 
твердого тела, на которой протекает гетерогенная реакция; D  — коэф
фициент диффузии.

Если реакция на поверхности протекает очень быстро, то можно 
принять с5 =  0. При этом вместо уравнения (VIII, 234) получаем



Скорость стационарного гетерогенного процесса, лимитируемого 
процессом линейной диффузии, подчиняется уравнению реакций 
первого порядка. Подставляя в (V III, 236)

1 /  d m  \  тv = —  ----- и с0 =  —
S  \  d t  / х =  о v

получим после интегрирования

lg — *= — &'/; (V III, 237)т0

(V III. 237а)

где т „  и m t — количество вещества в растворе соответственно в на
чальный момент времени (t = 0) и через время t протекания стацио
нарного гетерогенного процесса; V — объем раствора. По уравне
нию (VIII, 237) можно вычислить количество вещества, прореагиро
вавшего на границе фаз за время t :

т 0—  m, =  m0 (l — ек' ‘).
Значения толщины эффективного диффузионного слоя б, вычис
ленные по уравнениям (V III, 237) или (V III, 236), колеблются 
в интервале от 0,01 до 0,001 см.

При растворении твердого тела в перемешиваемом растворе 
у поверхности твердого тела поддерживается концентрация сн насы
щенного раствора, а внутри раствора концентрация равна с0< с н. 
При этом для скорости растворения твердого тела вместо уравне
ний (VIII, 234) и (V III, 236) получаем (Щукарев)

о -А (с„  — Со). (VIII, 2376)
При с0= 0 р =  £с„.

Уравнению (VIII, 2376) подчиняется стационарный процесс рас
творения газа в перемешиваемой жидкости, если доставка газа 
к поверхности жидкости не лимитирует процесс.

В действительности в перемешиваемой жидкости неподвижный 
слой отсутствует и осуществляется процесс конвективной диффузии 
(рис. 95 в, г). Поэтому для расчета количества вещества, доставляе
мого к реагирующей поверхности, нужно учитывать не только диф
фузию, но и конвекцию. При этом различают ламинарное и турбу
лентное движение потока жидкости. При турбулентном движении 
потока жидкости в нем появляются завихрения. Закономерности 
конвективной диффузии при ламинарном и турбулентном режиме 
движения потока жидкости различны.

Математические соотношения конвективной диффузии, как пра
вило, достаточно сложные. Только в нескольких случаях удается 
получить более простые выражения. Так, например, для скорости 
гетерогенного процесса на поверхности вращающегося диска при 
конвективной диффузии и ламинарном движении потока раствора 
получено выражение:



где q — плотность раствора, г/см?; г) — вязкость раствора, пуаз; 
п — число оборотов диска в 1 сек; s — поверхность, см2; D  — коэф
фициент диффузии, смг/сек; с0 — концентрация вещества, моль/см3;
3,90 — теоретический коэффициент.

Вращающийся диск представляет собой круглую пластинку, 
которая вращается вокруг оси, проходящей через центр круга и 
перпендикулярно к плоскости пластинки; одна сторона (верхняя) 
пластинки обычно изолируется от соприкосновения с раствором. 
Особенностью вращающегося диска является равнодоступность его 
поверхности для диффузии вещества из раствора. Это означает, что 
количество вещества, доставляемое диффузией к любой точке на 
поверхности вращающегося диска в течение данного времени, оди
наково.

По уравнению (V III, 238) можно вычислить скорость гетероген
ного процесса на вращающемся диске без использования каких-либо 
эмпирических констант, в отличие от уравнения (VIII, 236).

В теории конвективной диффузии разъясняется смысл эффектив
ной толщины диффузионного слоя. Из сравнения уравнений (V III, 238) 
и (VIII, 236) получаем выражение для толщины эффективного слоя б 
на вращающемся диске:

Эффективная толщина диффузионного слоя согласно теории кон
вективной диффузии представляет собой комбинацию физико-хими- 
ческих величин: D, п, т), q. Согласие теории стационарной диффу
зии Нернста с опытом объясняется тем, что скорость гетерогенного 
процесса, так же как и в теории конвективной диффузии, пропор
циональна концентрации вещества в растворе. В настоящее время 
теоретические выражения для скорости стационарных гетерогенных 
процессов, лимитируемых конвективной диффузией, получены также, 
например, для струи, набегающей на край тонкой пластинки; для 
потока жидкости внутри цилиндрической трубы и т. п.

При повышении температуры лимитирующая стадия и соответст
венно механизм гетерогенного процесса могут измениться. Это свя
зано с разным характером зависимости константы скорости k x хими
ческой реакции и константы скорости k D диффузионного процесса 
от температуры и с разной величиной их температурных коэффи
циентов. Константа скорости химической реакции в соответствии 
с уравнением (V III, 116) имеет вид

(V III, 239)

(V III, 240)
или

где Ех — энергия активации гетерогенной реакции.



Температурный коэффициент химической реакции можно выра
зить так:

(*л-)г+ю
Ъ  = '

(кх)т
- =  2ч-4. (V III, 242)

Зависимость от температуры константы скорости диффузионного 
процесса определяется выражением

v£r

или

о
k D — кре

lg lg &Л —

D
R T

vEd 1 
2,37? ’ Т

(V III, 243) 

(VIII, 244)

где v — показатель степени, с которым коэффициент диффузии вхо
дит в выражение для скорости процесса диффузии; Е в  — энергия 
активации процесса диффузии.

Температурный коэффициент скорости диффузионного процесса 
может быть выражен

(V III, 245)
(кв)т

Пусть при низкой температуре лимитирующая стадия гетероген
ного процесса — химическая реакция (кинетическая область гетеро
генного процесса). При повышении 
температуры константа скорости 
химического процесса быстро уве
личивается (в 2—4 раза на 10°)
и, начиная с некоторой темпера
туры, когда константа скорости kx 
химической реакции сделается боль
ше константы скорости процесса 
диффузии, лимитирующей стадией 
становится диффузионный про
цесс (диффузионная область). При 
этом происходит переход из кине
тической области гетерогенного 
процесса в диффузионную область 
(рис. 96).

При переходе из кинетической 
области в диффузионную наблю
дается излом и изменение углово
го коэффициента от EX/2,2>R (пря-

— 7/г
Рис. 96. Влияние температуры на 
константу гетерогенного процесса: 
/ — кинетическая область; 2 — диффу

зионная область
мая АВ) до v E D/2 ,3R  (прямая CD). По величине углового коэффи
циента можно судить о механизме гетерогенного процесса. Если 
энергия активации, определенная из углового коэффициента, равна 
5—20 кдж/моль, то процесс диффузионный (диффузионная область; 
прямая CD). Если энергия активации равна 50—200 кдж/моль, то 
имеем кинетическую область гетерогенного процесса (прямая АВ). 
В промежуточной области (кривая СВ) гетерогенный процесс лими



тируется как диффузией, так и химическим процессом на границе 
ф аз.

§ 122. Закономерности образования новой фазы

Возникновение новой фазы связано с некоторыми особенностями.
Рассмотрим сначала конденсацию жидкости из пара. При охлаж

дении пара до температуры Т пзр, при которой пар и макроколиче
ство жидкости находятся в равновесии, 
новая фаза (жидкость) не появляется 
(рис. 97, точка А). И только при пере
охлаждении пара, иногда на несколь
ко десятков градусов, начинается об
разование зародышей новой фазы — 
мельчайших капелек пара, которые 
затем начинают быстро расти (точка В). 
При этом выделяется теплота конден
сации, температура повышается до Т исп 
и между паром и жидкостью устанавли
вается термодинамическое равновесие 
(точка С).

Кривая ABC  на рис. 97 характери
зует метастабильное состояние пара. На 
этом участке кривой пар находится в 
переохлажденном состоянии.

Переохлаждение пара ниже температуры конденсации для обра
зования новых мельчайших капелек жидкости (зародышей) необхо
димо потому, что равновесное давление пара над выпуклой поверх
ностью мельчайшей сферической капли жидкости (зародыша) выше, 
чем над плоской поверхностью макроколичества жидкости. При 
большой кривизне поверхности молекулы слабее удерживаются на 
поверхности зародыша жидкой капли и легче переходят в парооб
разную фазу.

Поэтому, если в насыщенный пар при данной температуре по
местить маленькую каплю жидкой фазы, она испарится, так как 
для нее этот пар ненасыщенный. Чтобы капля жидкости (зародыш) 
могла образоваться, требуется пересыщение пара.

Зависимость радиуса зародыша жидкой фазы от пересыщения 
пара можно выразить уравнением (Томсон)

i ? r i n - ^ H . = a — , (V III, 246а)
Рнас г

где рнас — равновесное давление пара над жидкой фазой (над макро
количеством жидкости с плоской поверхностью); рпер — равновесное 
давление пара над каплей радиуса г; Км — мольный объем жидко
сти, см3/моль; а — поверхностное натяжение, дж/см2.

Образование зародышей жидкости в паре имеет статистический 
характер и связано с возможностью появления в паре флуктуаций. 
Флуктуацией называется самопроизвольное отклонение распределе

— »- Время
Рис. 97. К ривая охлаж дения 

чистой жидкости



ния молекул от равномерного и временное скопление их в некото
рых местах пространства с повышенной плотностью. При темпера
турах ниже равновесной температуры конденсации эти флуктуации 
могут привести к образованию зародышей капли жидкости, если 
число молекул в флуктуации достаточно для образования капли 
с радиусом, равным (или больше) критическому. Чем сильнее пере
охлаждение жидкости, тем меньше критический радиус зародыша, 
тем больше вероятность превращения флуктуации в зародыш.

Получим выражение для работы А  образования зародыша.
Эта работа состоит из двух частей:

А =  А г+ А 2, (VIII, 2466)
где А г — работа образования новой поверхности S зародыша:

Аг ------aS, (VIII, 246в)
А2 — работа перенесения п молей вещества из пара в жидкость:

А ,------ п  (цпер — цнас), (V III, 246г)
Н'пер — химический потенциал пересыщенного пара, равновесного 

с зародышем:
Шер =  !-»•* + In рпер, (VIII, 246д)

М-нас — химический потенциал жидкости в зародыше, равный хи
мическому потенциалу пара, равновесного с плоской поверхностью 
жидкой фазы:

Инас =  ̂ * + Я Т 1 п р нас. (V III, 246е)

Подставляя (VIII, 246в), (V III, 246г), (V III, 246д) H (V III,2 4 6 e) 
в (VIII, 2466), получим

А ------a S + n R T  l n - ^ 2 . .  (VIII, 247)
Рнао

Учитывая, что
* nVM= 4/Зяг3; 5  =  4л г2

и принимая во внимание уравнение (V III, 246а), получим из 
(V III, 247) выражение для работы образования зародыша:

А ------1/3CTS. (VIII, 248)

Знак «—» означает, что при образовании зародыша из пара ра
бота затрачивается. Из уравнения (VIII, 248) следует, что с умень
шением поверхностного натяжения и поверхности зародыша работа 
для его образования становится меньше.

Подставляя значение г из уравнения (V III, 246а) в (VIII, 248), 
получим зависимость работы образования зародыша от пересыщения 
пара:

л 16 „А = -------таг



Преобразуем выражение (VIII, 249). Из уравнения Клапейрона — 
К лаузиуса следует, что

/ 3!£ВДГ- ,  (V III, 250)
Рнав Т’перТ’исп

где А Т = Т ИСП — Т пер — псрсохлаждекне пара; L„cn — теплота испаре
ния. После подстановки (VIII, 250) в (VIII, 249) с учетом Г перГ испгьг 
~  Псп  получим зависимость работы А от переохлаждения пара:

А ------—  яст3 (ТмГ"С11У . (VIII, 251)
3 KLv^AT /

Объяснение образования мелких капель жидкости из переохлаж
денного пара справедливо также для образования мелких кристал
ликов твердого вещества из переохлажденного раствора. Вульф по
казал, что внутри любого кристалла можно найти такую точку, для 
которой отношение поверхностного натяжения сгг любой i-й грани 
к расстоянию /,• от этой точки до i-й грани есть величина постоян
ная.

Заменяя в (VIII, 241)

— = —  и Рпер _ спер
г I Ривс Снас

и считая приближенно ст и I для всех граней кристалла одинако
выми, получим уравнение Томсона для критического размера твер
дого кристаллического зародыша из переохлажденного раствора;

R T  1п £ н £ р = - ? ^ .  (VIII, 252)
Снас I

При этом работа образования кристаллического зародыша со
гласно (V III, 251) может быть представлена уравнением

А ------(V III, 253)

/ М м ) 2 (VIII, 254)
\ Lпл /

где
16 ,

а =-----т г
3

(АТ  =  Г пл — Т  — переохлаждение раствора).
Д ля  развития теории кинетики возникновения новой фазы боль

шую роль сыграли экспериментальные и теоретические работы Там- 
мана, Френкеля, Данилова и др. Рассмотрим некоторые полуколи- 
чественные соотношения для  кинетики кристаллизации жидкости. 
Скорость v образования кристаллического зародыша из переохлаж
денной (ниже температуры плавления) жидкости пропорциональна 
вероятности образования зародыша:

W = k 1e ~ w / RT™ k 1e ~ a l RT^ 1'2 (VIII, 255)

и скорости доставки вещества к поверхности зародыша:



Отсюда

где k = k1k2k3\ Ет| — энергия активации вязкого течения жидкости; 
k, а, Еп — постоянные коэффициенты.

При понижении температуры ниже температуры плавления, как 
следует из уравнения (VIII, 257), вероятность W образования заро
дыша увеличивается, а скорость U до
ставки вещества к зародышу уменьшается 
(рис. 98). Таким образом, при некотором 
определенном переохлаждении жидкости 
скорость образования зародышей стано
вится максимальной. Опыты подтверждают 
эти теоретические соображения. Например, 
для органической жидкости пиретрин 
максимальная скорость образования кри
сталлических зародышей наблюдается при 
температуре на 90° ниже температуры 
плавления (т. пл. 129°).

Если кристаллические зародыши не 
успевают вырасти в крупные кристаллы, 
то жидкость "при переохлаждении ниже 
температуры плавления переходит в 
стеклообразное (аморфное) состояние. Этому 
способствует большая вязкость жидкости и быстрое переохлаждение 
жидкости. Появление стеклообразного состояния наблюдается у ве
ществ, состоящих из сложных молекул или со сложным строением 
кристаллической решетки (органические и неорганические полимеры, 
силикаты и др.), так как в таких веществах упорядоченное распо
ложение в узлах решетки более затруднено.

У большинства веществ после определенного переохлаждения 
ниже температуры плавления и появления зародышей начинается 
их рост, выделяется теплота кристаллизации и температура повы
шается до температуры плавления.

Скорость образования кристаллических зародышей из жидкости 
при данном переохлаждении (а также скорость образования капель 
жидкости из пара и т .д .)  зависит от присутствия посторонних твер
дых или растворенных примесей. Эти примеси (пылинки, ионы) 
служат центрами кристаллизации; поэтому в присутствии примесей 
для появления кристаллических зародышей из жидкости (или из 
пара) требуется меньшее переохлаждение. Растворенные поверхно- 
стно-активные вещества даже в небольшой концентрации также спо
собствуют появлению кристаллических зародышей при меньшем 
переохлаждении жидкости. Поверхностно-активные вещества, адсор
бируясь на вновь образованной поверхности зародышей кристаллов, 
уменьшают поверхностное натяжение на межфазной границе кри
ст а л л -ж и д к о с т ь . Согласно уравнению (V III, 253) снижение поверх-

0 Тпл

Рис. 98. Зависимость ско
рости U  образования кри
сталлического зародыша 
из переохлажденной ж ид

кости от температуры



ностного натяжения уменьшает абсолютное значение работы образо
вания кристаллического зародыша и, следовательно, увеличивает 
вероятность образования зародыша. Так, например, добавление 
к ртути 0,05% калия (присутствие калия снижает поверхностное 
натяжение ртути) снижает переохлаждение ртути, при котором на
блюдается максимальная скорость образования кристаллических 
зародышей ртути, от 18—21 до 7—9° Растворимые примеси, при 
помощи которых можно регулировать скорость кристаллизации, 
называют модификаторами.

Зная закономерности образования новой фазы, можно управлять 
процессом кристаллизации твердых веществ из жидкости (раствора, 
расплава).

Д. ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА

Электрохимическая кинетика (кинетика электродных процессов) 
является разделом химической кинетики и основывается на ее об
щих законах. К особенности электрохимических процессов на элект
родах относится то, что они протекают на границе электронный 
проводник — ионный проводник тока, причем все электродные реак
ции протекают с участием электронов.

§ 123. Основные понятия

В технологии электрохимических производств большое значение 
имеют электролиз и химические источники тока (аккумуляторы, 
электрохимические элементы). Ток протекает через электролитиче
скую ячейку и электроды, равновесие в системе отсутствует и элект
родные потенциалы отличаются от равновесных. Отклонение потен
циала электрода от равновесного значения при протекании тока 
через электрод называется перенапряжением.

При электролизе ток от внешнего источника тока протекает 
через электрохимическую ячейку (электролизер).

При этом

фа =  фр,а +  Т1а; (V III, 258)

Фк=Фр.к — Лк. (VIII, 259)

где фа — потенциал анода; <рк — потенциал катода; фр, а — равновес
ный потенциал на аноде; фр, к — равновесный потенциал на катоде; 
г)а — анодное перенапряжение; г]* — катодное перенапряжение; г|а и

— положительные величины.
Перенапряжение зависит от плотности тока. Плотностью тока 

называется ток, протекающий через 1 см2 поверхности электрода. 
С ростом плотности тока перенапряжения на обоих электродах воз
растают.



Приложенное внешнее напряжение U, равное разности потенциа
лов на полюсах электролизера, может быть представлено выраже
нием (см. рис. 99, а)

t f - ф а - ф к  +  Л - ,  (V III, 260)
или с учетом (V III, 258) и (V III, 259)

U = E + n  + Ir, ( V I I I ,  2 6 1 )

£  =  фр. а —  фр. к , ( V I I I ,  2 6 2 )

Л  =  Ла +  Л к. ( V I I I ,  2 6 3 )

где /  — ток, протекающий через электролизер; г — сопротивление 
раствора электролита; Е  — э. д. с электрохимической ячейки; 
т} — суммарное перенапряжение при электролизе.

и | ir
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Рис. 99. К расчету напряж ения на полюсах электролизера (а) 
ского источника тока (6)

и химиче-

Из (V III, 260) и (VIII, 261) получим выражение для тока:
J — и  — (фа — фк) =  U — E — Т)̂  (VIII, 264)

г г

Превышение AU внешнего напряжения, приложенного к электро
лизеру, над э. д. с. электрохимического элемента и соответствующую 
электрическую мощность ДW  следует рассматривать как бесполез
ные электрические потери:

AU = U — Е = ц  + 1г, (VIII, 265)
и

AW = IA U  = I r \+ I2r. (V III, 266)

Чем меньше суммарное перенапряжение ri на обоих электродах 
электролизера и чем меньше сопротивление г электролита между 
электродами, тем меньше будет бесполезная потеря мощности AW. 
Чтобы снизить сопротивление электролита г, нужно уменьшать 
расстояние между электродами и повышать удельную электропро
водность электролита.

При работе химического источника тока, когда он дает во внеш
нюю цепь ток, уравнение для электродных потенциалов имеет вид

Ф+ =  Фр, +  — Т1+, (V III, 267)
Ф_ =  ФР,_+Т 1_, (VIII, 268)

где ф+ — потенциал положительного электрода; ф_ — потенциал от
рицательного электрода; фр, +  — равновесный потенциал на положи



тельном электроде; срр, _  — равновесный потенциал на отрицательном 
электроде; т)+ — перенапряжение на положительном электроде; 
т)_ — перенапряжение на отрицательном электроде.

Напряжение на полюсах химического источника тока выражается 
уравнением (рис. 99,6)

U = ф+ — <?_ -  Jr. (V I11, 269)
С учетом (V III, 267) и (VIII, 268), получаем

U = Е  — т, — /л, (VIII, 270)

Е =  Фр. + — Фр, - .  (V III, 271)
Т1 =  Т1+ +  Г|—> (V III, 272)

где /  — ток, получаемый от химического источника тока; т] — суммар
ное перенапряжение на обоих электродах химического источника 
тока.

Согласно (V III, 269) и (V III, 270) выражение для тока имеет вид 

/= Ф+-Ф--^ _£_-Ч -JL' (V III, 273)
г г

С учетом [/ =  / /  получим из (V III, 273)

(V III, 274)
г+ г'

где г' — сопротивление внешней цепи.
Рассмотрим зависимость между количеством электричества и ко

личеством вещества, превращенного на электроде. При протекании 
на электроде электрохимической реакции

M * + + ze= M

и превращении на нем 1 моль вещества через электрод проходит 
количество электричества

zeNA =zF,

где z — число электронов, участвующих в электродном процессе; 
е =  1,602-10_19 к — заряд электрона; N A =6 ,023- 10-2Э — число Аво- 
гадро; F — число Фарадея; F = 9 6 4 8 7  к/г-экв. Д ля  превращения на 
электроде 1 г-экв вещества требуется всегда одно и то же количе
ство электричества, равное 96 487 к, или 1 фарадей.

Д ля превращения на электроде т  грамм-атомов вещества нужно 
пропустить через электрод и электролитическую ячейку q кулонов 
электричества (полагая, что на электроде реагирует только одно 
вещество):

q ^ z F m .  (VIII, 275)

Возьмем производную по времени от количества электричества 
в уравнении (VIII, 275) (для 1 см2 поверхности электрода)



где
1 d q

s ”  ~ d t^ 1'
i — плотность тока, протекающего через электрод}

1 dm
(V III, 278)

v — скорость электродной реакции (на 1 см3).
Таким образом, в электрохимической кинетике плотность тока 

служит мерой скорости электродной реакции

Электродный процесс, как и любой гетерогенный процесс, со
стоит из ряда стадий. В электродном процессе имеются стадии до
ставки к поверхности или отвода от поверхности электрода участ
вующих в электродной реакции веществ и стадия собственно элек
трохимического процесса с участием электронов на электроде. 
Возможны и другие стадии электродного процесса. Каждая из этих 
стадий может быть лимитирующей, т. е. оказывать наибольшее 
торможение электродному процессу и определять закономерность 
его протекания.

Различают квазиобратимый, необратимый и обратимый электрод
ные процессы. Квазиобратимым называется электродный процесс, 
в котором лимитирующей стадией служит двусторонняя электрохи
мическая реакция. Необратимым называется электродный процесс, 
который лимитируется односторонней электрохимической реакцией. 
Обратимым называется электродный процесс, в котором лимити
рующей стадией является стадия доставки (отвода) вещества к 
электроду.

Рассмотрим электрохимическую (электродную) реакцию первого 
порядка с участием окисленной О и восстановленной R формы ве
щества:

kf
O + zeT Z R

кь
Скорость этой двусторонней гетерогенной мономолекулярной 

реакции на 1 смг поверхности электрода при катодном процессе 
можно выразить уравнением

где v — скорость процесса разряда; о — скорость процесса иони
зации. Согласно основному постулату химической кинетики урав
нение (VIII, 280) можно записать в виде

где 5  — поверхность электрода, см2; с£ — концентрация окисленной 
формы вещества вблизи поверхности электрода, моль/см3; с | — кон

i = zFv. (VIII, 279)

0 = 0  —  V, (VIII, 280)

(VIII, 281)



центрация восстановленной формы вещества вблизи поверхности 
электрода, моль/смэ; k f  — константа скорости разряда, см/сек; 
k b — константа скорости ионизации, см.)сек. Константы скорости k f и 
k b рассчитываются на 1 см2 поверхности электрода.

Выразим скорость электродного процесса через плотность тока i, 
считая. что на электроде протекает только одна электрохимическая 
реакция. Подставляя (V III, 281) в (VIII, 279), получим

i = zFkfC^ — zFkbc^. (V III, 282)

§ 124. Электрохимическая реакция как лимитирующая стадия.
Теория замедленного разряда — ионизации

Полагаем, что электрохимическая реакция на электроде — един
ственная лимитирующая стадия электродного процесса, а стадия 
отвода и доставки вещества к поверхности электрода не лимитирует 
процесс. При этом константы скорости рязряда k f и ионизации k b 
достаточно малы и вызывают заметное торможение процесса разря
да, а стадии отвода и доставки вещества к поверхности электрода 
протекают со сравнительно небольшим торможением. Поэтому кон
центрации окисленной eg и восстановленной формы вблизи по
верхности электрода практически не отличаются от концентраций 
с0 и cR этих веществ в объеме раствора. Полагая, что на электро
де протекает только одна электродная реакция и поверхность элек
трода равна 1 см2, получим вместо уравнения (VIII, 282) выраже
ние для скорости катодного процесса, который лимитируется толь
ко стадией электрохимической реакции:

(к =» — i =  zFkfC0 — zF kbcR, (V III, 283)

Т = zFkfCQ; (V III, 284)

T = z F V R. (VIII, 285)

где t'K — катодный ток на электроде, равный скорости электродной

реакции; i — скорость разряда; i — скорость ионизации.
Аналогично для скорости анодного процесса

ia= i — i =  zFkbcn — zFkfC0, (V III, 286)

где ta — анодный ток.
В соответствии с уравнением Аррениуса зависимость констант 

скорости kf  и k b от температуры можно выразить:

~w V

k f = B e  RT; k „ - B e  RT, (V I I I ,287)

где В ,  В — предэкспоненциальные множители.



Характерная отличительная особенность электрохимических про
цессов состоит в том, что энергии активации стадий разряда W
и ионизации W  зависят от потенциала ср. Поэтому константы скоро
сти разряда и ионизации тоже зависят от потенциала. Зависимости 
энергии активации стадий разряда и ионизации от потенциала имеют 
вид*:

W = W0 + azF<?; W = W 0 —  pzFq>; (V III, 288)

где W, W  — энергии активации разряда и ионизации при потен
циале ф; W0 тл W0 — энергии активации разряда и ионизации при 
Ф = 0; а  и (J — так называемые коэффициенты переноса электрона 
при разряде и при ионизации.

Подставляя значения энергии активации W и W из (V III, 288) 
в (V III, 287), получим

_ £ ф А ф
kf - k ' , e  ь' ; k b = kbeb’ (V III, 289)

'К~
k]=*~Be Rr; kb =*Be RT, (V II I ,290)

6 ' - — ; 6 =  2 , 3 6 ' = ^ ^ ,  (V III, 291)
F F

где kf и k l  —  константы скорости реакции при ф = 0 .
С увеличением потенциала (при сдвиге его в положительную 

сторону) константа скорости процесса разряда k f  уменьшается, а 
константа скорости процесса ионизации k b увеличивается, и на
оборот.

Подстановка (V III, 289) в (VIII, 283), (V III, 284) и (VIII, 285) поз
воляет получить для катодного процесса

а Р
—► «— — г ф о г :ф

iK= i — i =zFkfCQe b — zFkbCRe ; (V III, 292)

_  £  JL
T  = zFkfC Qe 7  = zF kb c / ' ' 9, (V III, 293)

для анодного процесса

=  V — *T = zFkl сявш ь ' -  zFk°f c0 e-°*W .  (V IIl, 294)

Уравнения (V III, 292) и (VIII, 293) — основные уравнения теории 
замедленного разряда — ионизации, предложенной Фольмером и раз
витой в дальнейшем Фрумкиным.

* Уравнение (VIII, 288) представляет собой частный случай так называемого 
соотношения Бргнстеда — Поляни в химической кинетике и катализе.



Если через электрод ток не протекает, то на нем устанавлива
ется равновесное состояние:

( =  0 ф =  фр ip =  tp. (V III ,295)

С учетом (VIII, 295) уравнение (V III, 292) или (VIII, 294) может 
быть преобразовано к виду

f ' - - d b lg - ? + T b ,gi r -  I v i n ,  29б>
Q+P kb а + Р CR

Сравнение уравнения (V III, 296) с термодинамическим выраже
нием для равновесного потенциала позволяет заключить, что

а  +  р - 1 .  (V III, 297)

Рассмотрим понятия «ток обмена» и «плотность тока обмена». 
При равновесном потенциале на электроде устанавливается дина
мическое равновесие и, хотя внешний ток i равен нулю, через по
верхность электрода текут два противоположных тока (катодный 
и анодный) одинаковой величины. Этот ток называется током об
мена:

t p  —  I p  ~  10 ш

Ток обмена — это количество электричества, участвующего в элек
тродной реакции в единицу времени при равновесном потенциале. 
Плотностью тока обмена называется ток обмена, приходящийся на 
1 см1 поверхности электрода.

Подставляя в (V III, 292) вместо потенциала ф его равновесное 
значение фр и учитывая, что S = 1  смг, получим для плотности тока 
обмена

а
-*  • _  /7 фр i0 =  ip =  zFkf cQe ; (V III, 298)

— ° ^ фр t0-  ip = z F k b cueb (V III, 299)

Введем далее понятия «стандартная плотность тока обмена» 
i° и «стандартная константа скорости» k s. Исключая из уравнений 

(V III, 298) и (VIII, 299) фр, получим

lo =  I' o ( VI I I ,  300)

где
t ° =  zFks (V III, 301)

и



При c0 = c R =  l моль/см3 из (VIII, 300) следует, что г0=г'°; при 
этом фр =  ф°*. Таким образом, стандартная плотность тока обмена 
t'° — это плотность тока обмена при стандартном потенциале, когда 

концентрации окисленной и восстановленной формы вещества равны 
единице. Стандартная константа скорости электрохимической реак
ции ks — это константа скорости этой реакции при стандартном по
тенциале.

Плотность тока обмена, стандартная плотность тока обмена и 
стандартная константа скорости — важные характеристики электрод
ного процесса. Они не зависят от потенциала электрода. Чем они 
больше, тем быстрее протекает процесс разряда — ионизации, и, на
оборот, чем они меньше, тем большее торможение оказывает элек
тродная реакция протеканию тока через электрод. Ток обмена можно 
определять из электрохимических измерений или при помощи ра
диоактивных индикаторов.

Стандартная константа скорости электрохимической реакции ks 
связана с константами скорости kf , k b и k f , k l .  Принимая во вни
мание соотношение (V III, 289), получим

ks = k) e - w ’ib' = k f e~a ^ °  ~  , (VIII, 303)

'= = £ ,> (9’ -9)1Ь' (VIII, 304)

Выразим скорость электродной реакции через плотность тока 
обмена. Разделив уравнения (V III, 292) или (VIII, 294) соответствен
но на (V III, 298) или (V III, 299) и принимая во внимание (V III, 258) 
или (VIII, 259), получим

tK= 7 - 7  =  i0( e aV 6' -г -Р п к /* ')  (VIII, 305)

и
ta =  7 - 7  =  (0( e &’1a/6' — e- ttr>a/b'), (V III, 306)

При cQ = c R= l  моль/см3 уравнения (V III, 298) и (V III, 299) пре
образуются:

i0 = zFkf e ~ ^ l b' (VIII, 307)
и

i°0 = zFkbe№°l<>'. (V III, 308)

Зависимость скорости электродной реакции от стандартной плот- 
ногти тока обмена можно получить, если разделить уравнения 
(VIII, 292) или (V III, 295) соответственно на (V III, 307) или 
(V III, 308):

tK =  С [ с0 еа ~  'М /6' -  cR е~ р <•ф0 ~  ] (V III, 309)

* ф р = ф °  при cG /c R = l  как  при c0  =  cR = l  моль/ см3, т ак  и при c0 = c R =
t = l  МОЛЬ,1 л .



При достаточно малых или больших перенапряжениях уравне
ния (V III, 305) и (V III, 306) можно упростить. Если перенапряжение 
достаточно мало, то экспоненты можно разложить в ряд

уЗ уЗ
ех~ 1 + х + — + —  • • •

21 3!

и ограничиться первыми двумя членами разложения. Учитывая, 
что а  +  р = 1 ,  вместо уравнений (V III, 305) и (V III, 306) получим:

/к = * о ^ ;  u - i „J?- ( V i i i ,3 i i )

Расчеты по уравнению (V III, 311) дают достаточно точные ре
зультаты только при перенапряжении меньше 3 мв. Если перена
пряжение велико, то второй член (скорость обратного процесса) в 
уравнениях (VIII, 305) и (V III, 306) становится меньше первого 
и им можно пренебречь. При этом электрохимическая реакция — одно
сторонняя и электродный процесс — необратимый. Выражение для 
скорости этого электродного процесса можно записать в виде

а

(V III, 312)

Т1к =  Фр — Ф----- — lg*o+— I g t  (V III , 313)а а

^ а
h  = i0e b , (V III, 314)

Ъ - Ф  -  Фр=  -  4  I g f o + T te 1» <VI11’ 315>
Р Р

или в общем виде
Т 1=а+6* lg i, (V III, 316)

(где а =  — — lg t0 или — 4 l g t 0; 6* =  — или
\ о р а р J
Равенство (VIII, 316) называется уравнением Тафеля.

Расчет показывает, что электродный процесс можно считать 
полностью необратимым при перенапряжении больше 40/2 мв. З а 
висимость тока от потенциала или перенапряжения выражается по
ляризационной кривой.

Поляризационные кривые для катодного и анодного процесса 
(для разряда), построенные по уравнениям (V III, 305) и (V III, 306), 
представлены на рис. 100.



Проведем на рис. 100,а касательную к кривой AF  в точке О 
(между точками С и D  эта касательная практически совпадает 
с кривой). Угловой коэффициент этой касательной в соответст
вии с уравнением (VIII, 311) равен i j b '  Отсюда можно опреде
лить ток обмена. На рис. 100,6 продолжение прямых участков АВ  
и CD до пересечения с осью абсцисс в соответствии с уравнениями 
(V III, 313) и (V III, 315) дает логарифм тока обмена, а тангенс углч 
наклона этих прямых соответственно равен b/а  и Ь/р, откуда можно 
вычислить а и $ .

Рис. 100. П оляризационная кривая  в стационарных условиях, когда ли 
митирующей стадией является электрохимическая реакция

Точки пересечения кривых EG и В Н  с осью ординат при 
11к=т]а= 0  на рис. 100,а дают значение тока обмена. В точках Е  
или В кривые OF и GF или ОА и НА  сливаются вместе, так как 
ток противоположного направления (ионизации или разряда) при 
достаточно большом перенапряжении становится практически равным 
нулю.

На кинетику электродных процессов влияет ^-потенциал. Р ас
смотрим влияние ^-потенциала на скорость электрохимической реак
ции, когда окисленной формой вещества является z — зарядный 
катион, а восстановленной формой — атомы металла в амальгаме.

Влияние я^-потенциала проявляется, во-первых, на величине 
энергии активации стадии разряда — ионизации. В плотном двойном 
электрическом слое скачок потенциала равен ср — Поскольку 
электрохимическая реакция протекает в непосредственной близости 
от поверхности электрода, на ее энергию активации влияет не весь 
скачок потенциала, а только его часть ф —

Поэтому вместо уравнений (V III, 288) и (VIII, 289) нужно на
писать

W - W '  + a z F i y - q j ;  W  =  W0 -  p z F (<р -  (VIII, 317)



Существование я^-потенциала в диффузном двойном электрическом 
слое приводит к еще одному уточнению в уравнении электрохими
ческой кинетики. Концентрация катионов металла на поверхности 
электрода должна отличаться от их концентрации в объеме раство
ра. Согласно закону Больцмана можно написать

с * - с 0 г - * ‘/6', (VIII, 319)

где <?* — концентрация катионов на поверхности электрода.
Подставляя уравнения (VIII, 318) и (V III, 319) в (VIII, 283), 

получим:
— —Я'1 (  —— Ё- ф\

iK- 7 - T - z F e  *' \ k ] c 0 e * 'Ф J. (V I I I ,320)

Присутствие в двойном электрическом слое г^-потенциала влияет 
на ток обмена. Учитывая, что при £ =  0

i =  i = i '0 и 'ф1 =  'фр.ь
получим из (V III, 320)

а р ,  Р Р ь
- 7 , фР —  Г7 ’^ I.p  .  о Г .Ч ’р - r r ^ i - p

i0 = z F k b co e b е b ; i0 = zFkb cReb e b ; (V III, 321)

где fo — ток обмена при наличии ^-потенциала; г]?, — потенциал при 
равновесном потенциале. Сравнение (V III, 321) и (V III, 298) при
водит к выражению

i0 = i0e , (VIII, 322)

г.~,е i0 — ток обмена при отсутствии i^ -потенциала.
Если ^-потенциал имеет положительное значение, как, например, 

при разряде катиона, то ток обмена уменьшается; если г^-потен-
1 пал отрицательный, то увеличивается. Через ^-потенциал можно 
установить зависимость перенапряжения и скорости электрохими
ческой реакции (тока) от строения двойного электрического слоя 
п состава раствора.

§ 125. Доставка вещества к электроду как лимитирующая стадия

Кинетика обратимого электрохимического процесса имеет боль
шое сходство с кинетикой гетерогенных процессов, когда лимитиру
ющей стадией является доставка вещества. Однако сеть и различие. 
Первая особенность состоит в том, что кроме диффузии и конвек
ции номы могут доставляться к электроду за счет миграции, т. е. 
под действием электрического поля. Если в катодном процессе 
участвует катион, то под влиянием миграции скорость движения 
нона и его доставка к электроду увеличиваются, если анион, то 
уменьша ется. В анодном процессе скорость катиона за счет мигра



ции у меньшается, а аниона увеличивается. М играция практически 
не влияет на доставку ионов к электроду, если в растворе присут
ствует избыток индифферентного электролита. В качестве индиффе
рентных электролитов обычно используются соли щелочных металлоз 
(Na.,S04, LiCl, КСЮ4, K N 03 и т. п.), которые хорошо растворимы 
в воде и не участвуют в электродном процессе. Это объясняется 
тем, что катион индифферентного электролита имеет достаточно отри
цательный потенциал выделения на катоде, а его анион — достаточ
но положительный потенциал выделения на аноде. Если концентра
ция индифферентного электролита в 20— 100 раз превышает концент
рацию реагирующих на электроде ионов, то миграцией ионов 
можно пренебречь и считать, что они доставляются к поверхности 
электрода только за счет диффузии и конвекции.

Это связано с тем, что при избытке в растворе индифферентного 
электролита основная часть тока переносится ионами этого электро
лита, а участием в переносе тока реагирующих на электроде ионов 
можно практически пренебречь. В дальнейшем изложении будем 
предполагать, что в растворе присутствует избыток индифферентного 
электролита.

Вторая особенность связана с тем, что при протекании тока 
потенциал электрода изменяется, хотя равновесие на электроде 
практически не нарушается. Это явление называется концентрацион
ной поляризацией. Сущность ее заключается в том, что концентра
ция ионов в приэлектродном слое раствора в результате электро
химической реакции уменьшается или увеличивается вследствие 
затруднений в доставке ионов к электроду или в отводе их от элек
трода. При этом потенциал принимает другое значение.

Рассмотрим некоторые закономерности концентрационной поля
ризации. Допустим, что ток обмена электрохимической стадии реак
ции достаточно велик. Поэтому ток, протекающий через электрод, 
составляет от него только небольшую долю. Если перенапряжение, 
связанное с протеканием электродной реакции, при этом мало, на
пример меньше 1 мв, то состояние на электроде можно считать, 
практически равновесным, а электродный процесс обратимым. При 
этом согласно (VIII, 311) i = i0z / 25,6 (г |= 1 0 _3 в; 6 ' =  0,0256/z).

Рассмотрим два случая концентрационной поляризации при ста
ционарной конвективной диффузии.

1-й случай. Окисленная форма вещества находится в растворе, 
а восстановленная форма — на поверхности твердого электрода. П ри
мером может служить электродная реакция

Мг+ -f ze М (т),

где Мг+ — ионы металла в растворе; М (т) — электрод из того же 
металла.

Напишем термодинамическое выражение для равновесного потен
циала фр на этом электроде:



де ф° — стандартный потенциал; со — концентрация ионов металла 
в растворе; /о  — коэффициент активности ионов металла.

При протекании тока концентрация ионов металла вблизи по
верхности электрода изменится и потенциал электрода примет новое 
значение:

где с — концентрация ионов металла вблизи поверхности электро
дов.

Коэффициенты активности ионов металла в уравнениях (V III, 323 
и V III, 324) можно считать одинаковыми, так как в растворе имеет
ся избыток индифферентного электролита. При этом общая концент
рация ионов вблизи электрода при протекании тока практически 
не изменяется и коэффициенты активности в соответствии с правилом 
ионной силы будут постоянными.

Выражение для концентрационной поляризации при катодном 
процессе получим при вычитании (V III, 324) из (V III, 323):

где D0 — коэффициент диффузии ионов металла (окисленной формы 
вещества); б0 — аффективная толщина диффузионного слоя. При 
с^ =  0 то:с достигает наибольшего значения, которое называется 
предельным диффузионным током. При этом согласно (V III, 323)

Когда ток приближается к предельному току, то концентрацион
ная поляризация согласно (V III, 330) стремится к бесконечности 
чрис. 101).

fVTTTv ------ >---/

Лфк =  фр — Ф =  — M g — . (VII
со

Скорость катодного процесса можно выразить уравнением

(V III, 325)

iK = zFv = kо (c0 — csoy, (V III, 326)

(V III, 327)

l K = koCo,

где / к — катодный предельный диффузионный ток. 
Из выражений (VIII, 326) и (V III, 328) получаем

(V III, 328)

£о =  j ___ (к_
со I*

(V III, 329)

Подставляя (V III, 329) в (V III, 325), находим

(V III, 330)

(V III, 331)



При анодной поляризации растворимого твердого электрода из 
чистого металла, погруженного в раствор, содержащий его ионы, 
протекает процесс

М  -5- М2+ +  ze.

Если процесс обратим и тормозится отводом ионов Мг+ от по
верхности металла, то их концентра
ция у поверхности электрода боль
ше концентрации со в растворе.

Выражение д ля  анодной концент
рационной поляризации имеет вид

А ф а =  ф - ф р  =  м § - ^ .  ( V I I I ,  3 3 2 )  
со

Скорость анодного процесса мож
но представить уравнением

откуда
ia = K o [ c s0 - c 0 ), ( V I I I ,  3 3 3 )

—  =  1 +  
Сг\

Подставляя 
( V I I I ,  3 3 2 ) ,  получим

Лфа =  6 lg (  1 +

I к
( V I I I ,  3 3 4 )

( V I I I ,  3 3 4 )  

в

/к
( V I I I ,  3 3 5 )

Н  —  0 —

Рис. 101. А нодно-катодная п о л я
ризационная кривая в стационар
ных условиях для  обратимого 
электрохимического процесса на 

твердом электроде

При возрастании анодного тока га концентрационная поляризация 
также растет без ограничения. Когда концентрация с*0 ионов метал
ла достигнет концентрации с£ насыщенного раствора, определяемого 
произведением растворимости этой соли, на поверхности металла 
выпадает осадок соли. При этом ток i3 и концентрационная поля
ризация Дфа достигнут максимального значения (см. рис. 101):

i a,  т К о  ( Cq ^ o j>

Дфа, m=b\g ( 1 +
/ к

( V I I I ,  3 3 6 )  

( V I I I ,  3 3 7 )

2-й случай. Схпсленная форма вещества находится в растворе, 
а восстановленная форма — или в растворе, например, при переза
рядке ионов

М2'+  +  (гг — гг) е Мг*+ (а)

или в амальгамном электроде (или другом жидком электроде)

Мг+ +  ze -+ М (Hg) (б)

393



Термодинамическое выражение равновесного потенциала для 
электрохимической реакции (а) имеет вид

(fp =  <p° +  M g - ^ .  (V III, 338)
Ср / D

где ф° — стандартный потенциал, со — концентрация окисленной 
формы вещества и / о — коэффициент активности окисленной формы 
вещества в растворе; c r — концентрация восстановленной формы ве
щества; / r  — коэффициент активности восстановленной формы веще
ства в растворе (или амальгаме).

Д ля  катодного процесса лимитирующими стадиями будут достав
ка окисленной формы вещества из объема раствора к поверхности 
электрода и отвод восстановленной формы вещества от поверхности 
электрода в объем раствора (или амальгамы). При этом концентра
ция окисленной формы вещества вблизи поверхности электрода 
уменьшится, а концентрация восстановленной формы увеличится.

Потенциал электрода изменится, причем значение потенциала 
можно вычислить по уравнению

Ф =  Ф° +  М а 1 2 - ^ .  (VIII, 339)
CR f R

Д ля концентрационной поляризации Дфк из уравнений (V III, 338) 
п (VIII, 339) получим

Дфк =  Ф р - ф  =  М е - ^ Л  (V III, 340)
сО CR

Скорость отвода восстановленной формы вещества от поверхности 
глектрода рассчитывается по уравнению

*k =  ̂ R (c fj— cr), (V III, 341)

k R = z F (V III, 342)
b R

где Dr — коэффициент диффузии восстановленной формы вещества; 
■6r— эффективная толщина диффузионного слоя.

Анодный предельный ток определяется выражением
/ . “ V *  (VIII, 343)

( /а — положительная величина). При этом из уравнений (V III, 326)
II (VIII, 341) получаем

со IK — iK. CR _ Ij+t
сО  c r  I a.

(V III, 344)

Из (VIII, 3 4 0 )  и (VIII, 3 4 4 )  находим зависимость концентрацион
ной поляризации от тока при катодном процессе (считая Дфк и t'K 
положительными величинами):

А Ф К =  Ф Р - Ф  =  Ь ^ - Т 1 + М 6 ' Г ± 1 Г -  ( V I I I ,  3 4 5 )/а /к ■“  tic



Выражение для концентрационной поляризации при анодном 
процессе получим, заменяя в уравнении (V III, 345) Л<рк на —Дфа

Дфа =  ф — Фр =  — M g - ^ -  — M g  - j -  —
'а ‘ к~г1а

(V III, 346)

Уравнения (VIII, 345) и (V III, 346) можно объединить и записать 
в виде

ф =  ф|/2. обр — Ь\g- (V III, 347)

где

ф!/2, обр
!к fo

- ф  _  M g T  =  q><4 6 lg _  M g - Л  (V III, 3 , . )
/а Ы R

ф 1/2 . обр — потенциал полуволны, равный потенциалу электрода прц. 
токе

i =  l /2  (/к — / а).

При катодном процессе i = iK и при анодном i = —i3.
Зависимость потенциала от то

ка выражается кривой, называемой 1К 
обратимой волной (рис. 102, кри
вая 1). При достаточно больших 
положительном или отрицательном 
потенциалах ток достигает посто
янного значения (предельный ток):

при ф -У — оо in = IK
при ф оо /а =  / а .

Если концентрация восстанов- о 
ленной формы вещества равна ну
лю, то согласно ( V I I I ,  343) / а =  0 
и вместо ( V I I I ,  347) получаем 
(кривая 2 на рис. 102)

ф — Ф 1/2. обр —  M g  — ‘к— . ia
I к — Ы

( V I I I ,  349)
Если концентрация окисленной 

формы вещества равна нулю, то 
/ к =  0 и (при i' =  — £а) (кривая 5)

inф =  ф1/2, обр+ Ь lg-

Рис. 102. П оляризационная кривая  в 
стационарны х условиях для обратимо

го электрохимического процесса:
/ — анодно-катодная кривая; '2 — катодная 

кривая; 3 — анодная кривая

(VIII, 350)

Зависимость (V III, 349) выражается кривой, называемой обрати
мой катодной волной, а зависимость (V III, 350) — обратимой анод
ной волной.



Если растчор не перемешивается и конвекция отсутствует, то 
диффузия нестационарная.

Рассмотрим два случая нестационарных электродных процессов 
при постоянном потенциале, лимитируемых процессом диффузии. 
При нестационарной полубесконечной линейной диффузии к плоско
му электроду из уравнений (V III, 231) и (VI!!, 279) получаем зави
симость предельного тока от времени:

I - z F S c l /  — - - ^ г .  (V III, 351)
V  я  у  t

Еыражение для предельного тока при нестационарной полубес
конечной сферической диффузии в соответствии с уравнениями 
(V III, 232, а) и (V III, 279) имеет вид

/  =  zFSc ( — -— + - У  (V III, 352)
\  V nDt г ]

§ 126. Электродные процессы с двумя лимитирующими стадиями.
Полярография

При протекании квазиобратимых или необратимых процессов 
наряду с электрохимической реакцией лимитирующей стадией может 
быть также доставка вещества к электроду или его отвод от поверх
ности электрода. Таким образом, приходится одновременно учиты
вать две лимитирующие стадии. Влияние конвективной диффузии, 
как лимитирующей стадии, проявляется в том, что концентрация 
вещества, участвующего в электрохимической реакции, вблизи по
верхности электрода отличается от его концентрации в объеме 
раствора. При этом уравнение (VIII, 292) принимает вид

— — q> -Ё ф
iK- z F k ' f c*0 e ь' К -  zFk°b csR еь’ к, (V III, 353)

где csQ — концентрация окисленной формы вещества вблизи поверх
ности электрода; — концентрация восстановленной формы веще
ства вблизи поверхности электрода.

Разделив уравнение (VIII, 353) на (V III, 298), или (V III, 299), 
получим

, . ^
{к = - 2 . е ь' — -Z-e ь' .  (V III, 354)
In

Подстановка (V III, 344) в (V III, 354) дает для катодного квази- 
обратимого процесса выражение



Р а

± J - ± = ± e b’ X'* - Ь + 1 ± е  ь (VIII, 356)
•о I  к

Учет конвективной диффузии как лимитирующей стадии позво
ляет вместо уравнений (V III, 309) и (V III, 310) получить (при 
5  =  1 см2):

I 1 — 1 7Г(ф°-ф к> / I ,*
JS5—  J ± e b b (VIII, 357)
t_ kQ kR

, ; -®-(Фа-ф°) , , , --£-(Фа_Ч>°)
Js-ш. ‘* - lL e b — е » (VIII, 358)
*0 ku

Уравнения (VIII, 355)—(VIII, 358) характеризуют стационарные 
квазиобратимые электродные процессы, которые лимитируются ста-

митирующими стадиями являю тся доставка вещества к эл ек 
троду и электродная реакция

дией электрохимической реакции и стадией доставки (отвода) веще
ства к электроду, причем окисленная и восстановленная формы 
вещества находятся в объеме раствора или амальгамы (рис. 103).

В отличие от обратимой волны (рис. 103, кривая 1), квазиобра
тимые волны имеют вид двух ветвей — катодной и анодной — с раз
ными потенциалами полуволн (кривые 2 и 3).

При достаточно малом токе обмена перенапряжение становится 
настолько большим, что вторым членом (скоростью обратного про
цесса) в уравнениях (V III, 355) и (V III, 356) можно пренебречь.



При этом получаем уравнения необратимой катодной и анодной волн 
(кривые 4  и 5 на рис. 103):

(V III, 359)Фк =
о 1 'к

<Pl/2.K a i K — 1к
a

, Ь 1 in о b * 'о
ф]/2,к =  ФрН----- Ы ~Г  — Ф н ^ Т “’а  / к а kq

I  ̂ 1 *афа =  ф1/2.а+ —  lg —-----—
Р * а — *а

и

b 1 in Ь | *о
ф|/2.а =  ф р - —  ^ - р = Ф о - - ^ - 1§ — , Р /Э Р

(V III, 360) 

(V III, 361)

(V III, 362)

где ф 1/2 ,к — катодный потенциал полуволны (при =  1 /2 /к); ф 1/2 . а —- 
анодный потенциал полуволны (при /а= 1 /2 /а).

Потенциалы полуволн не зависят от концентрации окисленной 
и восстановленной формы вещества в растворе.

Уравнения (V III, 359) — 
(VIII, 362) позволяют опре
делить кинетические пара
метры необратимых элек
тродных процессов. Соглас
но (VIII, 359) и (V III, 361) 
зависимости (—ф i/2  .к) от 

*к) И (“ Ф1/2 .а) от 
']g»’a/(/a — h) линейны. Из 
угловых коэффициентов этих 

(-ip) прямых графически определя
ются коэффициенты переноса 

Рис. 104. П олярограмма двух веществ с раз- о и р.
ными потенциалами полуволн Вычитая

(V III, 360) из (V III, 362), получим

lg»'o =  Ig*&*£ — - у  (Ф,у2,а -  Ф1/2.к)-

уравнение 

(V III, 363)

Уравнение (V III, 363) позволяет вычислить стандартную плот
ность тока обмена Г и соответствующее значение стандартной кон
станты скорости ks.

Большое практическое значение при изучении электродных про
цессов имеет ртутный капающий электрод. Он представляет собой 
стеклянный капилляр, из которого вытекают капельки ртути (одна 
капля через каждые 3—4 сек). Метод, основанный на измерении 
тока в зависимости от потенциала с использованием ртутного ка
пающего электрода, называется полярографией. Электродный про
цесс, который протекает на ртутном капающем электроде, можно 
считать стационарным (в среднем во времени). На каждой новой



капле ртути процесс повторяется и при постоянном потенциале 
средний ток такж е остается постоянным. Поэтому все уравнения, 
полученные для стационарных электродных процессов, остаются 
справедливыми и для ртутного капающего электрода.

Полярография применяется в физико-химических исследованиях 
и аналитической химии.

Использование полярографии в анализе основано на том, что 
предельный ток пропорционален концентрации вещества, участвую
щего в электродной реакции. Поэтому по высоте предельного тока 
можно судить о концентрации вещества в растворе.

В результате полярографических измерений на графике полу
чается так называемая полярограмма.

На рис. 104 представлена полярограмма двух веществ в рас
творе с потенциалами полуволн <p^2,i и Ф 1/2 ,2*

§ 127. Сложные электродные процессы

Кроме стадий собственно электрохимической реакции и доставки 
(отвода) электроактивного вещества к поверхности электрода, элек
тродный процесс может быть осложнен еще другими дополнитель
ными лимитирующими стадиями.

Электрохимическая реакция с участием многозарядных ионов 
в свою очередь может состоять из нескольких электрохимических 
стадий с участием одного электрона, причем только одна из них 
может быть лимитирующей. Так, например, суммарная электрохи
мическая реакция процесса анодного растворения индия из амаль
гамы

In (Hg) In3++ 3 e

состоит из трех одноэлектронных стадий, причем лимитирующей 
стадией является отщепление последнего электрона

In (Hg) 5=t In + +  e (равновесная стадия)
In + г* 1п2++ е  (равновесная стадия)

In2+ ** 1п3++ е  (лимитирующая стадия)

При участии в электродном процессе комплексных ионов их дис
социация в растворе имеет обычно ступенчатый характер. Процесс 
ступенчатой диссоциации можно записать следующим образом:

м 4 ру- г)-  ,*  м Ц ’-у~ г)-  ^  м ь< ^у - г>-  ^  М 1 > у- г>-  ^  Мг+
-Ь +  +  +

(р — Qi) (ft — Яг) Ly-  (q2 —  <?з) L *- q3U ~

где p, qlf q2, q3, . . .  — состав комплексных ионов.
Суммарный электродный процесс имеет вид

Ш }рру- г)~ + г е ^  М° +  p U ~

Если электродный процесс обратим, то полярографически можно 
определить составы р, qit qit . . .  и константы устойчивости I\p, K 4t,



Kq2 . .  ■ всех промежуточных равновесных комплексных ионов (ме
тод Де-Форда и Юма).

Непосредственно в электродном процессе участвует обычно один 
из промежуточных комплексов, для которого энергия активации 
наименьшая, а константа скорости электрохимической реакции наи
большая. Няплимер. комплекс состава qi

M L< ^  -  v ~ + ze  ^  М° +  qiV ~

Если электродный процесс необратим, то при помощи полярогра
фии можно определить состав комплекса, принимающего непосред
ственное участие в электродном процессе, и стандартную плотность 
тока обмена этого электродного процесса. Кинетические параметры 
электродного процесса можно определить такж е при помощи дру
гих электрохимических методов.

Лимитирующими стадиями электродного процесса могут быть 
предшествующие или последующие химические реакции. Пусть, на
пример, вещество А диссоциирует в растворе по реакции

А ^ О + В

а в электродной реакции участвует продукт диссоциации О:
O +  z e ^ R

Если электродный процесс стационарный обратимый и лимити
руется процессом линейной полубесконечной диффузии вещества А 
к поверхности электрода и скоростью его диссоциации вблизи по
верхности электрода, то для предельного катодного тока / к можно 
написать

IK = ka (cA - c ° A); (V III, 364)

IK = kacAt (V III, 365)

где &а — константа скорости процесса диффузии; А>д — константа 
скорости диссоциации; с а — концентрация вещества А в объеме 
раствора; csA — концентрация вещества А вблизи поверхности элек
трода. При достижении предельного тока концентрация продукта 
диссоциации О вблизи поверхности электрода упадет до нуля, но 
концентрация csA вещества А вблизи поверхности будет отличаться 
от нуля. Это объясняется тем, что стадия диссоциации вещества А 
лимитирует, тормозит процесс. Поэтому равновесие процесса диссо
циации вблизи поверхности электрода не успевает установиться.

Исключая концентрацию из уравнений (V III, 364) и (V III, 365), 
получим

_*А *л_  (V III, 366)

Если д и kA + k tl ^  k A, то предельный ток полностью лими
тируется стадией диссоциации:



Такой предельный ток называется кинетическим. Стадия диссо
циации может быть лимитирующей, например, при разряде ком
плексных ионов на электроде. Кинетические токи часто встречаются 
при электрохимических процессах с участием органических ве
ществ.

При разряде некоторых веществ лимитирующей стадией элек
тродного процесса может оказаться последующая химическая реакция 
после разряда вещества на электроде. Так, например, при разряде 
ионов водорода на многих металлах лимитирующей стадией является 
рекомбинация адсорбированных атомов водорода в молекулу. При 
электрохимическом восстановлении некоторых органических молекул 
на электроде лимитирующей стадией после стадии разряда может 
быть димеризация продуктов восстановления.

Электродный процесс осложняется, если в растворе присутствуют 
поверхностно-активные вещества, которые, адсорбируясь на поверх
ности электрода, образуют адсорбционную пленку. Адсорбционная 
пленка поверхностно-активного вещества может влиять на кинетику 
собственно электрохимической реакции и на стадию доставки вещества 
к поверхности электрода.

Эго объясняется тем,-что пленка поверхностно-активного вещества 
изменяет ток обмена электродного процесса, а также затрудняет 
подход вещества к электроду. Поверхностно-активные вещества, 
которые, адсорбируясь на поверхности металла, затрудняют их рас
творение в кислотах, называются ингибиторами. Адсорбция электро- 
активных веществ (исходных веществ или продуктов электрохимиче
ской реакции) на поверхности электрода также влияет на кинетику 
электродных реакций.

Электродный процесс на твердых электродах может осложняться 
рядом дополнительных процессов. При выделении металлов на твер
дом электроде лимитирующей стадией может быть замедленная 
кристаллизация металла, связанная с построением кристаллической 
решетки на поверхности электрода.

Если материал электрода не участвует в электрохимической 
реакции, то осложнения могут возникнуть из-за влияния различных 
факторов па состояние поверхности электрода (окисление раство
ренным кислородом воздуха и др.).

При анодном процессе растворения электрода может возникнуть 
его пассивация. При достижении определенного потенциала скорость 
растворения электрода резко уменьшается. Пассивация объясняется 
образованием на поверхности электрода плотной адсорбционной или 
фазовой пленки, например пленки окисла металла.

§ 128. Электрохимическая коррозия металлов

Коррозией металла называют процесс самопроизвольного разру
шения его при взаимодействии с окружающей средой. Электрохими
ческая коррозия возникает на границе между металлом и раствором. 
Она встречается чаще других видов коррозионного разрушения и 
наиболее опасна для металлов. Электрохимическая коррозия подчи-



няется законам электрохимической кинетики. Скорость коррозии 
выражают обычно как потерю в весе за единицу времени, отнесен
ную к единице площади образца.

Электрохимическая коррозия металлов возникает, если наряду 
с анодным растворением металла

М « М  2++ ге
возможен катодный процесс в другой окислительно-восстановительной 
системе с более положительным стандартным (равновесным) потен
циалом, например в системе Н + | Н2

H+ +  e^V * H * .
Так как внешний ток равен нулю, то сумма токов ионизации 

металла £м и водорода г'н должна равняться сумме токов разряда 
иона металла in  и иона водорода г‘н:

*м +  i’h =  I'm +  *'н• (V III, 367)

При этом на границе между металлом и раствором протекает ста
ционарный процесс анодного растворения металла и происходит 
одновременное выделение газообразного водорода. В соответствии 
с уравнением (V III, 367) скорость коррозии можно представить

iL =  i.M — tM =iH — i'h • (V III, 368)

Стационарный потенциал, который устанавливается на границе 
металл — раствор, отличается от равновесных потенциалов водо
рода и металла.

Следует различать коррозию идеально чистого металла и техни
ческого металла. Д ля идеально чистого металла скорость коррозии 
определяется перенапряжением и скоростью выделения водорода на 
этом же металле. Например, для чистого цинка, погруженного 
в раствор кислоты, стационарный потенциал почти совпадает с рав
новесным потенциалом цинка и значительно (более 0,5 в) отличается 
от равновесного потенциала водорода. Поэтому процесс разряда во
дорода можно считать полностью необратимым и скоростью иони
зации водорода в уравнении (V III, 368) пренебречь:

it=7 н . (VIII, 369)

Если процесс разряда водорода лимитируется только электрохи
мической реакцией его выделения на цинке, получим из (V III, 313) 
и (V III, 369) выражение для скорости коррозии:

h = Z  =  Hi0e ^ ! b\  (V III, 370)

где Hi0 — ток обмена для водорода; tih — перенапряжение водорода 
на цинке.

При рассмотрении коррозии технического металла процесс кор
розии усложняется, так как поверхность технического металла не
однородна и содержит включения других, в том числе и более элек



троположительных металлов с меньшим перенапряжением водорола 
Например, в техническом цинке имеются включения кристаллов же
леза. Неоднородную поверхность технического металла на границе 
с электролитом можно рассматривать как совокупность локальных 
(местных) короткозамкнутых электрохимических микроэлементов. 
В данном примере цинк — отрицательный полюс такого элемента; на 
нем металл (цинк) электрохимически растворяется. Положительный 
полюс микроэлемента — железо^ на нем выделяется водород. Присут
ствие локальных микроэлементов приводит к тому, что коррозия 
технических металлов оказывается во много раз больше коррозии 
идеально чистых металлов с однородной поверхностью.

Борьба с коррозией имеет важное практическое значение, так как 
значительное количество металла разрушается в результате коррозии 
(от 5 до 20 вес.% черных металлов ежегодно).

Методы защиты от коррозии можно разделить на три группы.
1. Методы, связанные с изменением свойств корродирующего ме

талла. К ним относятся покрытие металла поверхностными пассиви
рующими пленками из его труднорастворимых соединений (окислы, 
фосфаты, сульфаты, вольфраматы и др.); нанесение покрытий из дру
гих металлов (лужение, цинкование, меднение, никелирование, хро
мирование и т. п.); создание защитных слоев из смазок, битумов, 
красок, эмалей, полимеров и т. п.

2. Методы, связанные с изменением свойств коррозионной среды. 
К ним относятся уменьшение концентрации компонентов среды, осо
бенно опасных в коррозионном отношении (например, удаление рас
творенного в воде кислорода, подщелачивание раствора и т. п.); 
добавка специальных веществ — ингибиторов коррозии, которые ока
зывают тормозящее действие на коррозию. Оно связано или с окис
лением поверхности металла (нитриты, хроматы), или с образованием 
пленки труднорастворимого соединения между металлом и данным 
ингибитором (фссфаты, гидрофосфаты). В кислых растворах в качестве 
ингибиторов коррозии используют органические вещества, содержа
щие амино-, имино-, тио- и другие группы; их действие связано 
с образованием защитной адсорбционной пленки органического ве
щества на поверхности металла.

3* Электрические методы защиты металлов от коррозии. Эти ме
тоды основаны на изменении электрохимических свойств металлов 
под действием поляризующего тока. Например, для защиты трубо
провода в земле от коррозии его катодно поляризуют, присоединяя 
к нему положительный полюс источника тока, или создают макро- 
гальваническую пару с более электроотрицательным металлом (алк> 
миний, магний, цинк и т. п.).

Д ля усиления эффекта борьбы с коррозией эти три метода обыч
но комбинируют между собой.



Г Л А В А  IX 
КАТАЛИЗ

А. СВОЙСТВА КАТАЛИЗАТОРОВ

§ 129. Основные понятия и определения

Катализ можно определить еще как возбуждение химических 
реакций или изменение их скорости под влиянием веществ-катали
заторов, многократно вступающих в промежуточное химическое 
взаимодействие с участниками реакции и восстанавливающих после 
каждого цикла промежуточного взаимодействия свой химический 
состав.

Влияние катализатора на скорость химической реакции объяс
няется участием катализатора в образовании активного комплекса, 
по крайней мере на одной из стадий реакции. Это позволяет дать 
более глубокое определение понятия катализатор. Катализатором 
называется вещество, изменяющее скорость химической реакции 
участием в образовании активного комплекса одной или нескольких 
стадий химического превращения и не входящее в состав конечных 
продуктов (Г. К. Боресков).

Если катализатором служит твердое вещество, то обычно наблю
дается изменение структуры катализатора, а иногда и его состава 
в результате взаимодействия с примесями или даже с основными 
компонентами реакционной смеси. Характерно для катализа то, что 
все эти изменения представляют собой побочные процессы, не обус
ловливающие каталитического действия.

Если скорость реакции увеличивается в присутствии катализато
ра, то катализ называется положительным. При положительном 
катализе промежуточное взаимодействие реагирующих веществ с ка
тализатором открывает новый более легкий реакционный путь. 
В преобладающем большинстве случаев приходится иметь дело 
с положительным катализом. Не всякое ускорение реакции являет
ся катализом. Так, например, цепная реакция между хлором и во
дородом в газовой фазе ускоряется и протекает со взрывом при 
введении в реакционную смесь ничтожных количеств паров натрия. 
Однако натрий нельзя назвать катализатором этой реакции, так 
как он вступает в реакцию и расходуется во время реакции, пре
вращаясь в NaCI. Натрий является инициатором, но не катализа
тором, так как к концу реакции он не сохраняется в химически



неизмененном виде. К особым случаям катализа относится автока
тализ, когда веществом, ускоряющим реакцию, служит один из про
дуктов реакции.

Отрицательный катализ встречается, например, в цепных реак
циях, когда катализатор вступает в промежуточное взаимодействие 
с активными частицами, что приводит к обрыву цепей. Замедление 
реакций в присутствии некоторых веществ часто не связано с ката
лизом. Например, при замедлении химического растворения метал
лов в присутствии поверхностно-активных веществ проявляется за
щитное действие адсорбционной пленки этого вещества.

Катализатор не влияет на константу равновесия химической 
реакции. Д ля доказательства этого утверждения рассмотрим реак
цию, в которой исходные вещества и продукты находятся в стан
дартном состоянии. Проведем реакцию один раз без катализатора 
и другой раз с катализатором. Стандартное изменение изобарного 
потенциала в обоих случаях будет одинаковым, так как он являет
ся функцией состояния. Поэтому и константа равновесия, которая 
связана со стандартным изменением изобарного потенциала уравне
нием

Д С ° ------- R T  In Қ,
в присутствии катализатора не изменится. Константа равновесия 
равна отношению констант скоростей прямой и обратной реакций. 
Следовательно, катализатор в одинаковое число раз ускоряет как 
прямую, так и обратную реакцию.

Различают гомогенный и гетерогенный катализ. При гомогенном 
катализе реагирующие вещества и катализатор находятся в одной 
фазе (в растворе или в смеси газов). При гетерогенном катализе 
катализатор находится в другой фазе и химическая реакция идет 
на поверхности фазы, образуемой катализатором и реагирующими 
веществами, причем исходные вещества на поверхности катализатора 
участвуют в образовании активного комплекса или неустойчивого 
химического соединения с катализатором.

В зависимости от агрегатного состояния катализатора и реаги
рующих веществ каталитические реакции можно разделить на ряд 
групп.

Г руппа 1 2 3  4 5 6 7 8
Ф аза протекания реакции Г Г  Ж  Ж  Ж  Т Т  Т 
Ф аза катализатора Ж Т Г Ж Т Г Ж Т

(Т —  твердая; Ж  —  ж и дкая ; Г  — газообразная  фаза)

Наибольшее практическое значение имеют каталитические реак
ции второй и пятой групп, когда катализатор находится в твердой 
фазе, а реагенты в жидкой и газообразной фазах.

Иногда выделяют еще микрогетерогенный катализ, когда ката
лизатор находится в растворе в коллоидном состоянии; частный 
случай микрогетерогенного — ферментативный катализ характери
зуется сложным строением катализатора, который представляет собой 
белковую систему.

По характеру промежуточного взаимодействия реагирующих ве
ществ с катализатором различают гомолитический и гетеролитиче-



ский катализ. При гомолитическом катализе промежуточное взаимо
действие реагирующих веществ с катализатором протекает по гемо
литическому механизму; при этом разрываются одни электронные 
пары и образуются новые. По гомолитическому типу протекают 
реакции окислительно-восстановительного типа: окисления, восста- 
ниьлсния, 1 идрйрОьйкия и т. п. 1Cзтзлитическои активностью В рС- 
акциях гемолитического типа обладают переходные элементы с неза
полненными d- и /-орбиталями в виде металлов, окислов, сульфидов, 
растворимых комплексов и т. п. Эти катализаторы поставляют 
неспаренные электроны для образования новых электронных пар.

а 5

Рис. 105. Влияние катализатора на кинетику 
реакции А +  В -> D +  Е

При гетеролитическом катализе промежуточное взаимодействие 
реагирующих веществ с катализатором протекает по гетеролитиче- 
скому механизму; при этом образование и разрыв двухэлектронных 
связей протекает без разрушения и образования электронных пар. 
Гетеролитический механизм осуществляется при каталитических 
реакциях дегидратации спиртов, гидратации олефинов, крекинга, 
изомеризации, алкилирования углеводородов, гидролиза и многих 
других. Катализаторы для этой группы реакций должны обладать 
способностью к образованию координационной связи пу.тем отдачи 
или присоединения электронной пары. В частности, они могут пред
ставлять собой протонные или апротонные кислоты и основания.

Рассмотрим влияние катализатора на скорость реакции (рис. 105). 
Пусть в отсутствие катализатора протекает простая одностадийная 
бимолекулярная реакция (рис. 105, а, кривая /)

А +  В АВ* -* D +  E (а)
где АВ* — активный комплекс. В присутствии катализатора также 
может протекать простая одностадийная реакция, но катализатор К 
будет принимать участие в образовании активного комплекса АВК* 
(кривая 2):

А  +  В  +  К  АВК* -» D +  E + К (б)
Реакция (а) в присутствии катализатора может протекать также 

как двухстадийная реакция с образованием неустойчивого промежу



точного соединения между катализатором и одним (см. рис. 105,6, 
кривая 2)

А + К-»- АК* -у  АК (в)
АК +  В - А В К * - D +  E +  IC (г) 

или обоими исходными веществами:
А +  В +  К -  А В К * -А В К  (д)

АВК — АВК** — D +  E +  K (е)
В присутствии катализатора может протекать также термодина

мически возможная реакция по новому пути с образованием других 
продуктов D' и Е ', которые без катализатора практически не полу
чались, например (см. рис. 105, а, б):

А +  В +  К -  АВК* — D' +  E' +  K (ж)
или

А +  К -у  АК* -9- АК 
AK +  B - A B K * - D '  +  E ' +  K (з)

Константа скорости реакции согласно уравнению (V III, 159) за 
висит от энтропии активации А5* и энтальпии активации АН*, 
равной энергии активации. При образовании активного комплекса 
в присутствии катализатора энтропия активации обычно уменьшает
ся по сравнению с энтропией активации активного комплекса без 
катализатора. Это приводит к уменьшению константы скорости 
реакции. Таким образом, увеличение константы скорости реакции 
в присутствии катализатора может быть связано только с уменьше
нием энергии активации реакции.

§ 130. К аталитическая активность и избирательность

Мерой каталитической активности А является изменение ско
рости химической реакции в результате введения в систему катализа
тора:

Л =  сок — о>0(1 — ф), (IX, 1)
где (ок и со0 — скорость реакции в присутствии катализатора и без 
него соответственно; ф — доля объема системы, занимаемая катали
затором и недоступная для реагирующих веществ.

Каталитическая активность может быть положительйой и отри
цательной в соответствии с положительным и отрицательным ката
лизом. Часто второй член со0(1 — ф) в уравнении формулы (IX, 1) 
настолько мал по сравнению с первым, что им можно пренебречь. 
Поэтому

Л =  юк. (IX, 2)
Если реакция протекает вблизи состояния равновесия и является 

двусторонней, то за меру каталитической активности принимают 
скорость протекания реакции в прямом направлении.

Удельной каталитической активностью называют каталитическую 
активность, отнесенную к единице количества катализатора. В го-



могенном катализе удельной каталитической активностью называют 
каталитическую активность, отнесенную к числу молей катализатора 
в единице объема:

где ск — концентрация катализатора в системе. В гомогенном ката
лизе скорость реакции пропорциональна концентрации катализатора. 
При этом удельная каталитическая активность не зависит от кон
центрации катализатора и равна числу молей одного из исходных 
веществ, испытывающих превращение в единицу времени на один 
моль катализатора. В некоторых случаях скорость реакции более 
сложным образом зависит от концентрации катализатора. Это может 
быть связано с тем, что собственно катализатором является ассо
циированная или диссоциированная форма катализатора или про
дукт его взаимодействия с одним из компонентов реакционной 
смеси. Поэтому нужно указывать, для концентрации какой формы 
катализатора справедливо найденное значение удельной каталитиче
ской активности.

В гетерогенном катализе удельной каталитической активностью 
называют каталитическую активность, отнесенную к единице поверх
ности s твердого катализатора:

Отношение удельных активностей катализаторов данной реакции 
можно приближенно охарактеризовать отношением констант скоро
стей реакции (для сходных по типу катализаторов). Отношения 
констант скорости реакции на двух разных катализаторах согласно 
уравнению (VIII, 159) можно представить в виде

Д ля  однотипных катализаторов вероятность образования актив
ного комплекса с участием катализатора приблизительно одинакова: 
AS1 =  A52. Отсюда из уравнения (IX , 5) получаем

Уравнениями (IX, 5) и (IX, 6) можно пользоваться для сравнения 
каталитической активности только в тех случаях, когда есть уве
ренность, что для обоих катализаторов механизм реакции одинаков.

Строго говоря, нельзя выражать активность катализатора неза
висимо от состава реакционной смеси, например, по изменению 
константы скорости реакции или энергии активации, так как ката
лизатор при изменении состава реакционной смеси существенно 
меняет свой состав и свойства. А кинетические зависимости в зна
чительной степени определяются свойствами катализатора. Поэтому

(IX, 3)

(IX, 4)
S S

A S t—А 5 2 Е г— Е у 

R  е  R T (IX, 5)
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R T (IX, 6)



правильнее говорить о каталитической активности, характерной для 
всей системы, включающей катализатор и реакционную смесь дан
ного состава (Г К. Боресков).

Избирательностью катализатора называется его способность уско
рять один из возможных путей реакции, если она может протекать 
по разным направлениям с образованием различных продуктов. Р аз
личают дифференциальную и интегральную избирательность.

Дифференциальная избирательность, или селективность, катали
затора равна скорости образования соответствующего продукта, 
деленной на суммарную скорость превращения реагирующего веще
ства по всем направлениям. Например, если исходное вещество А 
испытывает превращения по различным параллельным и последова
тельным направлениям, причем по одному из этих направлений 
образуется требуемый продукт В, то дифференциальная избиратель
ность катализатора в отношении продукта В равна

где bja — отношение стехиометрических- коэффициентов при образо
вании продукта В из исходного вещества A; g B — количество про
дукта; gA — количество исходного вещества.

В параллельных реакциях количество требуемого продукта В, 
образующегося в единицу времени, равно скорости соответствующей 
реакции:

Д ля последовательных реакций скорость образования промежу
точного продукта равна разности скоростей его образования шв 
и последующего превращения о)̂ :

Интегральной избирательностью называется отношение общего 
количества соответствующего продукта, образовавшегося при конеч
ном изменении степени превращения исходного вещества, к теорети
чески возможному (когда образуется только данный продукт). Ин
тегральная избирательность полезна для характеристики всего ката
литического процесса. Ее величина зависит от начального состава 
реакционной смеси, температуры и конечной степени превращения.

Свойство избирательности, или селективности, катализаторов 
имеет большое практическое значение, так как путем подбора под
ходящего катализатора можно увеличить выход нужного продукта.

1 «ёв 
ь dt

(IX, 7)

(IX, 8)

(IX, 9)



Например, при тстличес::эм разложении в газовой фазе диэтилового 
эфира без катализатора идет реакция

С2Н БСС_,Н5 -  (С2Н6ОС2Н 5)* -> 2СН4 +  | С 2Н 4+ С 0

В присутствии паров иода (катализатора) реакция значительно 
быстрее идет в другом направлении:

С2Н5ОС2Н5 + 1 2 -  (С2Н3ОС2Н5, 1г)* -* СаН„ +  СН3СНО +  1я
При неизменных условиях (температура, давление) катализатор 

не может замедлить те направления реакции, которыэ имелись при 
его отсутствии, так как содержание катализатора в реагирующей 
смеси обычно мало. Если, например, по реакции (а) активный ком
плекс АВ* образуется без катализатора, то он будет получаться 
практически в том же количестве и в присутствии катализатора на
ряду с активным комплексом АВК*, например, по реакции (б). 
Однако если скорость реакции (б) больше скорости реакции (а) без 
катализатора, то содержание новых продуктов D' и Е' в смеси про
дуктов реакции будет превышать содержание прежних D и Е (без 
катализатора) и, следовательно, направление реакции изменится 
(см. рис. 105). Если каталитическая реакция с достаточной скоростью 
идет при более низкой температуре, то понижение температуры может 
настолько замедлить некаталитическую реакцию (а), что ее скоростью 
по сравнению с каталитической можно пренебречь; тогда в присут
ствии катализатора будут получаться практически только новые 
продукты D' и Е '.

§ 131. Соотношение Бренстсда — Поллни

Важное значение имеет проблема предвидения каталитического 
действия по отношению к данной реакции.

Предсказать активность катализатора можно было бы путем оцен
ки энтальпии и энтропии образования активных комплексов всех 
стадий каталитического процесса и на основании сведений о струк
туре реагирующих веществ и катализатора. Однако расчет активно
го комплекса из этих данных с использованием методов квантовой 
химии пока не позволяет получить нужные количественные резуль
таты даже в случае простейших каталитических реакций.

Научные основы предвидения каталитического действия должны 
поэтому строиться на приближенных оценках энергии активного 
комплекса, справедливых лишь для ограниченных групп катализа
торов и реакций. Основой для таких приближенных оценок могут 
служить изменения энергий отдельных связей, разрывающихся или 
образующихся при превращении активного комплекса с участием 
катализатора. Энергии этих связей могут входить в значения теплог 
промежуточного взаимодействия реагентов с катализатором. Поэтому 
должна быть корреляция между изменением энергии активации и 
теплоты химических превращений в пределах ограниченных групп 
химических реакций или катализаторов.



Связь между изменениями энергии активации Е  и теплот хими
ческих превращений АН  описывается эмпирическим соотношением 
Бренстеда — Поляни, называемым также соотношением линейности:

Е = Е0± а А Н  АЕ  =  ± а Д  (АН), (IX, 10)

где £ 0, а  — постоянные коэффициенты в ряду сходных катализато
ров для данной реакции или в ряду однотипных реакций для дан
ного катализатора. В уравнении (IX, 10) знак « 4»  — для экзотер
мических и знак «—» для эндотермических реакций.

Соотношению (IX, 10) можно 
придать другой вид. Из урав
нения Аррениуса следует, что

1п£ =  1 п В ----- — . (IX, И )
R T  '

С учетом (V III, 4) из равен
ства (IX, 11) получаем

1псо =  1 п В '----- — . (IX, 12)
R T  к ’

Уравнение изобары реакции 
преобразуем к виду

l n / ^ l n B " - - ^ ,  (IX, 13)

где In В, 1пВ' и 1пВ" — постоянные; k — константа скорости реак
ции; со — скорость реакции; К  — константа равновесия. Комбинируя 
уравнение (IX, 10) с (IX, 11)—(IX, 13), получим еще ряд других 
соотношений линейности:

1п/г =  1п/г0 ± - ^ г  ДЯ; (IX, 14)

1псо =  1по0 +  - ^  ДЯ; (IX, 15)

\ n k =  l: \k 'o ± a \n  К, (IX, 16)

где ln £ 0, 1п со0 и In k 0 — постоянные.
Принципиальное значение соотношений линейности (IX, 10), 

(IX, 14)—(IX, 16) состоит в том, что они устанавливают связь между 
термодинамическими (АН, К) и кинетическими (Е, к, со) величинами.

Строгого теоретического обоснования соотношений линейности 
до сих пор не имеется. Однако широкий экспериментальный мате
риал показывает справедливость соотношений линейности в преде
лах отдельных групп реакций или катализаторов, когда изменение 
природы компонента изменяет теплоту реакции, но не влияет заметно 
на характер взаимодействия.

Р ис. 106. О боснование соотнош ения 
Бренстеда —  П о л я н и



Соотношение линейности Бренстеда — Поляни может быть полу
чено при рассмотрении кривых потенциальной энергии, например, 
при переходе протона в активном комплексе от катализатора (кис
лоты) АН к одному из реагирующих веществ (реагентов) S в кис
лотном катализе (рис. 106):

АН +  S -*■ AHS* -»■ А-  +  S Н +
Если энергия колебания протона около первого катализатора 

в активном комплексе превысит энергию в точке а, то он перейдет 
с кривой / на кривую 2. Д л я  второго катализатора переход с кри
вой 3 на кривую 2 произойдет, когда энергия колебания протона 
превысит точку Ь.

Приближенно считаем, что длина связей в активном комплексе, 
вдоль которых передается протон, а также форма кривых потен
циальной кривой для обоих катализаторов одинаковы. Кривая потен
циальной энергии второго катализатора располагается выше кривой 
потенциальной энергии первого катализатора на величину Д(ДЯ), 
равную разности теплот ионизации обоих катализаторов (отрезок ас), 
а энергии активации процесса протонизации для обоих катализато
ров различаются на меньшую величину ДЕ  (отрезок ab'). При этом

Д Е -а Д (Д Я ) , (IX, 17)
где 0 < а <  1.

Следовательно, между энергией активации Е  и теплотой иониза
ции ДЯ катализатора должно существовать соотношение

Е =  Е° + а Д Я , (IX, 18)

которое совпадает с соотношением линейности (IX, 10). Из рассмот
рения треугольника abc на рис. 106 следует, что постоянство коэф
фициента а  для нескольких катализаторов возможно, если их потен
циальные кривые имеют приблизительно одинаковую форму и длина 
связи 6 остается приблизительно постоянной. Соблюдения этих 
условий можно ожидать скорее всего для соединений со сходным 
строением.

Несмотря на некоторую ограниченность, соотношение линейно
сти (IX, 10) очень важно и служит пока основным средством пред
видения изменения скорости реакции на разных однотипных ката
лизаторах. Это соотношение позволяет найти связь между скоростью 
каталитической реакции и энергией промежуточного взаимодействия 
при катализе. На основании данных о зависимости энергии проме
жуточного взаимодействия от химического состава катализатора 
можно предвидеть каталитическое действие.

Соотношение линейности Бренстеда — Поляни справедливо, если 
механизм каталитической реакции и характер связей при промежу
точном взаимодействии реагирующих веществ с катализатором для 
рассматриваемой группы катализаторов или реакций одинаков.

Несмотря на эти ограничения, существуют многочисленные слу
чаи линейной корреляции между изменением энергии активации, 
энергии связей, определяющих энергии взаимодействия реагирую



щих веществ с катализатором. При этом имеют значение энергии 
тех связей, которые образуются или разрываются при возникнове
нии или разрушении активного комплекса. Термодинамические свой
ства служат лишь средством приближенной характеристики энергии 
этих связей. Чем точнее термодинамические свойства передают изме
нение энергии связей активного комплекса с катализатором, тем 
отчетливее проявляется корреляция термодинамических характери
стик с каталитическими свойствами и более надежным становится 
использование соответствующих корреляционных зависимостей для 
предвидения каталитических свойств.

Б. ГОМОГЕННЫЙ к а т а л и з

§ 132. Кинетика гомогенно-каталитических реакций

Гомогенно-каталитические реакции в газовой фазе протекают 
обычно по механизму цепных реакций. Примером может служить 
гомогенный катализ цепной реакции окисления окиси углерода 
в двуокись углерода в присутствии следов водяного пара. Реакция 
начинается с образования атома кислорода (активного центра):

со+о2-*со2+о
Но при отсутствии паров воды цепная реакция не может разви

ваться, так как активный центр О не регенерируется и гибнет при 
реакции

0 + С 0  +  М - С 0 2 +  М

(М — инертная частица, например, стенка сосуда или примесь в газе, 
которым передается избыточная энергия). М огут быть и другие 
реакции с участием активного центра О, приводящие к обрыву 
цепи.

В присутствии следов водяного пара в газовой смеси активный 
центр О вступает в реакцию с молекулой Н 20 ,  в связи с чем про
текает разветвленная цепная реакция с регенерацией активных 
центров О Н, Н и О:

СО +  О2 ->С О 2 +  0 (а)
0  +  Н20  -> 20Н (б)

СО +  ОН - С 0 2+ Н (в)
0 2 +  Н — он +  О (г)
н2+о —он+й (д)
со+он->со2+н (в')

н + н + м -н 2+м (е)
413



0 Ч 0 ‘ + М - * 0 2+ М
со+о'+м-со2+м

(ж)

(3)
Н '+ 0 Н '+ М - Н , 0  +  М (и)

В стадиях (а) и (б) возникают активные частицы О и ОН , ко
торые участвуют в разветвленной цепной реакции [стадии (в), (г), 
(д), (в') .]. В стадиях (е), (ж), (з), (и) происходит обрыв цепей. 
В стадии (и) регенерируются молекулы катализатора Н20 ,  который, 
таким образом, к концу реакции остается без изменения. Механизм 
гомогенного катализа рассматриваемой цепной реакции можно счи
тать в основных чертах доказанным, так как промежуточные актив
ные частицы ОН , Н , О обнаружены при помощи новых физиче
ских методов (ЭПР, ИК-спектроскопия).

В растворах гомогенно-каталитические реакции протекают обычно 
по механизму молекулярных реакций с образованием сложных 
активных комплексов или промежуточных соединений с участием 
катализатора, который снижает энергию активации реакции. Это 
объясняется тем, что в сложном активном комплексе с участием 
катализатора уменьшается энергия связей и облегчается их разрыв. 
Особенно выгодным является образование циклических активных 
комплексов, так как чередование рвущихся и возникающих хими
ческих связей, а также перемещение электронов, образующих хими
ческую связь, по циклическому активному комплексу (миграция 
связей в молекуле) способствует снижению энергии активации при 
разрыве химических связей. Кроме того, энтропия активации при 
образовании в растворе сложных активных комплексов может уве
личиться за счет освобождения некоторого числа молекул раствори
теля, связанных с молекулами исходных веществ и с катализатором.

Уменьшение энергии активации и увеличение энтропии актива
ции в соответствии с уравнением (VIII, 159) увеличивает константу 
скорости реакции.

Рассмотрим два примера вероятного механизма гомогенного ката
лиза в растворах при гетеролитическом разрыве связей.

1. Изомеризация а-фенилпропилена катализируется ионом гидро
ксила:

С0Н 5СН2СН =  СН2 +  О Н ~ ->  С6Н5СН =  СНСН, +  ОН-
Вероятный механизм реакции:

Н Н

тН. -V- ••О'-Тн

н н
с ^ ^ с н .

О Н '

Пунктиром обозначены вновь образующиеся связи; перечеркну
тые связи рвутся при протекании реакции.



Включение гидроксильной группы в состав активного комплекса 
смещает электронные пары по циклу против часовой стрелки, 
в результате чего двойная связь переходит в a -положение. Гемоли
тический разрыв связей с перегруппировкой (при отсутствии ката
лизатора) потребовал бы большей энергии активации.

2. Хлорирование бензола в присутствии катализатора — хлорида 
железа (III) протекает по уравнению

С 6Н в+С12 +  FeCl3 -  С6Н 5С1 +  НС1 +  ҒеС13 

Предполагаемый механизм реакции:

Ион Ғе3+ притягивает электронную пару атома хлора; второй 
атом хлора в молекуле С12 поляризуется положительно н притяги
вает электронную пару одной из связей С —Н в бензоле, в резуль
тате чего рвется связь С—Н и образуется связь С—С. Смещение 
электронных пар в шестичленном цикле (по часовой стрелке) при
водит к ослаблению и разрыву этих связей и образованию новых 
связей. Таким образом, хлорирование бензола в растворе протекает 
по гетеролитическому механизму.

Катализ с образованием активных комплексов с шести- и пяти
членными циклами более вероятен, чем с четырех- и трехчленными 
циклами, так как в первом случае электронные оболочки дальше 
удалены друг от друга.

Из числа гомолитических окислительно-восстановительных реак
ций гомогенного катализа наиболее хорошо изучен процесс разло
жения перекиси водорода в водных растворах, протекающий по 
суммарному уравнению

Н А  -*■ Н 20  4- 1/ А
Иногда разложение Н20 2 протекает через образование промежу

точных соединений. Так, например, гомогенно-каталитическая реак
ция разложения Н А  в присутствии катализатора — молибдат-ионов 
протекает по схеме

2Н А  +  М 0О4-  -> 2Н20  +  МоОе“

Мо01_ - > 0 2 +  М о04~

По аналогичной схеме идет ускорение реакции разложения Н2Оа 
иенами WC>4—, С ф 27~  Fe3+ Удалось обнаружить и выделить про
межуточные соединения перекисного характера: МоОб- , МоОв- ,  
WOe- , С гА  и ДР-

Каталитическое окисление молекулярным кислородом многих 
веществ в растворах протекает, по-видимому, по цепному меха
низму.



При окислении углеводородов (парафинов)'молекулярным кисло- 
родом в качестве катализаторов применяют соли переходных метал
лов, например, нафтенаты меди или марганца, способные раство
ряться в неводном растворе.

Рассмотрим кинетику гомогенно-каталитической бимолекулярной 
односторонней реакции. Предположим, что реакция протекает одно
стадийно с образованием активного комплекса, в котором участвует 
катализатор:

A +  B - f -K ^  АВК* — D +  E +  K (а)

Константу равновесия Қ% образования активного комплекса АВК* 
Можно представить в виде

/С*------- , (IX, 19)
САСВ СК

где с* — концентрация активных комплексов; сА, св — концентрации 
исходных веществ; сқ — концентрация катализатора, не вошедшего 
в активный комплекс. Д л я  скорости реакции (а) можно написать

о> =  6сАсвск . (IX , 20)

Подставляя значение сАсвсқ из выражения (IX , 19) в (IX, 20), 
получим

=  (IX , 21)
А*

Концентрация свободного катализатора сқ равна

cK = c°K - c t , (IX, 22)

где — общая концентрация катализатора.
Подставляя (IX, 22) в (IX , 19), находим

_£*_ =  _ W ^ _  (1Х 23)
Kt 1 + V a £8

Подстановка r(IX, 23) в (IX, 21) позволяет получить уравнение 
для скорости каталитической реакции:

— С- ^ — с° (IX, 24)
1 + /( .с Асв к

Скорость гомогенно-каталитической бимолекулярной односторон
ней реакции пропорциональна концентрации катализатора с^.

При малых значениях /(* можно принять l+ A ' cAcB= i;l; при 
этом уравнение (IX , 24) преобразуется

с,) = kcAcBc°K. (IX, 25)

Общий порядок реакции по исходным веществам — второй, а по 
веществам А или В — первый.



Если значение Қ.м велико, то 1 + Л * сАсв /С*СдСв и вместо урав
нения (IX, 24) получаем

со ~ с ’к . (IX , 26)

При этом реакция протекает по кинетическому уравнению нуле
вого порядка (по исходным веществам).

При средних значениях порядок реакции по веществам А 
и В будет дробный.

Если каталитическая реакция

A + B + K - C + D + K
протекает в две стадии с образованием неустойчивого промежуточ
ного соединения АК

А +  К - А К * -* -А К
АК +  В -  АКВ*-> C +  D +  K,

то скорость реакции также выражается уравнением (IX , 24).
На кинетику гомогенно-каталитических реакций в растворах 

влияют растворитель и посторонние ионы.
Иногда даже достаточно ничтожных следов катализаторов 

(Ю- 6 — 1СГ7 моль/л) в растворе, чтобы скорость реакции заметно 
изменилась. На этом основан так называемый кинетический метод 
анализа.

§ 133. Автокаталитические реакции

Автокатализом называется реакция, которая ускоряется одним 
из продуктов реакции. При автокатализе концентрация катализа
тора при протекании реакции увеличивается. Автокатализ может 
быть гомогенным и гетерогенным.

Рассмотрим гомогенную автокаталитическую реакцию
A +  B +  ( D ) - D  +  E, (а)

Т__ I
где D — продукт реакции — катализатор, который участвует в обра
зовании активного комплекса.

Пусть эта реакция протекает в две стадии, причем первая ста
дия является лимитирующей:

А  +  (D )-> A D * A D  (лимитирующая стадия) (б)

AD +  В ADB* -> D +  E (равновесная стадия)^ (в)

где AD* и ADB* — активные комплексы.
Скорость реакции определяется скоростью первой лимитирующей 

стадии и выражается уравнением



где а — начальное количество исходного вещества А; Ь — начальное 
количество продукта реакции (катализатора) D; х  — количество веще
ства А, которое прореагировало за время t.

Если начальная концентрация продукта реакции D (катализа
тора) мала (b а), то скорость реакции в течение некоторого вре
мени также мала (пока малы х  и b + х). С течением времени ско
рость реакции увеличивается, достигает максимального значения ыт

Рис. 107. Зависимость скорости реакции (а), кон

центрации исходного вещества (б) и l g --------  от
а — х

времени (в)

и затем начинает уменьшаться (рис. 107). Значение хт, когда дости
гается максимальная скорость реакции определится из условия

—  =  0. (IX , 28)
dx

а — Ь /ч v  ОЛ\



со,,— ! ( «  +  &)■. (IX , 30)

При уравнения (IX, 29) и (IX, 30) принимают вид:

f -  (IX. 31)
и

а>и — (IX.  32)

Из уравнения (IX, 28) можно вычислить количество прореагиро
вавшего вещества А за время t. Д л я  этого нужно уравнение (IX, 28) 
проинтегрировать:

X I
------- ^ ( I X ,  33)
(а — дг) (6+JT) J

о о
Учитывая, что

1
а+6 \Д — х Ы-Г I(а —  х)  ( Ь+ х )

получим после интегрирования и небольших преобразований:

l g - ^  =  l g — +  t. (IX, 34)
а  —  х а  2 ,3

Если начальная концентрация продукта реакции D (катализа
тора) мала (Ь<^а), а количество прореагировавшего вещества х  
достаточно велико ( 6 « * < а ) ,  можно принять: Ь + х ~ х  и а + Ь=^а. 
При этом вместо (IX , 34) получаем

l g - L — ig (IX , 35)
а — х  а 2 , о

Зависимость lg[jc/(a — я)] от t линейна. Из углового коэффициента 
этой прямой можно графически определить константу скорости k 
аитокаталитической реакции.

При t =  t \ [2 и х= 0 ,5 а  уравнение (IX, 35) преобразуется:

lg — =  ̂ - ^ . / 2 .  (IX, 3G)
CL 2 , 0

Из (IX , 35) и (IX, 36) получаем

\g [ { \ - a ) i a ]  = f ^ ( t U2 - t ) .  (IX, 37)

Из уравнения (IX, 37) можно вычислить а = х / а — долю веще
ства А, прореагировавшего за  время t.

В течение определенного времени реакция практически не идет 
(рис. 107, б). Это время называется периодом индукции.



f„ =  *</2 - - ^ f l g [ ( l - a , )  a,], (IX, 38)
ак

где ап= х п]а .
Известно много гетерогенных автокаталитических реакций, ката

лизируемых конечными продуктами. Например, растворение мели 
и ртути в азотной кислоте катализируется ионами N0 7  и окислами 
азота; восстановление некоторых твердых окислов металлов водоро
дом или окислами азота катализируется образующимся металлом; 
взаимодействие твердой окиси серебра с газообразной С 0 2 катали
зируется образующимся AgaC 0 3.

§ 134. Обобщенная теория кислот и оснований.
Кислотно-основной катализ

Д ля неводных растворов неприменимы обычные представления 
о кислотах и щелочах в водных растворах, согласно которым кисло
той называется химическое соединение, диссоциирующее в растворе 
на анион и ион водорода (гидроксония), и основанием — соединение, 
диссоциирующее на кагион металла и ион гидроксила.

Представление о кислотах и основаниях в неводных растворах 
рассматривается в обобщенной теории кислот и оснований (в теории 
протолитического равновесия) (Бренстед). Согласно этой теории кис
лотой называется химическое соединение, способное в течение реак
ции отдавать протон; кислота — донор протона. Реакция присоеди
нения протона к другому веществу, участвующему в реакции с кис
лотой, называется реакцией протонизации. Соединения НС1, NHj" 
и Н 20  — кислоты, так как они способны отщеплять протон:

Н С 1 7 1 С Г + Н +  N H t ^ N H 3 +  H + Н 2О ^ О Н -  +  Н +

Основанием называется химическое соединение, способное при
соединять протон; основание— акцептор протона. Реакция отнятия 
протона от другого вещества, участвующего в реакции с основа
нием, называется реакцией депротонизации. Примерами оснований 
могут служить C l-  NH3, ОН- , так как они способны присоединять 
протон:

С Г + Н + ^ Н С 1  NH3 +  H + ^ N H |  0 H - + H + z± H 20

В процессе отщепления — присоединения протона участвует пара 
сопряженных кислоты и основания. Так, например, в процессе

Н С 1 ^ С Г + Н +

сопряженными кислотой и основанием будут НС1 и С1-  В растворах 
протон (ядро атома водорода) не может длительное время существо
вать в свободном состоянии. Поэтому в реакции отщепления — при
соединения протона участвуют две пары сопряженных кислот и ос



нований (так называемая протолитическая реакция). Например, 
в протолитической реакции

NH3 +  H C 1;± N H 4 + Со

участвуют две пары кислот и оснований: НС], С П  и N H ^, NH3.
Ионизация кислот и оснований происходит в результате их про

толитической реакции с растворителем. Например, для  кислоты НС1 
в. растворителях Н 20  и С2Н5ОН можно написать такие протолити- 
ческие реакции (при этом НС1 отдает протон растворителю):

НС1+ Н 20  ^  С Г  +  Н 30 +

НС1 +  С2Н5О Н 7 ± С Г + С 2Н 5О Н £
Диссоциацию кислоты на ионы характеризует константа диссо

циации кислоты. Отрицательный логарифм константы диссоциации 
кислоты называется силой кислоты рКд. Чем меньше рКд, тем силь
нее кислота диссоциирует на ионы. В водном растворе соляная 
кислота — сильный электролит (рКд =  0,4), а в этаноле — слабый 
электролит (рКд =  1,95).

Основание во время протолитической реакции с растворителем 
отнимает протон от молекулы растворителя. Например, для анилина 
в воде получаем

C6H5NH2 +  Н20  ^  CeH5N H |+ О Н -
В жидком аммиаке (как растворителе) анилин является кисло

той, так как он отдает протон растворителю:
C6H6NH2+ N H 3 7^  CeH sNH-  +  N H t

Таким образом, данное соединение (анилин) может быть в одном 
растворителе (воде) основанием, а в другом (NHa) — кислотой.

Теория протолитического равновесия (Бренстеда) не может объяс
нить кислотно-основные свойства апротонных веществ, в состав кото
рых водород не входит, как, например, галогениды бора и алюми
ния, хлорид олова (IV) и др. Кислотно-основные свойства апротон
ных веществ рассматриваются на основе электронной теории кислот 
и оснований (Льюис). Отличительным признаком кислоты и основа
ния по электронной теории является их взаимная нейтрализация, 
осуществляемая образованием ковалентной связи между атомом 
в молекуле основания, обладающим свободной парой электронов, 
и атомом в молекуле кислоты, в электронную оболочку которого 
эта пара электронов включается.

Например, при нейтрализации ионом хлора (основанием) галоге- 
н.ида алюминия (кислоты) электронная пара иона хлора включается 
в электронную оболочку атома алюминия, образуя ковалентную 
связь:

С1

А1 +  

С1

С1
• 1 • •

: c i : = c l : А 1 ; С1
• •

CI



Д ля веществ, которые могут отщеплять или присоединять про
тон, понятия кислоты и основания по обеим теориям (Бренстеда и 
Льюиса) совпадают.

Кислотно-основной катализ — наиболее распространенный и прак
тически важный вид гомогенного катализа. При кислотном катализе 
в первой стадии происходит протолитическая реакция и протониза
ция исходного вещества S за счет передачи протона от катализатора 
(кислоты) АН; в случае мономолекулярной реакции протонизиро- 
ванная форма вещества SH+  во второй стадии реакции распадается 
с образованием продуктов Р  и Q и отщеплением протона, причем 
катализатор (кислота) регенерируется:

S + A H  — SH+ +  A~

SH+ +  A- -> P +  Q +  AH
Согласно обобщенной теории кислот и оснований в кислотном 

катализе катализатором может быть любое вещество, способное от
щеплять протон, например ион N H ^ (соль NH4C1).

При основном катализе в первой стадии происходит протолити
ческая реакция между исходным веществом SH и основанием В; 
при этом происходит депротонизация исходного вещества (передача 
протона катализатору — основанию). Во второй стадии реакции де- 
протонизированная форма вещества распадается с образованием 
продуктов Р  и Q с одновременной передачей протона и регенерацией 
катализатора:

SH +  B - S " + B H +

S ~ + B H - P + Q  +  B

Согласно обобщенной теории кислот и оснований катализатором 
в основном катализе может быть любое вещество, способное при
соединять протон, например ион СН3СОО_  (соль CH3COONa).

Лимитирующей стадией в разных реакциях кислотно-основного 
катализа может быть как первая, так и вторая стадия суммарной 
двухстадийной реакции. Рассмотрим кислотный катализ, когда пер
вая стадия (протонизация) близка к равновесному состоянию, а вто
рая стадия — лимитирующая:

S +  H30 + ^ S H + + H 20  (I)

SH+ +  Н20  -> P -fQ  +  H3G+ (лимитирующая стадия II)

Вторая стадия протекает по уравнению кинетики реакций пер
вого порядка, так как вода присутствует в большом избытке.

Скорость реакции определяется скоростью второй лимитирую
щей стадии:

сo = kc6H+,

где k  — истинная константа скорости кислотно-каталитического пре
вращения. Равновесная концентрация протонизированной формы



вещества cSH+ составляет долю а  от общей концентрации веще
ства S в растворе:

Таким образом
csh+ ~~ acs-

<°=*csh+ =  (IX, 39)
&эф=Аа, (IX, 40)

где Аэф — эффективная константа скорости катализа.
Зависимость k  от cSH+ должна быть линейной.
Выразим долю а  через другие величины. Первая стадия катали

тической реакции (I) находится практически в равновесном состоя
нии. Поэтому можно написать

к  « 5 Н + « Н .О  > ( 1 Х  4 1 )

“s ан:,о+
где QSH+, йн 0, a s, а н о+ — активности SH+, Н.гО и Н эО+, K s —  кон
станта кислотности вещества S. Учитывая, что

flSH+= / sh+csh+ и a s = / s cs- 
где / SH+ — коэффициент активности SH+, / 3 — коэффициент актив
ности S, получим после небольших преобразований

—  =  (IX, 42)
cs

где
Ло =  _ ^ о + ------ fs__' (IXj 43)

ан,о ^SH+

Величину h0 называют кислотностью среды. Она характеризует 
способность среды отдавать протон. Н 0= — lg Л0 — функция кислот
ности. В разбавленных растворах a HO =  l ;  / S^ / SH+— 1; отсюда 
Л0= а н о+ и ^ о = рН. В концентрированных растворах кислот значе
ния Н 0 и pH отличаются на несколько порядков. Поэтому в кис
лотном катализе в концентрированных растворах кислот нужно 
пользоваться понятиями кислотности среды Л0 и функции кислот
ности Н0 вместо а н 0+ и pH.

Учитывая, что общая концентрация вещества S в растворе

CS“ CS +  CSH+>

получим из (IX, 42) выражения для вычисления а и кЪф'.



При справедливости рассматриваемого механизма зависимость
1<тЬ_д. пт Н, линрйняя Птрюпя гпягЬичегки ПППРПР.ПЯРТГЯ 1рЬК~ Ғ.С.ЛИ- ■"> ■ - -Я+»----- ' и ---------------  ------ ■ Г ‘1' ------ ---------  ...... - (J ~
известна Қ 5, то можно вычислить k.

Если K sh0 >  1 и 1 + K shQ=^Ksh0, то £эф =  й. При этом опытное 
значение kэф не должно зависеть от константы кислотности К ъ и от 
функции кислотности Н 0 или от кислотности среды h0.

При K sh0^ l  уравнение (IX, 44) удобно преобразовать к виду

—------ ---  +  —  •— . (IX, 47)
£эф  ̂ A/Cs *0

Согласно (IX, 47) зависимость 1/йЭф от l/h0 линейная. Это позво
ляет графически определить k и K s-

Рассмотрим далее другой случай кислотного катализа, когда 
первая стадия (протонизация) лимитирующая, а вторая стадия близка 
к равновесному состоянию, на основе так называемой дуалистиче
ской теории кислотно-основного катализа (Даусон). Согласно этой 
теории при расчете скорости каталитического процесса необходимо 
учитывать, что каталитически активными являются не только ионы 
гидроксония и гидроксила, но и молекулы недиссоциированных' 
кислот и оснований, а также недиссоциированные молекулы воды. 
Поэтому скорость реакции равна сумме скоростей, обусловленных 
всеми катализирующими частицами:

0)= [^НэО+СН,0++  ^ОН-СОН-"*'^А-СА -+ ^Н А СНА+ ^Н.ОСНго] CS’ (IX. 48) 
где &н>0+, б о н -’ ^а-> ^на’ *н2о — константы скорости параллель
ных реакций, которые катализируются ионами гидроксония,гидро
ксила, анионами соли, молекулами кислоты и воды: сн 0+, сон_ 1 
гА_ , сНА, сн 0 — концентрации катализаторов. При добавлении 
соли МА к раствору, в котором протекает реакция по данному 
механизму, скорость реакции возрастает, так как увеличивается 
слагаемое kA_cA_ в уравнении (IX, 48). Этот эффект называется 
вторичным солевым эффектом.

В кислотно-основном катализе отчетливо проявляются законо
мерности, выражаемые соотношением линейности.

В ряду однотипных катализаторов кислотного катализа между 
константой скорости кислотного катализа kHfi и константой кислот
ности катализатора К НА (константой, ионизации кислоты — катали
затора) имеется соотношение линейности Бренстеда — Поляни:

lg ^ HA =  lgG HA + a l g^HA’ (IX, 49)
или

*ha =  GhA v ,  (IX, 50)
где Gha и a — коэффициенты, одинаковые в ряду однотипных кис
лотных катализаторов.



В ряду однотипных катализаторов основного катализа между 
константой скорости основного катализа k E и константой основности 
катализатора Қ в (константой ионизации основания — катализатора) 
также существует соотношение линейности:

lgAB =  lgG B +  algA :B, (IX, 51)
или

k B= G BK aB- (IX, 52)
Соотношения линейности (IX, 49) и (IX, 51) получили широкое 

подтверждение на многочисленных рядах однотипных катализаторов 
в кислотно-основном катализе в водных и неводных растворах. 
Соотношение линейности (V III, 51) было проверено на реакции раз
ложения нитрамида в разных растворителях и в присутствии раз
личных основных катализаторов:

N 0 2NH.2-> N 20  +  H20

В качестве однотипных катализаторов использовались четыре 
группы органических оснований: катионы с двумя зарядами, элек- 
тронейтральные молекулы, анионы с одним зарядом и анионы с двумя 
зарядами. В каждой из этих групп наблюдается линейная зависи
мость между логарифмом константы скорости разложения нитрамида 
и логарифмом константы ионизации катализатора в данном раство
рителе.

В. ГЕТЕРОГЕННЫЙ КАТАЛИЗ

§ 135. Адсорбция на поверхности катализатора

При гетерогенном катализе катализатор представляет собой по
верхность твердого тела, а реагирующие вещества могут находиться 
в газовой фазе или в растворе. Большинство гетерогенно-каталити
ческих процессов, имеющих практическое значение, проводится в га
зовой фазе.

Механизм гетерогенного катализа в принципе не отличается от 
гомогенного катализа. Атомы или группы атомов на поверхности 
твердого катализатора образуют с реагирующими веществами актив
ные комплексы или неустойчивые промежуточные соединения. Благо
даря этому снижается энергия активации и реакция ускоряется 
в том же направлении или в другом термодинамически возможном 
направлении. Нужно учитывать также изменение энтропии активации 
активного комплекса с участием катализатора.

Однако теория гетерогенного катализа сложнее, чем теория 
гомогенного катализа. Это объясняется тем, что нужно учитывать 
адсорбцию реагирующих веществ на поверхности твердого тела.

Адсорбцией называется поглощение (сгущение) вещества на по
верхности раздела фаз. Вещество, на поверхности которого происхо
дит адсорбция, называется адсорбентом, а поглощаемое из объемной



фазы — адсорбатом. Различают два вида адсорбции: физическую ад
сорбцию и активированную, или хемосорбцию. При физической 
адсорбции молекулы газа связаны с атомами поверхности твердого 
теда слабыми ван-дер-ваальсовыми силами (дисперсионными, индук
ционными и ориентационными). Физическая адсорбция — обратимый 
процесс.

Активированная адсорбция, или хемосорбция, обусловлена про
явлением химических, валентных сил между адсорбированными 
молекулами и атомами поверхности твердого тела.

Хемосорбция необратима и со
провождается большими тепловы
ми эффектами, доходящими до 
400 кдж/моль и более.

Например, при физической 
адсорбции кислорода на угле при 
68° К его теплота адсорбции рав
на 15,5 кдж/моль, причем адсорб
ция обратима. При хемосорбции 
кислорода (при 273° К) его теплота 
адсорбции возрастает до 
300 кдж/моль, причем адсорбция 
становится необратимой.

Несмотря на удаление кислоро
да из газовой фазы путем эвакуи
рования газа из пространства над 
углем, хемосорбированный кисло
род остается на поверхности угля.

С увеличением температуры физическая адсорбция и хемосорбция 
в соответствии с принципом подвижного равновесия уменьшаются, 
так как адсорбция сопровождается выделением тепла.

На рис. 108 показана зависимость адсорбции окиси углерода на 
металлическом палладии от температуры (при давлении 150 мм 
рт.ст.).  При низких температурах происходит физическая адсорб
ция; при повышении температуры она уменьшается (кривая АВ).  
Дальнейшее повышение температуры сопровождается быстрым уве
личением адсорбции, так как при этом ускоряется процесс перехода 
от физической адсорбции к хемосорбции. Участок кривой CD  опи
сывает хемосорбцию СО, которая с ростом температуры уменьшается. 
Участок кривой ВС является переходным от физической адсорбции 
к хемосорбции. В зависимости от скорости нагревания образца и из
менения других условий опыта участок ВС может иметь различную 
форму.

Способностью к хемосорбции обладают молекулы с высоким 
запасом энергии. Хемосорбированные молекулы на поверхности 
твердого тела представляют собой поверхностные химические соеди
нения, которые по своим свойствам сильно отличаются от аналогич
ных химических соединений.

Зависимость количества адсорбированного вещества на поверхно
сти твердого тела от давления газа (или от концентрации вещества

Температура

Рис. 108. Зависим ост физической 
адсорбции и хемосорбции окиси 
углерода на палладии от темпера

туры



в растворе) при постоянной температуре называется изотермой ад
сорбции. Если все места на поверхности твердого тела, на которых 
может происходить хемосорбция, энергетически равноценны, между 
частицами отсутствует взаимодействие и на одно место приходится 
одна частица (нет диссоциации или ассоциации при адсорбции), то 
уравнение изотермы адсорбции имеет вид

0 =  -£_ =  _ ^ _ ( (IX , 53)
а0 1+ьР v '

где 0 — степень заполнения поверхности; а0 — максимальное количе
ство вещества, которое может адсорбироваться на данной поверхно
сти (при 0 = 1 ); b = k 1/ k 2 — адсорбционный коэффициент; и k 2 — 
константы скорости адсорбции и десорбции. Уравнение (IX, 53) на
зывается уравнением Ленгмюра. При слабой адсорбции (Ь мало) 
и при низком парциальном давлении пара адсорбирующегося веще
ства (р мало), если можно считать 1 +  6 р « 1 ,  то получаем из 
(IX , 53)

Q=bp. (IX, 53а)
При этих условиях степень заполнения поверхности пропорцио

нальна парциальному давлению вещества в объеме газовой смеси. 
Эта область давлений называется областью Генри. При сильной 
адсорбции (b или р велико) и 1 + b p ^ b p  получаем из (IX, 53а) 
0 = 1 , причем поверхность твердого тела полностью заполнена адсор
бированным веществом и дальнейшее увеличение парциального дав
ления вещества в газовой смеси не влияет на количество адсорби
рованного вещества на поверхности твердого тела.

Если на поверхности твердого тела адсорбируется смесь газов, 
то степень заполнения 0, поверхности твердого тела i - m газом рас
считывается по уравнению

0‘- = t t S S  <1Х’ 54>l+ L  biPi *
где сумма берется по всем k  компонентам газовой смеси.

Различные участки (атомы, молекулы) поверхности твердого тела 
могут быть энергетически неравноценны. Это обнаруживается, на
пример, при опытной проверке уравнения изотермы Ленгмюра. 
Если это уравнение представить в виде

+ - ^ ,  (IX, 55)

то зависимость p/а  от р должна быть линейной при справедливости 
предположения об энергетической равноценности всех участков по
верхности, которое делалось при его выводе. Однако на опыте эта 
зависимость часто имеет вид кривой.

Энергетическую неравноценность адсорбционных мест поверхности 
можно установить при помощи так называемого дифференциально
изотопного метода. На поверхности твердого тела адсорбируют по
следовательно две одинаковые порции газа разного изотопного со
става, а затем часть газа десорбируют с поверхности и определяют



его изотопный состав. При энергетической равноценности адсорбци
онных мест состав десорбированного газа должен быть средним 
между составом первой и второй адсорбированной порцией газа.

Если адсорбционные места на поверхности твердого тела энерге
тически неравноценны, то изотопный состав десорбированного газа 
Должен отличаться от среднего. Результаты, полученные этим мето
дом, показывают, что во многих случаях адсорбционные места на 
поверхности твердого тела оказываются неравноценными по энергии 
(по теплоте адсорбции).

Если на поверхности имеются адсорбционные места с разными 
значениями теплот адсорбции, то изотерма адсорбции имеет более 
сложный вид, чем изотерма уравнения Ленгмюра, и следует писать:

_ о _
Стах rt

0=  J Q<?e(Q) dQ-, eQ— (IX,  56)
О . --- —m m  R T

1 + b0e p
где Qq — доля заполненных мест поверхности с теплотой адсорбции Q; 
q (Q) — функция распределения адсорбционных мест по теплотам 
адсорбции

Если адсорбционные центры равномерно распределены по всем 
значениям теплот адсорбции Q, то функция распределения имеет 
вид

б(<?) =  А =  const
и при среднем заполнении поверхности адсорбатом получается так 
называемая логарифмическая изотерма адсорбции (Фрумкин, Тем
кин):

0 =  Л Я Л п 6 тахр, (IX, 57)

где 6тах — адсорбционный коэффициент при наибольшей теплоте 
адсорбции Qmax.

Если функция распределения q (Q) — экспоненциальная
Q(Q) =  B*e-mQ,

где В* и m — постоянные коэффициенты, то при среднем заполнении 
поверхности адсорбатом из уравнения (IX, 56) получается изотерма 
Фрейндлиха:

в= -В Р Ч \  (IX, 58)
D ^  iT7\RT 1  пт*где а  =  —  о ; —=  m t i l .

m п

Только небольшая доля адсорбционно-активных мест поверхно
сти катализатора обладает каталитической активностью. Так, напри
мер, медь — катализатор гидрирования этилена. Окись углерода — 
яд для меди как катализатора этой реакции. При адсорбции СО 
0 = 0 ,0 0 5  каталитическая активность меди уменьшается в 10 раз. 
Это показывает, что каталитически активны только те адсорбцион
ные места, которые имеют наибольшую теплоту адсорбции и на ко
торых адсорбируются первые порции окиси углерода.



Рассмотрим некоторые особенности гетерогенных катализаторов.
Прибавление к катализатору вещества, которое само по себе 

является каталитически недеятельным, может иногда сильно повы
сить активность катализатора. Такие вещества называются промото
рами. Как правило, эффективность действия промотора зависит от 
его количества: максимальная активность катализатора наблюдается 
при определенном составе промотированных катализаторов. Промо
торы влияют на состояние поверхности катализатора — они способ
ствуют сохранению активных мест на поверхности и изменяют их 
распределение по энергиям адсорбции. Промоторы добавляются 
к катализатору на соответствующей стадии его приготовления. 
Например, железный катализатор, применяющийся при получении 
водорода по реакции

С 0  +  Нг0  =  С 0 2 +  Н г 
промотируют введением добавок хрома и тория. Д ля  этого в рас
твор нитрата железа (11) вводят соответствующее количество бихро
мата аммония и нитрата тория. В результате их совместной кри
сталлизации при выпаривании раствора, разложения прокаливанием 
и восстановления водородом получается промотированный железный 
катализатор, содержащий в поверхностном слое все три металла: 
железо, хром и торий.

Различают структурообразующее промотирование и модифициро
вание. Структурообразующие промоторы стабилизируют активную 
фазу катализатора по отношению к нагреванию или другим воздей
ствиям; они препятствуют термической рекристаллизации (укрупне
нию кристаллов) катализатора. Модифицирующие промоторы (моди
фикаторы) изменяют строение и химический состав активной фазы. 
В зависимости от концентрации одни и те же добавки могут оказы
вать как промотирующее, так и отравляющее действие.

Смешанные катализаторы состоят из компонентов, каждый из 
которых обладает каталитической активностью к данной реакции. 
Они могут существенно отличаться по каталитической активности 
от компонентов в чистом состоянии. Например, реакция разложения 
гипохлорита натрия на хлорид и хлорат натрия в водном растворе 
катализируется одной из гидроокисей никеля, меди и железа. При 
этом скорость реакции равна (в условных единицах) 700, 100 и 100 
соответственно. При применении смешанного катализатора, содер
жащего 70% гидроокиси никеля и по 15% гидроокисей меди и же
леза, скорость реакции повышается до 1200 условных единиц.

Србк службы катализаторов зависит от ряда факторов, главные 
из которых — отравление и старение катализатора. Присутствие 
в реагирующей смеси некоторых веществ, часто в совершенно нич
тожном количестве, способно понижать или полностью подавлять 
активность катализатора. Такие вещества получили название ката
литических ядов, а само явление — отравление катализаторов. 
К типичным каталитическим ядам относятся соединения серы H 2S, 
CS2, C4H4S (тиофен), тиоспирты, синильная кислота; окись углерода,



свободные галоиды, ртуть и соли ртути: HgCl2, Hg(CN)2; соедине
ния фосфора, мышьяка, свинца и др. Действие ядов зависит от 
природы катализатора. Так, например, платиновый катализатор, 
применяющийся в контактном способе производства серной кисло
ты, очень чувствителен к наличию в реакционных газах самых не- 
значительных количеств мышьяксьистыл со е д и н е н и и ,  которые ПОЛ У" 
чаются при обжиге колчеданов; катализатор быстро теряет свою 
активность.

Скорость каталитического окисления аммиака на платине кисло
родом воздуха при получении азотной кислоты уменьшается даже 
при очень малом содержании в газовой смеси фосфористого водоро
да, сероводорода или ацетилена. Например, выход продуктов реак
ции окисления аммиака (окислов азота) на платиновом катализаторе 
при 750° равен 93,8% , если применяются чистый аммиак, чистый 
Еоздух, свежий катализатор и т. д. Если в газовой смеси содержится
0,0002 об. % фосфористого водорода, то вы ход аммиака быстро сни
жается до 3% и менее.

При синтезе аммиака из азота и водорода в качестве катализа
тора применяется железо; 0,01% серы в железе заметно снижает 
каталитическую активность железа, а при 0,1% серы железо пол
ностью теряет каталитические свойства. Некоторые вещества отрав
ляют одни катализаторы и не отравляют другие. В общем каждый 
катализатор имеет свой список ядов. Каталитические яды ограни
чивают, снижают срок службы катализаторов. В технологии очень 
важно тщательно предохранять катализаторы от отравления, предъ
являя специальные требования к аппаратуре и очистке исходных 
веществ. Иногда действие яда удается использовать для ведения 
процесса в желательном направлении. Так, например, гидрирование 
хлористого бензоила в бензольном растворе над платиной приводит 
через ряд последовательных стадий к образованию толуола:

СвН5С О С 1 ± ^ С вНБС Н О ± Ь -С вН 5СН 2О Н ^ - С 6Н6СНэ
хлористый бензальдегнд бензиловый толуолбензоил спирт

Между тем отравление платины небольшим количеством соединений 
серы, например, подмешиванием их к исходной смеси или употреб
лением в качестве растворителя неочищенного бензола, позволяет 
с хорошим выходом остановить реакцию на стадии получения наи
более ценного продукта — бензальдегида.

Снижение активности катализатора может вызываться не только 
каталитическими ядами, но и старением самого катализатора, кото
рое обусловлено рядом причин: образованием из тонко раздроблен
ной, термодинамически неустойчивой активной структуры в процессе 
рекристаллизации стабильной крупнокристаллической структуры 
с меньшей поверхностью; процессами перекристаллизации в поверх
ностном слое — в особенности при проведении реакции при высоких 
температурах; отложением на поверхности катализаторов продуктов, 
полученных при протекании наких-либо побочных процессов; изме
нением структуры или химического состава носителя.



При практическом использовании катализаторы часто наносят 
на поверхность твердых тел с развитой поверхностью так называе
мых носителей. В качестве носителей обычно употребляются древес
ный уголь, кокс, силикагель, алюмогель, асбест, пемза, кизельгур, 
стекло, фарфор, сульфат бария и др. Функции носителя не ограни
чиваются только экономией катализатора, что имеет значение для 
таких дорогих катализаторов, как платина, палладий, золото, се
ребро, осмий и иридий. Носитель в небольших пределах способен 
увеличивать активность и избирательность катализатора, проявляя 
определенный промотирующий эффект, а также способен резко по
вышать устойчивость нанесенных или адсорбционных катализаторов 
к спеканию при температурном воздействии и к отравлению ядами 
по сравнению с массивными металлическими катализаторами.

Спеканием катализатора называется уменьшение истинной поверх
ности катализатора и ее удельной активности. Носитель препятствует 
спеканию, повышая срок и температурный интервал действия ката
лизатора. Это позволяет повышать температуру проведения процесса, 
ускорять реакцию и повышать выход продукта реакции.

§ 137. Кинетика гетерогенных каталитических реакций 
в статических условиях

Рассмотрим кинетические уравнения химической реакции, проте
кающей на поверхности гетерогенного катализатора в статических 
условиях (при постоянном объеме, в закрытом аппарате). При этом 
предполагаем, что лимитирующей стадией является гетерогенно-ка
талитическая реакция, а доставка вещества к поверхности, адсорб
ция (десорбция) веществ на поверхности и скорость отвода продук
тов реакции от поверхности катализатора не лимитируют процесса.

Особенность гетерогенно-каталитических реакций состоит в том, 
что они протекают в мономолекулярном слое газа (или раствора) 
на поверхности катализатора. Их скорость определяется количе
ствами веществ, адсорбированных на единице поверхности катали
затора.

Вместо количества адсорбированного вещества можно пользо
ваться пропорциональной величиной — степенью заполнения поверх
ности.

Особенность кинетических закономерностей гетерогенно-каталити
ческих реакций (в отличие от реакций в объеме) состоит в том, что 
устанавливается зависимость скорости реакции от парциального 
давления реагентов в объеме газа (которое измеряется на опыте), 
хотя фактически они определяются количествами адсорбированных 
веществ. Поэтому при выводе кинетических уравнений гетерогенно
каталитических реакций нужно знать адсорбционные свойства всех 
газов в газовой смеси на поверхности катализатора, т. е. изотерму 
адсорбции. Полагаем, что справедлива изотерма адсорбции Ленг
мюра.



Скорость «в гетерогенно-каталитической реакции
cA +  fcB =  gG +  eE (а)

в статических условиях, например, по веществу В определяется 
выражением

1 rim ̂ 1 j
(Iх , 59)

$ dt s dt

где тв =  tnB — х; тв — количество вещества В в системе в момент 
времени t ; m ” — начальное количество вещества В в системе; х  — ко
личество вещества, которое прореагировало к моменту времени t; 
s — поверхность катализатора. Скорость гетерогенной каталитиче
ской реакции по веществу В в статических условиях равна количе
ству вещества В, реагирующего в единицу времени на единице 
поверхности катализатора.

Рассмотрим частный случай гетерогенно-каталитической мономо- 
лекулярной одностадийной и односторонней реакции в статических 
условиях:

B->-gG -|-eE (а)

Предположим, что на поверхности катализатора адсорбируется толь
ко вещество В, а продукты реакции (С и Е) не адсорбируются. 
Скорость реакции (а) первого порядка по степени заполнения 0В 
выражается кинетическим уравнением

сов =  *вв , (IX, 60)
где k  — константа скорости реакции. Подставляя в уравнение 
(IX, 60) шв и 0в из (IX, 59) и (IX, 53), получим

Ю в = - — = k - PB (IX, 61)
S  dt  1 + b p B v ’

Выразим число молей х  прореагировавшего вещества В через 
парциальное давление рв согласно уравнению Менделеева — К ла
пейрона, считая газовую смесь идеальной:

pBV = (m°B — x ) R T ,  (IX, 62)

-  =  -  —  (IX, 63)
dt R T  dT  '

Подставляя (IX, 63) в (IX, 61) и интегрируя в пределах от 0 
до t и от рв до р в , получим выражение для константы скорости 
реакции:

k = -
R T S b t

2,3 lg—  +  Ь ( р в —  р в )
P В

(IX, 64)

Если адсорбция вещества В слабая или мало парциальное дав
ление вещества В в газовой смеси, то Ьрв<^1, 1 +  Ь р в ~ 1 .  и из 
уравнения (IX, 61) получаем

(Ов =  кЬрв .



Скорость реакции имеет первый порядок по парциальному давле
нию вещества В. Если Ьръ ^ 1  и 1 +  Ьрв да Ьрв , то из уравнения 
(IX, 61) следует

сов = k .

Скорость реакции имеет нулевой порядок по веществу В. Если ад
сорбция вещества В средняя и Ь р в ~ 1 , то уравнение (IX, 61) можно 
записать как

( S ) R = k ' p m , 0 < m < l .  (IX, 65)
В общем случае мономолекулярная гетерогенно-каталитическая 

реакция при средней степени заполнения поверхности катализатора 
имеет кажущийся дробный порядок по парциальному давлению 
реагирующего вещества В. Опытные данные по разложению многих 
веществ на поверхности катализатора подтверждают правильность 
этих теоретических соображений.

Рассмотрим далее другой частный случай, когда исходное веще
ство В адсорбируется слабо, продукт реакции G адсорбируется 
сильно, а продукт реакции Е практически не адсорбируется на по
верхности катализатора. При этом степень заполнения 0в поверхно
сти веществом В согласно (IX, 54) выражается уравнением

0в — ;------— , (IX, 66)
1+^Рв Аз

где Ъ' — адсорбционный коэффициент вещества G.
Учитывая, что Ь'ра^>Ьрв, Ь 'ра^>\  и

l +  Ьрв +Ь 'рож  Ь'ра, 

вместо (IX, 66) можно написать

е в - ^ .  (IX, 67)
b Pg

Подставляя уравнения (IX, 67) и (IX, 59) в (IX , 60), получим

1 dx  , Ьръ
со----- -— = k --------. (IX, 68)

s dt b ' p G

Выразим парциальные давления рв и ра через число молей х  
прореагировавшего вещества В и через число молей g x  получен
ного продукта G. Согласно закону Дальтона

Pr т°п —
— ----- - ------. (IX, 69)
Ра Вх

Подставляя рв ]ро из (IX, 69) в (IX, 68) и интегрируя, получим



Если в начальный момент времени в газовой фазе находилось 
только вещество В и начальное давление было

.  R T  о
Р в =  —  т в>

то через время реакции i Давление в системе (при постоянной тем
пературе) может быть выражено

Р = Р в  +

Отсюда, учитывая, что

рт
Р = Р в  +ра +PE — — [m°B+ x ( g  + e —  1)]. (IX, 71)

К - ^ Р ^  (IX, 72)

получим из (IX, 72)

* — g_. р Рв . (IX, 73)
R T  g + e  —  1

Из равенства (IX, 73) можно определить число молей х  вещества, 
прореагировавшего за время t, а затем по уравнению (IX, 70) рас
считать константу скорости к.

§ 138. Кинетика гетерогенно-каталитических реакций в потоке

Большинство гетерогенно-каталитических реакций в химической 
промышленности осуществляется в виде непрерывного процесса 
в потоке. Химический реактор обычно представляет собой цилиндри
ческий сосуд, частично заполненный слоем катализатора, обычно 
^ виде таблеток или гранул. Реагирующая смесь газов поступает 
в реактор с одной стороны (снизу) и проходит через слой катали
затора, а продукты реакции вместе с непрореагировавшей частью 
исходных веществ выходят из реактора с другой стороны (сверху). 
При этом в реакторе устанавливается стационарное состояние, при 
котором содержание реагентов в газовой смеси, температура и дав
ление в каждой точке внутри реактора с течением времени не ме
няются.

Пусть в химический реактор поступает смесь газов А и В и в нем 
протекает гетерогенно-каталитическая реакция

aA-t-6B*=gG +  eE (а)

Тогда выражение для скорости реакции по веществу В можно 
записать в виде

Юв= - ^ ,  (IX, 74)ds

П в = « ” ( 1 — а), (IX, 75)

где я в — количество вещества В, выходящее из реактора в единицу 
времени; — количество вещества В, поступающее в реактор в еди



ницу времени; а  — доля прореагировавшего вещества В; s — общая 
истинная поверхность катализатора;

s= s0d; (IX, 76)
s0 — поверхность единицы насыпного .объема катализатора в виде 
таблеток или гранул; v = a l — насыпной объем катализатора; о — по
перечное сечение слоя катализатора; I — толщина слоя катализа
тора.

Скорость гетерогенно-каталитической реакции в потоке равна 
количеству вещества, прореагировавшему в реакторе в единицу вре
мени на единице поверхности катализатора.

Подставляя (IX, 75) и (IX, 76) в (IX, 74), получаем

(1Х’ 77)s0cr at
Рассмотрим гетерогенно-каталитическую мономолекулярную одно

стадийную и одностороннюю реакцию в потоке:
В gG  +  еЕ

Предположим, что происходит слабая адсорбция исходного веще
ства В, а продукты реакции G и Е практически не адсорбируются. 
Скорость этой реакции имеет первый порядок по степени заполне
ния 0В поверхности веществом В.

Если адсорбция вещества В слабая и bpB<£ 1, то l - f 6 p B^ = l  и 
согласно (IX, 53)

% = Ьрй. (IX, 78)

Из (IX, 60) и (IX, 78) получаем
&B = kbpB. (IX, 79)

Подставляя (IX, 79) в (IX, 77), находим

=  (IX, 80)SqO dl

Выразим парциальное давление рв через долю а  прореагировав
шего вещества В. Если в реактор поступает чистый газ В, то со
гласно закону Дальтона можно написать

Рв «в пп (1 — о)
Pg nB + nG + nE Лр 1 1 е — 1) aj

Из уравнения Менделеева — Клапейрона

(IX, 81)

, (IX, 82)
п в vb

где vB — объем газа В, поступающего в единицу времени в реактор; 
рв — давление газа В, поступающего в реактор, равное общему 
(постоянному) давлению смеси реагирующих веществ в реакторе.



Подставляя выражения (IX, 81) и (IX, 82) в (IX, 80) и интегри
руя, получим после небольших преобразований

y  = bRTlsnak  — ,
VB

(IX, 83)

где у =  — (g +  e )2 ,3 1 g (l — а) — {g + e — 1)а.
Зависимость у  от 1/ив линейная. Из углового коэффициента этой 

прямой можно графически определить константу скорости реакции к.
Протекание гетерогенно-каталитического процесса в интервале 

температур, когда лимитирующая стадия — собственно химическая 
реакция, называют кинетической областью гетерогенно-каталитиче
ского процесса.

При гетерогенном катализе лимитирующей стадией процесса могут 
быть скорость адсорбции и десорбции одного или нескольких исход
ных веществ на поверхности катализатора. Так, например, процесс 
синтеза аммиака

на железном катализаторе лимитируется скоростью адсорбции азота. 
Если поверхность катализатора считать равномерно неоднородной, 
а  процесс — протекающим в области средних заполнений, то скорость 
процесса синтеза аммиака выражается уравнением

Скорость гетерогенно-каталитического процесса в определенном 
температурном интервале может лимитироваться доставкой вещества 
к внутренним порам в зернах катализатора (внутренне-диффузионная 
область). При этом степень использования поверхности катализатора 
понижается.

При более высокой температуре гетерогенно-каталитический про
цесс может перейти во внешне-диффузионную область, когда лими
тирующей стадией становится доставка вещества диффузией и кон
векцией к зернам катализатора.

Зависимость \g k  от l /Т ,  где k — константа скорости гетерогенно
каталитического процесса, при переходе из одной кинетической 
области в другую характеризуется на графике изломами на прямых. 
При низких температурах процесс протекает в кинетической области 
и угловой коэффициент прямой наибольший, так как у химической 
реакции сравнительно с другими стадиями самая большая энергия 
активации. При повышении температуры получается излом при 
переходе во внутренне-диффузионную область и следующий излом — 
при переходе во внешне-диффузионную область.

N2 +  3 H ,^ 2 N H 3

(IX, 84)



В промышленных гетерогенно-каталитических процессах стараются 
проводить процесс в кинетической области*, так как при этом 
лучше используется поверхность катализатора внутри пор и повы
шается его активность.

Определение константы скорости и выяснение вида кинетического 
уравнения химического процесса (в том числе и гетерогенно-катали
тического) имеет большое практическое значение для проектирования 
промышленных установок с использованием так называемого метода 
математического моделирования химических процессов.

Метод математического моделирования позволяет установить усло
вия проведения химического процесса в промышленном реакторе на 
основе оптимальных условий, полученных для него в лабораторных 
опытах, с использованием кинетических и гидродинамических законо
мерностей для этой реакции. Оказывается, что условия проведения 
химической реакции, которые в масштабе лабораторных опытов были 
оптимальными, перестают быть таковыми при увеличении размера 
реактора. Это объясняется тем, что при изменении масштаба аппа
рата меняются условия массо- и теплопередачи. Поэтому реакцию 
в промышленном реакторе нужно проводить при другой темпера
туре, при другом составе реакционной смеси и т. п. Обычно после 
лабораторных опытов проводят крупнолабораторные опыты и полу
промышленные испытания, в которых дополнительно уточняют тре
буемые условия проведения процесса. Это удлиняет срок использо
вания результатов лабораторных исследований в промышленности 
до 4—5 лет.

Метод математического моделирования позволяет сократить сроки 
внедрения в промышленность научных исследований, полученных 
в лабораторных масштабах, до одного-двух лет.

§ 139. Мультиплетная теория гетерогенного катализа

В настоящее время предложено несколько приближенных теорий, 
в которых проблема гетерогенного катализа рассматривается на 
основе различных упрощающих предположений. Согласно современ
ным теориям гетерогенного катализа реагирующие молекулы обра
зуют с катализатором поверхностные промежуточные соединения. 
Различие между разными теориями гетерогенного катализа заклю 
чается, в основном, во взглядах на природу поверхностных соеди
нений и на природу активных мест поверхности катализатора, 
участвующих в образовании поверхностных соединений.

Рассмотрим три теории гетерогенного катализа: мультиплетную, 
активных ансамблей и электронную.

Согласно мультиплетной теории гетерогенного катализа (Балан
дин) предполагается, что в образовании поверхностного соединення 
(мультиплетного комплекса) участвуют группы активных атомов

* Р азличаю т еще внешнекинетическую область, когда лимитирую щ ей стадиен 
является хим ическая реакция, но протекает она только на внешней поверхности 
катализатора; и внутреннекинетическую  область, когда химическая реакция про
текает как  на внешней поверхности к атали затора , так и внутри пор.



поверхности — мультиплеты (дуплеты, триплеты, квадруплеты и т. п.), 
обладающие определенными геометрическими и энергетическими свой
ствами. В мультиплетной теории рассматриваются принципы геомет
рического и энергетического соответствия.

Согласно принципу гсотстрнчсского соответствия твердое тело 
может быть гетерогенным катализатором, если расположение актив
ных мест на его поверхности находится в геометрическом соответ
ствии с расположением атомов в молекулах реагирующих веществ. 
Кроме того, расстояние между атомами в мультиплете должно соот
ветствовать расстоянию (длине химической связи) между атомами 
в реагирующих молекулах, образующих на поверхности катализа
тора мультиплетный комплекс.

Так, например, на катализаторе из окиси алюминия этанол раз
лагается с выделением воды, а на медном катализаторе — с выделе
нием водорода. Согласно мультиплетной теории на поверхности 
окиси алюминия активные места образуют дуплеты. При адсорбции 
молекулы этанола на дуплете окиси алюминия образуется поверх
ностное соединение (мультиплетный комплекс), причем два атома 
углерода располагаются около одного атома дуплета, а водород 
и гидроксил около другого:

®
Н2— С = С — н ,

н—он 
<§>

При распаде мультиплетного комплекса рвутся связи по линии АВ  
между атомами С— Н и С—О, которые взаимодействуют с разными 
атомами мультиплета, и образуются этилен и вода.

На поверхности меди тоже существуют дуплеты, но с другими 
химическими свойствами и с другим расстоянием между атомами. 
Поэтому на поверхности меди этанол образует другой мульти
плетный комплекс. Углерод и кислород связываются с одним атомом 
дуплета, а два атома водорода с другим:
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Связи рвутся по линии АВ  между атомами С—Н и О —Н, рас
положенными около разных атомов мультиплета, и получаются аце- 
тальдегид и водород.



Таким образом, мультиплетная теория объясняет свойство изби
рательности катализаторов. На разных катализаторах реагирующая 
молекула различным образом располагается на атомах мультиплета. 
Если реагирующая молекула на разных катализаторах образует 
разные мультиплетные комплексы, то в результате ее распада полу
чаются разные продукты распада, чем и объясняется свойство изби
рательности катализаторов.

В мультиплетной теории вводится понятие индексная группа 
В двух рассмотренных примерах были две разные индексные группы.

С - С  С - О
I I и | |

Н О  Н н

Под индексной группой понимается группа атомоь в реагирую
щей молекуле, которая связывается с атомами мультиплета при 
образовании мультиплетного комплекса.

Необходимость соответствия между длиной химической связи 
в реагирующей молекуле и расстоянием между атомами в мульти
плете можно пояснить на примере реакции гидрирования этилена 
на никеле:

СгН4 +  Н2 ^ С 2Нв

При образовании мультиплетного комплекса двойная связь 
в молекуле этилена переходит в одинарную и свободными валент
ностями оба атома углерода присоединяются к двум атомам дуплета 
на поверхности никеля:

„нЛ ^ м . . / ин/ -\/  2,48 Д \
Ni  Ni

Углы между одинарными (гибридными) связями углерода со-
о

ставляют 120° и длина одинарной связи С —С равна 1,54 А. Прин
цип геометрического соответствия, как видно из схемы, требует, 
чтобы расстояние между атомами дуплета было больше расстояния 
между атомами С—С, и при образовании мультиплетного комплекса 
не было большого искажения углов между связями. Поверхность 
никеля удовлетворяет этому условию.

На основе принципа геометрического соответствия можно решить 
некоторые вопросы, связанные с подбором катализатора для данной 
реакции. Например, с использованием этого принципа успешно 
решается вопрос о подборе металла (катализатора) для реакции 
дегидрирования циклогексана: С вН ^-^С вН в+ЗН а. Из принципа гео
метрического соответствия следует, что мультиплет для катализа 
этой реакции должен быть секстетом. Механизм образования



и распада мультиплетного комплекса циклогексана с атомами секстета 
на поверхности металла (катализатора) можно представить схемой

н —— н

н
Ун

н н

Можно предполагать, что катализаторами реакции дегидрирова
ния циклогексана должны быть металлы с гекса! ональной или грапе- 
центрированной кубической решеткой и с расстоянием между атомами
секстета около 2,5 А. Такими геометрическими свойствами обладают
11 металлов: Ni, Со, Zn, Ru, Rh, Pd, P t, Ir, Os, Re, Си, у которых

о
постоянная решетки равна от 2,5 до 2,8 А. Опыт показывает, что 
10 из этих 11 металлов (кроме меди), действительно, могут служить 
катализаторами для этой реакции. Медь не является катализатором 
в данном случае, так как для нее не соблюдается принцип энерге
тического соответствия. Несмотря на наличие геометрическою соот
ветствия между строением реагирующей молекулы и расположением 
активных атомов в мультиплете, твердое вещество не всегда может 
быть катализатором для данной реакции.

М ультиплетная теория получила свое дальнейшее развитие в виде 
принципа энергетического соответствия, который утверждает, что, 
кроме геометрического соответствия, должно быть также определен
ное соответствие между энергиями связи атомов в молекулах реаги
рующих веществ и в мультиплетном комплексе, чтобы данное твер
дое тело могло быть- катализатором данной реакции (Баландин).

Так, например, рассмотрим реакцию обмена

Пусть при отсутствии катализатора она идет через образование 
активного комплекса:

о

AB +  C D —►BC-j-AD



Если энергия активации этой реакции велика, то скорость ее 
очень мала. На поверхности катализатора реакция согласно мульти
плетной теории идет в четыре стадии:

Л— В С— D A ---B --C ---D
а в + c d —— ►: : : ; — ^  

к к к к  к к к к
В— С A— D
: •: •: ; — b c + a d  (б)
к к к к

I стадия — адсорбция молекул АВ и CD (исходных веществ); 
U стадия — образование мультиплетного комплекса, который рас-

Рис. 109. Изменение энергии при протекании гетерогенно-ката 
литической реакции АВ -j- CD ВС +  AD

сматривается как неустойчивое промежуточное соединение; III ста
дия — распад мультиплетного комплекса с образованием адсорбиро
ванных молекул продуктов реакции ВС и AD; IV стадия — десорбция



молекул ВС и AD (продуктов реакции) с поверхности катали
затора.

Полагаем, что энергии активации в стадиях II и 111 больше, чем 
в стадиях I и IV. Тогда скорости образования и распада мультип
летного комплекса (промежуточного соединения с катализатором) 
будут лимитирующими. Поясним сущность принципа энергетического 
соответствия па примере протекания реакции (а) на трех катализа
торах, для которых энергии активации стадий образования и рас
пада мультиплетного комплекса различны (рис. 109).

Первый катализатор (кривая 1) не будет достаточно активен, так 
как энергия связей в мультиплетном комплексе М' слишком мала, 
а энергия активации Е2 II стадии реакции велика. Поэтому ско
рость всей реакции на первом катализаторе будет мала. Третий 
катализатор (кривая 3) также будет малоактивен, так как  энергия 
связей атомов А, В, С и D с атомами К мультиплета слишком 
велика. Поэтому будет велика энергия активации Ег распада муль
типлетного комплекса, а скорость III стадии реакции — мала. Третий 
катализатор дает слишком прочное поверхностное соединение с реаги
рующими молекулами. Поэтому почти все атомы мультиплетов ока
зываются связанными в мультиплетньге комплексы, и катализатор 
неактивен.

Наиболее активным из трех катализаторов будет второй катали
затор (кривая 2), в котором энергия связей в мультиплетном комп
лексе между атомами А, В, С и D исходных веществ и атомами 
мультиплета на поверхности этого катализатора сравнимы с энер
гиями связей в молекулах А —В и С —D. Обе энергии активации 
образования Ei и распада Ег мультиплетного комплекса для второго 
катализатора будут сравнительно малы, а сам катализатор доста
точно активный.

Таким образом, чтобы катализатор был достаточно активным, 
энергии связей реагирующих молекул с атомами на поверхности 
катализатора должны быть оптимальными и находиться в опреде
ленном соответствии с энергиями связей между атомами в молекулах 
реагирующих веществ. Энергетический уровень мультиплетного комп
лекса должен быть расположен приблизительно посредине между 
энергетическими уровнями исходных молекул и продуктов реакции, 
а энергии активации его образования и распада должны быть мини
мальными. Д ля сравнения на рис. 109 приведена кривая 4, объяс
няющая механизм данной реакции без катализатора.

Рассмотрим приближенный расчет энергии активации образова
ния и распада мультиплетного комплекса по энергиям связей реаги- 
рующнх молекул на основе принципа энергетического соответствия. 
Вычислим теплоту А Н У образования мультиплетного комплекса 
(ABCD, 4К) из исходных молекул АВ и CD и атомов мультип
лета К. При этом будем приближенно считать, что в мультиплет
ном комплексе имеются связи только между атомами А, В, С и D 
и атомами К мультиплета (связи А —К, В—К, С —К и D—К), а 
связи между атомами А и В в молекуле АВ и между атомами С и D



в молекуле CD отсутствуют. Теплота ДHL составляется из двух 
частей:

Q a b . k  +  Qcd, к> (IX, 85)
где Q ab .k — теплота разрыва связи АВ и образования АК и ВК; 
Qcd, к — теплота разрыва связи CD и образования СК и DK.

Д л я  расчета теплоты процесса Qab. k

АВ +  2 К -*  АК +  ВК Qab.k
проведем эту реакцию двумя путями:

АВ, 2К — ----- ► АК, ВК
— Q a k  '

- Q bk 

*■ А, В, 2К

где Qab — теплота, затраченная на разрыв связи АВ; QAk и Qbk — 
энергии связи АК и ВК (пишем знак «—», так как связи обра
зуются). По закону Гесса

Qab,к =  Qa b — Qak — Qbk- (IX, 86)
Аналогично для теплоты Q c d , к  получим выражение

Qcd. к =  Q c d — Qck— Q d k - (IX, 87)
Тепловой эффект образования мультиплетного комплекса опреде

ляют по уравнению
Д/ Z ^ Q ab, k + Q cd. k = Q ab +  Qc d — 2 Q * k> (IX, 88)

где
2 Q* к =  Qak +  Qbk + Qck +  Q dk- (IX, 89)

Тепловой эффект Д # 2 рассчитывают по уравнению

АН г= — Qbc. к  — Qad. к =  — Qbc — Qad +  2  Q* к - (IX, 90)
Из уравнений (IX, 88) и (IX, 90) следует, что с увеличением 

суммы энергий связей 2 Q * k  тепловой эффект ДЯ, образования 
мультиплетного комплекса уменьшается, а тепловой эффект ДН ъ его 
распада увеличивается.

При некотором оптимальном соотношении между энергиями свя
зей атомов в молекулах реагентов и атомов мультиплет

Д Я 1 = ДЯг. (IX, 91)

Равенство тепловых эффектов образования и распада мультиплет
ного комплекса согласно принципу энергетического соответствия 
может служить основанием для выбора оптимального, наиболее 
активного катализатора среди нескольких подобных катализаторов. 

Подставляя (IX, 88) и (IX, 90) в (IX, 91), находим



Подстановка значения 2  Qx к из (IX, 92) в (IX, 88) и (IX, 90) 
дает выражение

А Н г = А Н 2— l-  (A /^ - f  Д //2) =

=  ( Q ab +  Q c d —  Q b c — Q a d ) = * - ^ - A #, (IX, 93)z 2

где А И  — суммарный тепловой эффект реакции.
Зная тепловые эффекты А Н 1 и А Н 2 образования (из свободных 

молекул АВ и CD) и распада (на свободные молекулы ВС и AD) 
мультиплетного комплекса, можно вычислить энергии активации 
и Е2, а также константы скорости k1 и k2 соответствующих процес
сов, пользуясь некоторыми полуэмпирическими соотношениями. 
Во-первых, для ряда подобных катализаторов можно использовать 
соотношение Бренстеда — Поляни: 
для энергии активации E t

E1 = E01± a lA H l (IX, 94)
и энергии активации Е 2

Е2= Е 02± а гАН 2 (IX, 95)

(знак «—» для эндотермического процесса и знак « +  » для экзотер
мического).

Во-вторых, в ряду однотипных катализаторов между энергиями 
активации Е 1 или Е2 и предэкспоненциальными множителями k0l 
или k02 в уравнении Аррениуса имеется определенная корреляция, 
называемая эффектом компенсации:

In k01 =  In ^  +  \ Е Ъ (IX, 96)
1п £02 =  1п и 2^ Я 2£ 2, (IX, 97)

где и,, х 2 и ?ilt и Х2— эмпирические постоянные, приблизительно 
одинаковые в ряду однотипных катализаторов.

Подставляя уравнения (IX, 94) в (IX, 96) и (IX, 95) в (IX, 97), 
получим

In ^  ̂  In Kj — ( Е ы + ^ А Н х) j; (IX, 98)

1п£2 =  1пи2 — (Е02± а 2А Н 2) ( - ^  —  (IX, 99)

где kx — константа скорости образования мультиплетного комплекса; 
k2 — константа скорости распада мультиплетного комплекса.

Из уравнений (IX, 98) и (IX, 99) можно вычислить константы 
скорости kx и k2 и сравнить их между собой. Чем эндигермичнее 
процесс, тем меньше константа скорости процесса.

В настоящее время разработаны экспериментальные методы опре
деления энергий связи между разными атомами в молекулах реа
гентов и атомами мультиплетов на поверхности различных катали
заторов. Д ля  ряда катализаторов (никель, платина, уголь и другие)



определены приближенные средние значения энергий связи, что 
позволяет выполнить ряд приближенных расчетов.

Вычислим теплоту образования и распада мультиплетного комплекса при 
реакции гидрогенизации связей С — С и С —  Вг на никелевом катализаторе, если 
энергии связей (кдж/моль)-. Qc c = 3 4 6 ; @ нн= 437; (? с н = ^ ^ ;  QCNi= 5 8 ,7 ;  <?HNi =  
= 2 5 0 ; Q CBr= 2 8 5 ; QHBr= 2 7 0 ; Qbi-ni = 2 2 6 .

Процесс гидрогенизации связи С —  С протекает по уравнению

С—С + Н — H + 4 N i -* (C2H 2NI4) 2С— H + 4 N i

Эта реакция протекает по механизму реакции (б) (см. стр. 441). П одставляя 
значения энергий связи  в вы раж ения (IX , 88) и ( IX , 90), получим

A ^ j =  < ?c c+ Q h h  — (2Q cN i“f* ^ H N i)= ^®4 кдж/моль;

Д # 2= — 2 +(2Q cfjj"t"2Q H N i)= — 249 кдж/моль.

Тепловой эффект Д о б р а з о в а н и я  мультиплетного комплекса —  полож итель
ный (эндотермический процесс), а тепловой эффект Д Н 2 распада этого ком плек
са —  отрицательный (экзотермический процесс). Рассматриваемый процесс соответ
ствует кривой 1 на рис. 109. Данны й процесс на никелевом катализаторе совсем 
не будет идти, или будет протекать с очень малой скоростью .

Процесс гидрогенизации связи С —  Вг осущ ествляется по схеме

С—В г + Н — H + 4N 4 -> (C B rH 2N ij) ->- С— Н + Н —B r+ 4 N i

Расчеты д л я  связи С — Вг дают

AW 1 =  Q c B tT Q h h  — (QcNI +  ̂ BrNi + 2 Q HN,) = — 63 кдж/моль,

&Н2- ~  ^сн — Фнвт +  (3с№+3вг№ + 2(?HNi) "  °-
Гидрогенизация связи С —  Вг на никеле соответствует кривой 2  на рис. 109. 

Это значит, что никель является хорошим катализатором для гидрогенизации 
связи С — Вг. Эти выводы мультиплетной теории согласую тся с опытными дан
ными.

М ультиплетная теория позволяет объяснить ряд свойств катали
заторов. Избирательность действия промоторов, свойства смешанных 
катализаторов объясняются изменением числа и строения мультл- 
плетных комплексов на поверхности катализатора. Отравление ката
лизаторов связано с адсорбцией ядов на атомах мультиплета.

М ультиплетная теория позволяет приближенно рассчитать и пред
видеть последовательность относительной скорости однотипных реак
ций некоторых классов на данном катализаторе или скорость данной 
реакции на разных однотипных катализаторах. Оправдалось пред
сказание теории о каталитической активности кадмия для дегидро
генизации углеводородов и пипиридина и ряд других примеров. 
М ультиплетная теория позволяет предсказать и объяснить ряд 
опытных фактов гетерогенного катализа, главным образом, для раз
личных гетеролитических реакций: гидрирования, гидратации, де
гидрирования, дегидратации и др.

М ультиплетная теория является справедливой в основном для 
реакций с участием сложных молекул. Эта теория неприменима 
к окислительно-Еосстановительным реакциям с участием простых моле
кул, так как процессы получения и отдачи электронов могут проис
ходить в разных пространственно разделенных участках поверхности;



поэтому для гемолитических реакций не требуется такого строго
го геометрического соответствия между строением молекул и 
расположением атомов мультиплета на поверхности катализатора. 
Кроме того, при применении принципа энергетического соответствия 
к этому типу реакций нужно учитывать дополнительно еще ряд 
других энергетических величин (работу выхода электрона с поверх
ности катализатора, сродство к электрону или к атому реагирую
щих молекул).

§ 140. Каталитическая активность 
и энергия промежуточного взаимодействия с катализатором

Получим более общую зависимость между каталитической активностью  и энер
гией промежуточного взаимодействия, которая имеет значение как  для  гомоген
ного, так  и для  гетерогенного катализа. Рассмотрим одностороннюю бим олекуляр
ную  реакцию

А + В  -  АВ (а)

Рис. 110. Изменение энергии при протекании катали
тической реакции A -j- В -*■ АВ

П усть в присутствии гомогенного или гетерогенного катализатора К она про
текает в две стадии с  образованием промежуточного соединения АК (рис . 110):

A-j-K -  (АК) АК (б)

А К + В  -  (АКВ) -* А В + К  (в)

П ри гомогенном катализе скорость Wj образования промежуточного соедине
ния АК с катализатором  в первой стадии (б) и скорость ша его распада во вто
рой стадии (в) вы раж аю тся уравнениями:

_  JL.
Ш1 =  * 1 САСК: fc! = kl0e RT •

ыг=кгс*сЪ' k2= k20e “‘ • (1Х> 101>
где £ д , св  —  концентрации исходных вещ еств, ск — концентрация катализатора; 
с* — концентрация промежуточного соединения; k i  — константа скорости образо
вания промежуточного соединения; кг —  константа скорости распада промежуточ
ного соединения; £ j  —  энергия активации образования промежуточного соедине
ния; £ а —  энергия активации распада промежуточного соединения.



СК = С К —  с* ’ (IX , 102)
с

где Сқ —  начальная концентрация катализатора.
Энергии активации и Е2 определим из соотношений линейности Бренсте

д а —  Поляни (IX , 9):

Е  j =  О1Д Н \\  (IX , 103)

Е% =  Е2о — (1 —  <12) Д / / 2» ( I X , 104)

где ДНх—  теплота образования промежуточного соединения в стадии (б); — 
теплота распада промежуточного соединения в стадии (в )* .

Между теплотами ДНг и А Н г существует соотношение
A H 2 = AH + A H V (IX, 105)

где АН  — суммарный тепловой эффект реакции A -fB -> A B , кото
рый не зависит от природы катализатора.

Подставляя уравнения (IX, 102) и (IX, 103) в (IX, 100), получим:
_  o,A/Vt

©j-ЛюСа (ск — c j  е RT j (IX, 106)

— ^10
*10= л! об лг (IX, 107)

и аналогично для А,:

1 “ "’ AW,
Щ - К о с*е RT ’ (1Х, 108)

£ „ - ( 1  -  а,) АН
k 20 = k 2oe RT (IX, 109)

где А1ф и k 20 — предэкспоненциальные множители, которые постоянны 
для данной реакции и группы однотипных катализаторов.

При стационарном течении каталитической реакции скорость 
первой и второй стадий должны быть равны между собой:

(0i =  (02 —ш. (IX, 110)

Подстановка (IX, 108) и (IX, 106) в (IX, 110) дает выражение
о

------- Г ~ Г , ------ . (IX, 111)

где

1 -°»+?., AHt
\ + у е  RT

Y =  . (IX, 112)
^ 1 0  СА

•С о гл а с н о  рис. 110 —  отрицательно, поэтому в уравнении (IX , 103) 
анак «4-и, а Д Н 2 —  полож ительно и в (IX , 104) знак «—».



Подставляя уравнения (IX, 111) в (IX, 108), получим
0

и =  со2= 6 20----- --------- ^ ---------------, (IX, 113)
АЯ,

в RT + v e « T
или

к о с  \Ht -^-АИг
_^о£в£к__в Rг + у е «т ( 1 Х П 4 )

ш
При протекании данной реакции на разных однотипных катали

заторах переменной величиной в уравнении (IX, 113) будет теп
лота А# !  первой стадии. Оптимальным катализатором будет тот, 
для которого скорость реакции наибольшая. Чтобы определить опти
мальное значение теплоты Д ЯХ для такого катализатора, нужно 
уравнение (IX, 113) или (IX,. 114) решить на экстремум, т. е. найти 
производную от у  по АН х и приравнять ее нулю:

- ^ - = 0 .  (IX, 115)

Подстановка (IX, 114) в (IX, 115) дает

А Я ,опт =  - - ^ -----In —^ — у. (IX, 116)
1 — a2+ai 1 — аа

Подставляя А # 1, 0гтт из (IX, 116) в (IX, 111), получим выражение 
для оптимальной концентрации промежуточного соединения:

с.. о п т - , а,С* • (IX, 117)1 — аг+ах

Д л я  гетерогенного катализатора с энергетически равноценными 
активными местами на поверхности соотношение можно рас
сматривать как степень заполнения 0 поверхности катализатора про
межуточным соединением. При этом вместо уравнения (IX, 117) 
имеем

ЭоПГ =  - Ч ^ = ^ — -------• (IX, 118)
ск 1 — a2+ ai

При 0 = 0̂  =  012 вместо уравнений (IX, 116), (IX, 117) и (IX, 118) 
получим:

A tf i . опт —  К Г In —2— у, (IX, 119)
1 — a

‘ ..опт-<*СК. (1Х' 120>
0опт =  а. (IX, 121)

Таким образом, оптимальным гетерогенным катализатором для 
данной реакции будет тот, для которого степень заполнения 0 про
межуточным соединением с катализатором удовлетворяет усло
виям (IX, 118) или (IX, 121).



Д ля любого гетерогенно-каталитического процесса, протекающего 
в две стадии через промежуточное соединение X

А-1 +  А2+  • • • +  Қ -»■ X
X +  Bj +  BH --------> к  +  Dx +  D2 +  • • *

соотношения (IX, 116), (IX, 117) и (IX, 118) остаются в силе, но 
выражение для у  имеет другой вид:

„ . А Ж
*u f ([AfJ) ’

где /[А ,] — функция от концентраций исходных веществ At , А2 . .
/  [В, J — функция от концентраций исходных веществ Blt В4 . . .

§ 141. Теория активных ансамблей гетерогенного катализа

В теории активных ансамблей гетерогенного катализа (Кобозев) 
предполагается, что активными центрами служат атомы, беспоря
дочно расположенные на поверхности кристаллического тела (аморф
ная, докристаллическая фаза).
Теория применима, если на по
верхности носителя находится 
очень небольшое число атомов 
металла, обычно меньше 0,01 
того количества, которое тре
буется для заполнения всей по
верхности мономолекулярным 
слоем этого материала (так на
зываемые адсорбционные ката
лизаторы).

Рассмотрим строение поверх
ности адсорбционного катализа
тора, когда на поверхность но
сителя нанесено небольшое ко
личество металла (например, 
платина на силикагеле) (рис. 111, а). Согласно современным взгля
дам твердое кристаллическое тело (носитель) состоит из большого 
числа микроскопических участков — блоков или областей миграции, 
разделенных геометрическими и энергетическими барьерами. При 
нанесении на носитель небольшого числа атомов металла на каж 
дую такую область миграции попадет несколько атомов металла. 
Под влиянием теплового движения атомы металла могут переме
щаться внутри этих областей миграции, но переход из одной об
ласти миграции в другую затруднен наличием между ними геомет
рических (рис. 111,6) и энергетических (рис. 111, в) барьеров. 
Несколько атомов металла-катализатора внутри области миграции 
называются ансамблем. В разных областях миграции может нахо
диться разное число атомов металла. Но каталитическое действие 
проявляют только ансамбли с определенным числом па атомов ме
талла внутри области миграции. Такие ансамбли получили название

Рис. 111. Распределение атомов 
адсорбционного катализатора на носи

теле



активных ансамблей, а данная теория гетерогенного катализа назы
вается теорией активных ансамблей.

Число атомов п г в активном ансамбле можно определить из зави
симости активности А адсорбционного катализатора от среднего 
числа атомов металла v в одной области миграции, так как она 
должна иметь максимальное значение при числе атомов металла па 
в активном ансамбле. Это объясняется тем, что согласно теории 
вероятности при случайном распределении атомов на поверхности 
носителя наибольшее число областей миграции будет содержать 
среднее число атомов металла v.

Среднее число атомов металла в одной области миграции v нельзя 
вычислить из опыта, так как неизвестно общее число z0 областей 
миграции или их средняя поверхность Л

v  =  J L = M A t (IX, 122)
zo So

Д =  — , (IX, 123)
го

где s — поверхность 1 г носителя.
Степень заполнения 0 поверхности носителя определяется по 

уравнению
Mr.,

0 -------(IX, 124)
$

где N  — число атомов металла, нанесенных на 1 г носителя;
— поверхность одного атома металла. Среднее число v атомив 

металла в области миграции пропорционально степени заполнения 0 
поверхности носителя

v = PQ, (IX, 125)

Р — (IX,  126) 
ам

где Р — наибольшее число атомов металла в области миграции со 
средней поверхностью Д при полном моноатомном покрытии поверх
ности носителя атомами металла. Зависимость А от 0 имеет макси
мум при 0 =

При этом согласно (IX, 125)

пш- Р & * \  (IX, 127)

Получим выражение для вычисления Р.
Введем понятие удельная активность адсорбционного катализа

тора

e — j p  (IX, 128)

где А — активность адсорбционного катализатора — это количество 
вещества, которое прореагировало на 1 г адсорбционного катализа
тора; а — удельная активность; это активность адсорбционного ката



лизатора при данной степени заполнения 0, пересчитанная на пол
ную степень заполнения поверхности носителя моноатомным слоем- 
катализатора (0= 1). Выразим активности А и а адсорбционного 
катализатора через другие величины.

Активность адсорбционного катализатора А определяется равен
ством

Л - V , .  (IX, 129)
где гп — активность одного активного ансамбля; гп — число активных 
ансамблей на поверхности 1 г адсорбционного катализатора.

Число активных ансамблей гп получим из уравнения

zn- z , W = - ? - W n, (IX, 130)
д

где Wп — вероятность образования активного ансамбля (т. е. вероят
ность попадания п а атомов катализатора в область миграции); 
z 0 — общее число областей миграции на поверхности 1 г адсорб
ционного катализатора.

Вероятность Wn образования активного ансамбля вычисляется по 
уравнению Пуассона:

W n= ^ - e ~ \  (IX, 131)
П-а 1

где \  =  N /z0 — среднее число атомов катализатора в одной области
миграции; л„! =  1, 2, 3, . . . , п п — факториал числа п„. Подставляя
уравнения (IX, 130) и (IX, 131) в (IX, 129) и учитывая (IX, 125) 
и (IX, 128), получим

А =  /С0л<г е~ Р9; (IX, 132)

а -  е ~ Рв; (IX, 133)
с р п а

К - г н Л . г  (IX. 134)
Д Па \

Определим степень заполнения 0 ^ ’ и 0 „ ), при которой актив
ности А и а достигают максимального значения. Д ля  этого нужно 
решить задачу:

0 и — = 0 . (IX, 135)
dQ dQ

Подставляя уравнения (IX, 132) и (IX , 133) в (IX, 135), получаем

п а= Р в (тА); (IX, 136)
Оna - \ ) = P Q <?>. (IX, 137)

Из (IX, 136) и (IX, 137) находим



Из уравнений (IX, 132), (IX, 134) и (IX, 126) при А = А т с уче
том (IX, 127) и (IX, 124) находим

(,Х ' И 0)

Таким образом, из зависимостей А от 0 и а  от 0 можно вычис
лить основные параметры теории активных ансамблей: Р, па и гп. 
Проверка теории активных ансамблей может быть сделана из зави
симости AJAm от v, которая имеет вид

A vn"  ё ~  v

При па = 2

—  =  l,85v2e - v.
Ат

Если теория правильна, то п р и  идинакоьим чи с ле  атомов па 
в активном ансамбле опытные данные для разных катализаторов и 
реакций должны расположиться на графике А /А т — v на одной кри
вой с максимумом при vm = na и Ат/А т*= 1.

Это предсказание теории подтвердилось на различных однотип
ных реакциях (гидрогенизации) и на разных адсорбционных ката
лизаторах (яв = 2).

Д л я  реакций

2Н2 + 0 2 -5- 2Н20  и  2S 02+ 0 2 -*■ 2S03

на адсорбционном катализаторе (платина на силикагеле) число ато
мов в активном ансамбле па =  1. Это можно объяснить, если пред
положить, что лимитирующей стадией каталитического окислитель
ного процесса является образование промежуточного соединения 
перекисного характера из атома металла с молекулой кислорода:

/ О  
М е (  |

х О

Д л я  других реакций на адсорбционных катализаторах вычислен
ное число атомов в активном ансамбле п а =  1, 2 и 3. Иногда на 
кривой зависимости А от N  имеются два максимума. Этот опытный 
факт в теории активных ансамблей можно истолковать как участие 
в катализе двух активных ансамблей с разным числом атомов.

Часть атомов на поверхности кристаллов находится в аморфном 
состоянии (не входит в состав кристаллической решетки). Однако 
теория активных ансамблей неприменима к кристаллическим ката
лизаторам, так как рассчитанная по этой теории активность ката
лизатора оказывается во много раз меньше опытного значения.

(IX, 141) 

(IX, 142)



Электронные представления в катализе начали развиваться 
в 30-х годах XX в. Писаржевским и в настоящее время развиваются 
Волькенштейном, Хауффе и др. Электронная теория катализа осно
вывается на квантовомеханической зонной теории твердого тела.

Рассмотрим ионный кристалл полупроводника MR, состоящий 
из однозарядных катионов М + и анионов R- . Электропроводность 
такого кристалла связана с тем, что часть электронов, обладающая 
повышенной энергией, делокализуется и может свободно переме
щаться по кристаллу. В свете элементарных химических представ
лений это значит, что электрон переходит от аниона к катиону с об
разованием в двух соседних узлах кристаллической решетки двух 
нейтральных атомов:

М В

М + +  R” — М +  R R~ М+ R" Ы+

М+ R "  М+ R "

кристаллическая решетка

У ионов М+ и R -  (например, N a+ и С1_ ) имеются замкнутые 
восьмиэлектронные оболочки и отсутствуют свободные неспаренные 
(валентные) электроны. У электропотожительного атома имеется ва
лентный электрон — свободная положительная валентность (л-связь). 
У электроотрицательного атома отсутствует один электрон в вось
миэлектронной оболочке, что равнозначно появлению эффективною 
положительного заряда (дырке) или отрицательной свободной ва
лентности (p-связь). Д ля  катализа имеет значение появление таких 
свободных валентностей на поверхности твердого тела:

:М : +  : R :  — ^  :М :  +

v-------v------- > ~еГ
нет свободных олектронно- дырка,
валентностей акцептора»и донориаи

или f i-связь или Р-снлзг

свободные валеитпостл

Горизонтальные отрезки на схеме изображают поверхность ката
лизатора. Электрон может перемещаться по катионной подрешетке 
(электронная проводимость); дырка — по анионной подрешетке (ды
рочная проводимость).

В настоящее время эти элементарные представления получили 
уточнение в зонной теории твердого тела. В твердом теле электрон
ные энергетические уровни атома расщепляются в энергетические



полосы. При этом в полупроводниках между энергетической поло
сой валентных электронов атомов твердого тела (валентная зона) 
и энергетической полосой возбужденных электронов (зона проводи
мости) имеется некоторый промежуток (запрещенная зона), в кото
ром (в случае идеального кристалла без примесей) нет энергетиче
ских уровней электронов (рис. 112, а). Чтобы перейти из валентной 
зоны в зону проводимости, электрону нужно иметь некоторую ми
нимальную избыточную энергию активапии, равную ширине запре-
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Рис. 112. Схема валентной зоны и зоны проводимости (а) и 
относительное содерж ание трех видов связи на поверхности 

полупроводника в зависимости от уровня Ферми (б)

щенной полосы. Переход электрона из валентной зоны в зону про
водимости соответствует перескоку электрона с аниона на катион 
и его перемещению по катионной подрешетке (электронная, или 
n-проводимость). После перехода электрона в зону проводимости 
в валентной зоне остается дырка, которая соответствует аниону, ли
шенному электрона, и перемещению этой дырки по анионной под
решетке (дырочная, или р-проводимость). В идеальном кристалле 
полупроводника имеется одинаковое число свободных электронов 
и дырок (п- и p-носителей тока) и имеет место смешанная п- и р- 
проводимость.

Если в кристалле имеются донорные или акцепторные примеси 
(например, изоморфно замещающие ионы в узлах кристаллической 
решетки), то в объеме и на поверхности полупроводника появля
ются избыточные электроны в зоне проводимости или избыточные 
дырки в валентной зоне и соответствующие локальные уровни энер
гии внутри запрещенной зоны. В зонной теории относительное ко
личество электронов и дырок в полупроводнике характеризуется 
так называемым уровнем энергии Ферми (или просто уровнем Фер
ми), который имеет смысл химического потенциала электрона в по
лупроводнике.

В идеальном кристалле полупроводника (в отсутствие примесей) 
уровень Ферми расположен примерно посредине между зонами ва
лентной и проводимости (уровень е0 на рис. 112,а). При наличии 
донориой примеси (имеющей лишние электроны) уровень Ферми по



дымается вверх (уровень е0). Это соответствует полупроводнику 
rt-типа (преимущественная электронная проводимость). При наличии 
акцепторной примеси (имеющей недостаток электронов) уровень Фер
ми опускается вниз (уровень е0); это соответствует полупроводнику 
р-типа (дырочная проводимость).

Электронная теория катализа допускает существование разных 
видов связи хемосорбировакных частиц из газа на поверхности по
лупроводника: слабой одноэлектронной связи и двух видов прочной 
двухэлектронной связи — акцепторной и донорной, которые в свою 
очередь могут иметь ковалентный или ионный характер в зависи
мости от природы адсорбируемой частицы. Предположим, что адсор
бируемая частица является одновалентным атомом: электроположи
тельным атомом А (типа Na) или электроотрицательным атомом 
В (типа С1), а катализатор — полупроводниковый ионный кристалл 
состава MR (типа NaCI), который имеет в узлах решетки и на по
верхности кристалла частицы: М+, R~, М и R. При этом будут на
блюдаться следующие шесть случаев химической связи, показанные 
на схеме (в двух случаях — 2 и 5 — связь не образуется).

1 2 3 4 5 6 7 8

А А А А В в Bv В

© © У © )е0

М+ R~ М R м + R~ М R
слабая нет прочная ^ СОЯ зь слабая прочипп  ̂ гпнзь

одноплек-
тронная

CDH3I.
солзп акцеп - 

торная 
ковалент-

донор-
наи
ноннал

одпоплск—
тройная
свпзь

акцеп-
торна
нонна;»

ДОИир-̂  
паи и и- 
валент*»

Как видно из схемы, при адсорбции атома (или радикала) на 
свободной валентности образуется прочная связь (случаи 3, 4 и 7, 8). 
При этом свободная валентность расходуется на образование 
химической связи, которая в предельных случаях может быть ион
ной или ковалентной. Такой адсорбированный атом или радикал не 
реакционноспособный. У адсорбированного атома или радикала 
в состоянии слабой связи остается свободная валентность (случай
1 и 6); он является реакционноспособным и вступает в химические 
реакции.

Свободные валентности (электроны и дырки) могут перемещаться 
(блуждать) по кристаллу. Поэтому прочная связь может переходить 
в слабую, а слабая в прочную. При данных условиях (температура, 
содержание примесей и т. п.) на поверхности полупроводника име
ются определенные равновесные доли слабой связи %, прочной



акцепторной, или п-связи г)_, и прочной донорной, или p -связи т}+, 
причем ri0+Ti_+Ti+ =  l .  Относительное содержание этих трех видов 
связей на поверхности полупроводника определяется уровнем Ферми 
(рис. 112,6). В идеальном кристалле без примесей уровень Ферми 
равен б „ и доля i i n слабой связи является преобладающей. Если 
уровень Ферми смещен вверх в сторону зоны проводимости, то пре
обладает доля г]_ прочной акцепторной связи («-связи). Если уро
вень Ферми смещен вниз в сторону валентной зоны, то преобладает 
доля г|+ прочной донорной связи (p-связи). Таким образом, в зави
симости от характера полупроводника (я- или р-полупроводник) на 
нем будет протекать адсорбция преимущественно на прочной акцеп
торной или прочной донорной связи и соответственно будет меняться 
избирательность (селективность) полупроводникового катализатора.

Если адсорбируются молекулы, то при адсорбции их в форме 
прочной связи в них обычно рвутся связи между атомами, молекула 
превращается в радикал и это способствует осуществлению катали
за. Например, при адсорбции двухатомной молекулы АВ с одинар
ной связью на прочной связи происходит диссоциация молекулы на 
адсорбированное атомы А и В. При адсорбции молекулы с двойной 
связью рвется одна связь и образуется радикал. Эти процессы 
можно представить на схеме

В электронной теории катализа преимущественно рассматриваются 
реакции, протекающие с промежуточным образованием атомов и ра
дикалов (радикальные механизмы реакций). Приведем две схемы 
простых радикальных каталитических реакций согласно электронной 
теории катализа.

1. Гидрирование этилена на дырочном полупроводнике (р-типа) 
можно изобразить схемой
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Роль активных центров играют при этом дырки в валентной зо
не. Опыт подтверждает, что факторы, способствующие увеличению 
p-связей в полупроводнике, благоприятствуют катализу этой реак
ции на полупроводниках.



2. Окисление водорода на полупроводниках л-типа можно пред
ставить следующей возможной схемой:
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Роль активных центров играют при этом электроны в зоне про
водимости. В соответствии с опытом реакция ускоряется при нали
чии в полупроводнике электронно-донорных примесей.

Электронная теория предсказывает два вида взаимосвязи между 
изменением электропроводности полупроводника и изменением его 
каталитической активности. При акцепторной реакции на «-полу
проводнике (или донорной реакции на р-полупроводнике) связь 
между проводимостью полупроводника и его каталитической актив
ностью должна быть прямая. При донорной реакции на «-полупро
воднике (или акцепторной реакции на р-полупроводнике) эта связь 
обратная.

Электронная теория катализа на полупроводниках позволила 
установить корреляцию между активностью катализатора и электро
физическими свойствами полупроводника и таким образом объяснить 
влияние различных факторов на изменение активности катализатора.

Однако электронная теория катализа имеет и ряд недостатков. 
Ионы адсорбата и ионы полупроводника рассматриваются как бес
структурные несжимаемые точечные ионы. Участием конкретных 
атомных орбиталей (s, р, d  и др.) в образовании связей катализа
тор — реагент пренебрегают.

Основное внимание уделяется лишь коллективным свойствам 
твердого тела — положению в нем уровня Ферми и влиянию его из
менения при воздействии разными факторами (например, путем вве
дения добавок) на концентрацию адсорбированных молекул, находя
щихся в состоянии прочной или слабой связи.

Ряд экспериментов, проведенных в последнее время, показал, 
что роль коллективных свойств системы катализатор— адсорбаг 
преувеличена. Значительные изменения уровня Ферми полупровод
ника могут не влиять существенно на каталитическую активность.

Основной недостаток электронной теории катализа на полупро
водниках заключается в том, что свойства поверхности полупровод
ника сопоставляются с физическими свойствами твердого тела, хотя 
между ними имеется только косвенная связь. И те и другие зависят 
от химического состава и структуры вещества катализатора, но за 
висимость эта может быть разная.

Подход с позиции коллективного взаимодействия позволяет оце
нивать в ряду катализаторов изменения лишь той части энергии 
промежуточного взаимодействия, которая отвечает смещению уровня 
Ферми. А эти изменения во многих случаях не основные, что сни



жает ценность электронной теории для предвидения каталитическо
го действия полупроводниковых катализаторов.

В последнее время развивается квантовохимическая теория ката
лиза, в которой к системе адсорбат — катализатор применяются при
ближенные квантовохимические методы расчета. В связи со слож
ностью проблемы результаты, полученные в этом направлении, еще 
очень невелики, но в принципе это направление перспективно и оно 
в будущем может дать решение проблемы предсказания каталити
ческой активности.

Применение примитивной теории кристаллического поля уже по
зволило объяснить ряд особенностей катализа на окислах переход-
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Рис. 113. Расщ епление вы рожденных d-уровней (а) и зависимость скорости 
гемолитической реакции на окислах переходных металлов от числа электро

нов на d -орбитали

ных металлов (Дауден, 1960). При этом система адсорбат — ката
лизатор рассматривается на основе теории строения комплексов пе
реходных металлов.

Согласно теории кристаллического поля взаимодействие лиганда 
с ионом переходного металла приводит к расщеплению вырожден
ных d-уровней (рис. 113, а). При увеличении числа d-электронов 
в ионе переходного металла сначала происходит заполнение трех 
нижних (t2g) подуровней по одному электрону на каждый подуро
вень. При заполненных нижних подуровнях энергия системы пони
жается. Это понижение энергии называют энергией стабилизации 
кристаллическим полем (ЭСКП). С ростом ее энергия адсорбции мо
лекулы на поверхности катализатора увеличивается, а реакционная 
способность повышается. Таким образом, следует ожидать, что в ря
ду окислов переходных металлов с одним, двумя и тремя d -электро
нами каталитическая активность будет увеличиваться.

Если лиганды относительно слабо взаимодействуют с атомами 
переходного металла * (так называемое слабое поле лигандов), то.

* Такой характер взаимодействия наблю дается при взаимодействии лигандов 
с  атомами переходных металлов первого большого периода.



как следует из квантовохимических расчетов, после заполнения трех 
нижних подуровней t2g тремя электронами происходит заполнение 
двух верхних подуровней eg тоже по одному электрону на каждый 
подуровень*. При этом энергия стабилизации кристаллическим по
лем уменьшается и переходный металл с пятью d-электронами дол
жен обладать сравнительно низкой каталитической активностью 
к данной реакции. Затем происходит спаривание электронов, начи
ная опять с самого нижнего подуровня (см. рис. 113, а). При этом 
переходные металлы с 8 и 10 d -электронами должны иметь сравни
тельно более высокую и более низкую каталитическую активность 
соответственно.

Предсказанная теорией кристаллического поля зависимость ка
талитической активности окислов переходных металлов от числа 
d-электронов получила в настоящее время подтверждение для окис
лительных и восстановительных реакций.

Например, для реакции дегидрирования циклогексана на окислах 
переходных металлов с разным числом d-электронов (п ) на кривой 
зависимости lg£  от п  наблюдаются два максимума при п = 3 и 8, 
а при л = 0; 5 и 10 — минимумы (рис. 113,6) (k — константа ско
рости реакции).

Теория кристаллического поля является весьма грубым прибли
жением к действительности, так как рассматривает лиганды бес- 
структурно, как источники точечных отрицательных зарядов. Д л я  
более точных расчетов следует применять метод молекулярных ор
биталей (МО), который в применении к комплексным соединениям 
называется теорией поля лигандов. В этой теории учитывается строе
ние молекулярных орбиталей как адсорбированных атомов и моле
кул, так и атомов катализатора. Таким образом, становится воз
можным оценивать адсорбционную и каталитическую активность ве
щества и реакционную способность адсорбированных молекул в свя
зи с их химическим строением.

На практике используют так называемый метод МО ЛКАО, 
когда молекулярные орбитали выбираются в виде линейной комби
нации атомных орбиталей. Почти все исследователи, применявшие 
метод МО ЛКАО для катализа, использовали полуэмпирический 
метод М алликена — Вольфсберга — Гельмгольца (МВГ) или близкий 
к нему расширенный метод Хюккеля (РМХ)

Квантовомеханические расчеты уровней энергии по методу МВГ 
были сделаны, например, для комплекса железопорфирина (катали
затор) и молекулы перекиси водорода (реагент). Эти расчеты пока
зали, что верхние заполненные уровни в молекуле железопорфирина 
выше, чем в молекуле перекиси водорода. Поэтому при их взаимо
действии в растворе происходит переход заряда от железопорфирина 
к молекуле перекиси водорода. М олекула Н 20 2, получая заряд, 
становится неустойчивой и разлагается:

Н 20 2 +  2е->20Н ~

* О бозначения энергетических уровней t 2g и eg  электронов в координацион
ных соединениях использую тся в теории групп и в теории симметрии.



Использование квантовохимических расчетов в катализе являет
ся перспективным. Однако большие расчетные трудности и слож
ность системы катализатор — реагенты не позволяют еще использо
вать широко эти расчеты для выбора оптимального ка+ализатора, 
т. е. для предсказания каталитической активности разных катализа- 
торов для данной реакции.

В последнее время была предложена цепная теория катализа 
(Семенов, Воеводский), согласно которой катализатор, обладая 
свободными валентностями, может действовать как свободный ра
дикал, возбуждая образование цепей и участвуя в их развитии. 
Цепную теорию катализа можно рассматривать как распростране
ние электронной теории катализа на полупроводниках (и металлах) 
на класс цепных реакций.

Можно различить два случая в зависимости от того, где разви
вается цепная реакция: в объеме или на поверхности. Примером 
гетерогенной каталитической цепной реакции в объеме может 
служить цепная реакция

Н 2+ С 12=2НС1

При внесении в смесь газов водорода и хлора твердого катализато
ра на его поверхности происходит адсорбция молекул хлора и дис
социация их на атомы (радикалы)

С1г+К-*-С1+С1 +  К 

(зарождение цепи), которые инициируют цепи в объеме газа:

С 1 + Н 2-* Н С 1 + Н  

Н + С 1+ Н С 1 +  С1 

Cl +  H 2-* H C l-f Н

Развитие экзотермической цепной реакции в объеме было дока
зано измерением температуры на поверхности катализатора и в объ
еме газа; в объеме газа температура оказалась выше.

Примером гетерогенной каталитической цепной реакции на по
верхности твердого катализатора может служить гидрирование 
этилена:

С2Н 4 +  Н2= С 2Нв

Водород, адсорбируясь на поверхности катализатора, диссоциирует 
на атомы (радикалы):

Н 2+ К -> Н  +  Н + К  (зарождение цепи)



Адсорбированные атомы водорода, реагируя с молекулами эти
лена из объема, инициируют цепную реакцию на поверхности ка
тализатора с образованием промежуточного адсорбированного ради
кала С2Н5;

СгН 4+ Н + С 2Н 5 

С2Н6-н H 2->-C2Hef 4" Н 

С2Н4 +  Н -*С2Н5

Цепной механизм встречается сравнительно редко при гетеро
генно-каталитических реакциях, так как образование радикалов — 
эндотермический процесс, требующий большой затраты энергии для 
разрыва связей.

§ 143. Определение каталитической активности

В настоящее время теория гетерогенного катализа не достигла 
еще такого уровня, чтобы только на ее основе можно было бы под
бирать наиболее активный и селективный катализатор для данной 
реакции. Имеющиеся теоретические соображения о механизме гете
рогенного катализа могут дать только некоторые общие указания 
при решении этой задачи.

Во-первых, прежде всего из числа веществ, выбираемых в каче
стве катализатора для данной реакции, нужно исключить твердые 
вещества, которые не могут образовывать поверхностные химиче
ские соединения с реагирующими веществами. При этом нужно 
учесть, что поверхностные соединения могут по своему составу 
отличаться от объемных фазовых соединений. Так, например, окись 
меди может на своей поверхности хемосорбировать кислород с об
разованием поверхностных соединений типа растворов кислорода 
в окиси меди с выделением значительного количества тепла.

Во-вторых, промежуточное химическое соединение катализатора 
с реагирующими веществами должно быть менее прочным, чем ко
нечные продукты реакции, и, соответственно, стандартное изменение 
изобарного потенциала при образовании промежуточного соединения 
должно быть менее отрицательным, чем при образовании конечных 
соединений. Если твердое вещество дает очень прочное соединение 
с реагентами, то оно покроет поверхность твердого вещества 
и не будет далее реагировать. Например, благородные металлы 
являются катализаторами окислительных процессов потому, что 
образуют с кислородом менее прочные окислы, чем другие металлы. 
Окислы, хлориды и сульфиды металлов являются катализаторами 
процессов окисления, хлорирования и т. п. из-за способности обра
зовывать непрочные поверхностные соединения с кислородом, хло
ром и другими реагентами.



Изменение изобарного потенциала при образовании промежуточ
ного соединения с катализатором можно регулировать введением 
в катализатор различных добавок. Например, если добавка дает 
с металлом (катализатором) твердый раствор (сплав), то, меняя 
состав этого твердого раствора, можно постепенно менять его тер
модинамические свойства и энергетические свойства поверхностных 
соединений.

В-третьих, для быстрого протекания каталитических реакций 
нужно, чтобы катализатор уменьшал энергию активации реакции. 
Это особенно важно для гомолитических (окислительно-восстанови
тельных) реакций, в которых роль катализатора заключается глав
ным образом в снижении энергии активации при образовании ра
дикалов с разрывом электронной пары. Такими катализаторами 
будут вещества, имеющие свободные валентности и, следовательно, 
являющиеся проводниками тока (металлы, полупроводники). Не
большие добавки, повышающие радикальный характер катализатора, 
будут облегчать переход электронов с катализатора на реагирующее 
вещество и понижать энергию активации при образовании радика
лов на поверхности катализатора. Теоретические основы для выбора 
этих добавок дает электронная теория.

Таким образом, руководствуясь теорией, удается облегчить 
экспериментальную работу по выбору требуемого катализатора для 
данной реакции. На каждой стадии отбора можно выбрать приемы, 
приближающие катализатор к оптимальным условиям.

Приготовление активных катализаторов из каталитически актив
ного материала также основывается на различных теоретических 
соображениях.

Во-первых, нужно получить вещество с максимально развитой 
поверхностью. Этого можно достигнуть нанесением каталитически 
активного вещества на пористый носитель (силикагель, пемза, уголь 
и пр.) или путем измельчения материала и прессования его в таб
летки.

Во-вторых, нужно приготовить катализатор с наибольшим чис
лом активных участков на единицу поверхности, причем они должны 
иметь оптимальную энергию связи с реагирующими молекулами. 
Д ля этого катализаторы готовят с максимально неоднородной по
верхностью, на которой разные участки будут сильно различаться 
в энергетическом отношении. Участки поверхности с очень большой 
энергией связи дадут прочные соединения с реагентами, покроются 
ими и будут неактивны; участки поверхности с очень малой энер
гией связи будут очень слабо и медленно реагировать с молекулами 
исходных веществ и также окажутся неактивны. И только участки 
поверхности с оптимальной энергией связи будут участвовать в ка
талитической реакции и ускорять ее. Чем более неоднородна по
верхность, тем более неоднородна она и в энергетическом отношении 
и скорее можно найти на ней достаточное число активных уча
стков (активных центров) с требуемыми оптимальными энергиями 
связи.

В основе приготовления неоднородной поверхности катализатора



{содержащей большое число нарушений кристаллической решетки, 
разные дефекты и т. д.) лежит теория пересыщения Рогинского, 
согласно которой нужно готовить катализатор в условиях, возможно 
более далеких от равновесных. Например, при получении катализа
тора окиси никеля из карбоната никеля по реакции

N iC 03-^ N i0 + C 0 2

нужно вести процесс при более высокой температуре и при мини
мальном давлении С 0 2 в системе, продувая инертный газ или со
здавая в аппарате вакуум. При этих условиях процесс получения 
будет наиболее далек от равновесных условий. Действительно, 
константа равновесия К р этой гетерогенной реакции равна

К р= рсог

и процесс является эндотермическим. Следовательно, повышение 
температуры сдвигает равновесие вправо, повышает парциальное 
давление двуокиси углерода и увеличивает константу равновесия. 
При удалении С 0 2 из системы уменьшается его парциальное давле
ние, и процесс протекает в условиях, далеких от условий равнове
сия этой реакции. При этом получаются мелкие кристаллы NiO 
с неупорядоченной структурой. Приготовленный таким образом 
катализатор NiO оказывается более активным, например, для про
цесса гидрогенизации, чем катализатор, приготовленный также 
из N iC 03, но при более низкой температуре.

Неравновесную структуру катализатора с неоднородной поверх
ностью нужно не только получить, но и сохранить. Д л я  этого в ка
тализатор вводят специальные примеси (промоторы), которые стаби
лизируют его неоднородную неравновесную поверхность.

В последнее время вопрос о большом влиянии способа приготов
ления катализатора на число активных центров на единице поверх
ности, по крайней мере для некоторых катализаторов и реакций, 
подвергся пересмотру (Боресков). Например, для платинового ката
лизатора установлено, что активность поверхности образца плати
нового катализатора, независимо от его формы и способа приготов
ления (фольга, сетка, платиновая чернь, использование разных 
носителей и т. д.), получается приблизительно одинаковой, если 
одновременно точно определять истинную поверхность образца 
и пересчитывать активность катализатора на 1 см2 истинной поверх
ности. По-видимому, в некоторых случаях способ приготовления 
катализатора несуществен для удельной активности катализатора.

Новый подход к предвидению каталитической активности твер
дых катализаторов основан на использовании соотношения линей
ности Бренстеда — Поляни между энергией активации каталитиче
ской реакции и энергией какой-либо связи, участвующей в образо
вании активного комплекса на поверхности катализатора (Боресков). 
В отличие от принципа энергетического соответствия в мульти
плетной теории, при новом подходе не нужно знать состав мульти-



плетного комплекса и энергию всех связей в промежуточном соеди
нении между молекулами реагирующих веществ и катализатором. 
Достаточно знать энергию только одной связи, участвующей в про
межуточном соединении. Здесь мы рассмотрим применение этого 
подхода к предвидению каталитической активности для гетероген
ного гемолитическою катализа на примере каталитической актив
ности окислов металлов по отношению к реакциям окисления.

Д ля  этого используется соотношение линейности Бренстеда — По
ляни между энергией активации Е  реакции и энергией связи Q кис
лорода с металлом на поверхности окисла металла:

E = E 0 + aQ, (IX, 143)
где Е0 и а  — постоянные, одинаковые в ряду разных окислов ме
таллов для данной реакции. Энергия активации вычисляется по 
уравнению Аррениуса.

Энергия связи Q кислорода может быть определена, например, 
из зависимости давления разложения окисла металла на поверхности 
катализатора от температуры по уравнению изобары реакции

где С — постоянная.
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На рис. 114 видно, что согласно уравнению (IX, 143) для трех 
разных реакций получаются три прямые линии с угловыми коэф
фициентами а = 0 ,9 ;  0,5; 0,3 Положительное значение а указывает 
на то, что лимитирующий этап вдех этих реакций связан с разры
вом связи кислород — катализатор. Значение а  зависит от полноты 
разрыва этой связи в активном комплексе.

Каталитическая активность девяти изученных окислов уменьша
ется в последовательности:

Со30 4 >  М п02 >  N iO >  СиО >  С г20 3 >  Fe.20 3 >  ZnO^> Va0 6 >  ТЮ2.

Она совпадает с последовательностью увеличения энергии связи 
кислорода на поверхности окисла. Эта простая корреляция не может 
претендовать на универсальность, так как энергия активного ком
плекса лимитирующей стадии реакции окисления зависит не только 
от энергии связи кислорода с катализатором. Существенное значе
ние могут иметь и энергии связей с катализатором других участни
ков реакции. Д л я  более точного предвидения каталитического 
действия необходимо изучить закономерности изменения и других 
связей активного комплекса.

Источником отклонений от соотношения (IX, 143) может быть 
также изменение содержания кислорода в поверхностном слое ка
тализатора в условиях протекания реакции, которое при окислении 
всегда ниже, чем в равновесных условиях, а энергия связи кисло
рода соответственно выше.

Корреляция между каталитической активностью и энергией связи 
кислорода справедлива не только для простых окислов, но и для 
более сложных соединений, например, шпинелей, солей типа вана- 
датов, молибдатов, смешанных окислов и т. п. Это открывает воз
можность регулирования каталитической активности окислов путем 
изменения их состава. Так, в молибдатах с ростом электроотрица
тельности катиона в ряду Са, Al, Сг, Fe энергия свя^и кислорода 
уменьшается, а каталитическая активность возрастает. Эта зависи
мость позволяет предвидеть качественное изменение активности при 
изменении состава сложных окисных катализаторов.

Использование соотношения линейности Бренстеда — Поляни для 
гетерогенного гетеролитического катализа приводит к существенным 
осложнениям, которые вызываются трудностью количественной 
характеристики кислотности поверхности твердых катализаторов, 
а также более сложным характером взаимодействия. При гетеро
генном кислотно-основном катализе молекулы реагирующих веществ, 
наряду с протолитическим взаимодействием обычно связаны с по
верхностью катализатора также электростатическими и обменными 
силами, что влияет на реакционный путь и энергию активного 
комплекса.

Хотя природа каталитического действия в основных чертах ясна, 
общая и строгая теория предвидения каталитической активности 
пока не может быть создана. Это обусловлено чрезвычайной слож
ностью расчета скоростей каталитических реакций даже для про



стейших химических реакций. Поэтому, по-видимому, еще длитель
ное время придется довольствоваться частными и приближенными 
зависимостями, справедливыми лишь для отдельных групп катали
заторов и реакций. Основой для создания таких частных обобщений 
может служить разделение проблемы предвидения на две части: 
зависимость скорости реакции от энергии промежуточного взаимо
действия и зависимость энергии промежуточного взаимодействия 
от химического состава катализатора.
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При пользовании указателем  нуж но иметь в виду, что понятия, состоящ ие 
из нескольких слов, помещены в нем, как  правило, по начальной букве сущ ест
вительного, например коэфф ициент активности —  по букве К; релаксационны й 
эф ф ект —  по букве Э; криоскопическая постоянная —  по букве П . О тступле
ния от этого правила допущ ены для  тех слов, сочетание которы х представляет 
единое понятие, например ионная атм осф ера —  по букве И ; электродви ж ущ ая 
сила —  по букве Э; двойной электрический слой —  по букве Д ; осмотическое 
давление •— по букве О. Если д л я  понятия в литературе имеется несколько вы
раж ений, то в указателе приведено одно, которое принято в пособии, например 
постоянная Больцм ана, константа Б ольцм ана —  по букве П; число А вогадро, 
константа А вогадро — по букве Ч ; уравнение К ирхгофа, закон  К ирхгофа, 
ф орм ула К ирхгоф а — по букве У.

А вогадро 7
А ддитивность рефракции 53
— энергии молекул 156 
А дсорбция 425 сл.
— ионов специфическая 299
— активированная 426
— физическая 426 
Азеотропы 232, 235 сл.
А ктивность компонента раствора 128,

225
— вычисление 226 сл.
Активность катали зато р а  удель

н ая  407
Актор 352 
Акцептор 352
А нализ физико-химический 181 сл.
— термический 181 сл.
Аррениус 7, 204, 335

Б аландин  9, 437 сл. 
Берсукер 44 
Бекетов 7 
Б ернал  81 
Берцеллиус 7 
Б ольцм ан  148, 335 
Боресков 4, 463 сл.
Бор 8
Борьба с коррозией 403 
Борн 81 
Бутлеров 7

Вааге 7 
В ан-Ф лек 46 
В ант-Гоф ф  7, 204 
В ан-дер-В аальс 78 
В ариантность системы 174 
В ероятность наибольш ая 149
— терм одинам ическая 149 сл.
— связь  с энтропией 151 сл. 
Вероятностный ф актор 345 
Вес статистический 155
Вечный двигатель первого рода 86 
-------- второго рода 109

В заимодействие ван-дер-ваальсово  75
— дисперсионное 76
— индукционное 75
— м еж м олекулярное 75
— меж электронное 48
— ориентационное 75 сл.
— спин-орбитальное 48
— электронное с кристаллическим

полем 48 
Взрыв тепловой 358 сл.
— цепной 358 сл.
Вибратор гармонический 68 
Виды статистики 149, 168 
Влияние на химическое равнопесие
— давления 138 сл.
— посторонних примесей 139
— температуры  141 сл.
Внутренняя энергия 85 сл.
Волны де Бройля 11 
В олновая функция 10 сл.
— нормировка 12
— симметричная 26
— антисимметричная 26 
Волновое число 67 
В ольта 7
Воспламенение цепное 358 
Восприимчивость м агнитная 58 
Время полураспада 317 
Второе начало термодинамики 106 сл.
— его статистический характер  148 сл. 
В ы раж ение для  суммы по состоя

ниям 153 сл.
В ы раж ение через сумму по состоя

ниям
— внутренней энергии 157
— давления 157
— изобарного потенциала 157
— изохорного потенциала 157
— мольной теплоемкости С р , 157
— мольной теплоемкости C v 157
— энтальпии 157
— энтропии 157
Выход квантовый 361 сл,
Вычисление моментов инерции моле» 

кул 66 сл.



Вычисление меж атом ны х расстояний 
в м олекулах 66 с л .’ 

Вычисление сумм по состояниям 
158 сл.

—  термодинамических функций
— статистическим методом 158 сл.
—  энтропии статистическим методом

161, 163, 168

Г азы  идеальны е 111, 125, 136 
Гальвани 7
Г альвани  — потенциал 273 
Гальванический элемент 269 
Гам ильтониан 13 
Г ам м а — резонанс 63 сл. 
Г ей-Л ю ссак 7 
Г ейтлер 8 
Гельмгольц 119, 121 
Гесс 7, 89 сл.
Гетероазеотроп 242 
Гиббс 3, 7, 123 
Гитторф  7 
Горение 358 
Гринберг 44 
Гротгус 7 
Г ульдберг 7

Д авлени е диссоциации 141 
Д авлени е  насыщ енного пара ком по

нента над  раствором 
213 сл.

------------------  н ад  микрокаплей 376
Д авлен и е  парциальное 132
— приведенное 127
—  стандартное 92 
Д альтон  7
Д войной электрический слой (д.э.с.) 

299 сл.
--------------адсорбционный 299 сл.
------------- диф фузный 300
 —  емкость 306 сл.
 —  плотный 300 сл.
Д ебай  55
Д е  Бройль 11 
Д еви 7
Д и агр ам м а  м олекулярная 43 
Д и агр ам м а  плавкости (см. диаграм м а 

состояния)
Д и аграм м а состояния ф азовая 176
—  — а н и л и н а — воды 194
•------- бензофенона 181
-------- воды 176 сл.
— — воды — никотина 195
—  — воды — сульф ата натрия 189
—  — двойны х систем 181 сл.
—  — магния — меди 186
— — о л о в а — свинца 192 
  построение 182
■------- серы 180

— — состав — свойство 181
— — тройной системы 195 сл.
— — хлористого калия — воды  185 
Д и ам етр  столкновения м олекул 336 
Д и ам етр  иона эф фективны й 254 
Д и гидроль 80
Дипольны й момент м олекулы  41,50, 54 
Д и поль постоянный 51
— наведенный 54
Д и электрическая проницаем ость 51 
Д и ф р акц и я  электронов 10 
Д и ф ф узи я  117, 365 сл.
Д о за  излучения поглощ ения 364 
Д эви  22

Емкость конденсатора 51
— двойного электрического слоя 306

Зависим ость давления п ар а  от состава  
раствора 228 сл. 

Зависим ость от температуры
— — константы равновесия 141 сл.
— — константы  скорости реакции

331 сл.
— — теплового эф ф екта 104 сл. 
Завойский  60
Закон  Вревского первый 235 
--------  второй 236
— — третий 236
— Гесса 89 сл.
— Д е б а я — Гю ккеля предельны й 254
— действия масс 132
— К ольрауш а 258
— К оновалова 228
— — первый 231
— — второй 232
— кубов Д еб ая  103
— Л ам б ер та  — Бера 361
— распределения М аксвелла

Больцмана 155
— сохранения энергии 86
—  ф азового равновесия 173 сл.
—  фотохимической эквивалентности

360 сл.
—  эквивалентности разны х ф орм

энергии 86 
З ако н ы  движ ения м икрочастиц 10

И деальны й газ 111, 125, 136 
И деально  твердое тело 144 
И збирательность действия к ат а л и за 

тора 407 сл.
И злучение высоких энергий 363 
И зобарны й потенциал 118 сл.
—  изменение в химических реакци

ях  131 сл.
--------  приведенный 167
■--------стандартный 134



И зотерма адсорбции Л енгмю ра 427
--------Ф рейндлиха 428
--------Ф румкина и Темкина 428
И зотерм ная проекция 196 сл. 
Изохорный потенциал 118 сл.Ы
1 t sJ

Импульс частицы 10, 11 
Ингибиторы 357
И ндекс свободной валентности 42 
И ндукция химическая 352 
Инкременты рефракции 53 
И нтерференция электронов 10 
И онная атм осфера 251
— работа образования 252 
И онная сила раствора 248
— влияние на скорость реакции

350 сл.
И нтеграл перекры вания 27
— обменный (резонансный) 27
— кулоновский 27
Источники тока электрохимические

269 сл.

Каблуков 23 
Капустинский 81 
К арно 4, 109 
К аратеодори 4 
К арта энергетическая 340 
К атализ 404
— гетерогенный 405, 425 сл.
— гетеролитическин 405, 406
— гомогенный 405, 413 сл.
— гомолитический 405
— кислотно-основной 420 сл.
— микрогетерогеннын 405
— отрицательный 405
— положительный 404
— ферментативный 405 
К атализаторы  404 сл..
— активность 407 сл.
— избирательность 407 сл.
— подбор и приготовление 461 сл.
— смеш анные 429
— соотношение линейности 411
— удельная ам и ини сть 408 сл. 
К вад рат  м одуля волновой функции 11 
К вантовая механика 10 
К вантовы е формулы  теплоемкости

101 сл.
Квантовы е числа 14, 37 
К вантовое число вращ ательное 162
-------- главное 18
--------  колебательное 163
--------магнитное 17
--------  побочное 17
Кеезом 121
Кинетика реакций в потоке 329 с . ,  

434 ст.

 ■ каталитических 413 сл., 417 сл.,
420 сл., 431 сл.

-------- ф орм альная 309
-------- фотохимических 360 сл.
-------- цепных 353 сл.
Кислотность среды 423 
К лаузиус 109
К олебание атом ов в молекуле 68 сл.
------------------  ангармоническое 69
------------------ гармоническое 68
К ольрауш  7, 258
Комплексно сопряж енная функция 11 
К омпоненты системы 170
— независимые 170
— ЧИСЛО i?0  сл.
Конвекция 366 
К ондуктом етрия 267 
К оновалов 7, 228 сл.
К онстанта равновесия реакции 131 сл. 
способы вычисления: 
по термодинамическим данны м  135 сл. 
по методу Темкина — Ш варцм ана 146 
по м етоду статистической терм одина

мики 168 сл.
К онстанта скорости реакции 312 сл.
----------■ первого порядка 315
-------------  второго порядка 316
— —  — третьего порядка 317
— вычисление из теории столкнове

ний 337 сл.
■— вычисление из теории активного 

комплекса 343 сл.
— зависим ость от тем пературы

331 сл.
Константа устойчивости комплексного 

иона 290
К онцентрационная поляризация 391 
К онцентрационные цепи 282 
К онцентрация стационарная поверх* 

ностная 327 
К оординаты  декартовы  14
— сферические 14 
Координационные соединения 44 
К орпускулярно-волновой дуализм  10 
К оррозия м еталлов электрохимиче

ская 401 сл.
— идеально ч и сш ю  м еталла 402
— технического м еталла 402 
Коулсон 4У
Коэффициент активности 128, 225 
-------- вычисление 226 сл., 248 сл.
—  диф ф узии 36G
—  индукц! и 352
— прохож дения 342
— разделения 229
—  распределения 223
— стехиометрический 131
— теплоемкости 100
— трансмиссионный 342
К ривая потенциальной энергии двух

атомной молекулы  73



К риоскопическая постоянная 218 
К ритическая тем пература раствори 

мости 194 сл.
К урнаков 9 
Кюри 8

Л ав у а зье  7 
Л ан дсберг 73 
Л ап л ас  7 
Л еб ед ев  8 
Л еж ан д р  17 
Ленин 8
Л етучесть 125 сл., 135, 140
— способы вычисления 126 сл. 
Л етучие смеси с неограниченно сме

ш иваю щ имися ж идкости 
ми 232 с л.

Л етучие смеси идеальны е 232 сл. 
--------  неидеальны е 234
— — ограниченно растворимы е 240
■--------взаим но нерастворимые 240
Л е  Ш  ателье 7, 138
Л инии антистоксовы е 74 
■— стоксовы е 74 
Л ини я ликвидуса 183
—  солидуса 184 
Л ови ц  7
Л ом оносов 6, 7,' 109 
Л ондон  8 
Л ью ис 44. 125

М агнетон Б о р а  58
М агнитны е свойства атомов и моле

кул  50, 57 сл. 
М акросистем а 148 
Д1аксвелл 109 
М андельш там  73 
М енделеев 7, 203 
М енш уткин 351
М етастабильное равновесие 177 
М етод активности 128 сл.
—  активного ком плекса 339 сл.
— вариационны й 22 сл.
— вы числения летучести 126 сл.
— дифференциально-изотопный 427
— защ иты  от коррозии 403
— Л ью иса 125 сл.
— м олекулярны х орбиталей 3, 22 сл.
— М О Л К А О  25 сл.
— М О в приближ ении Хюккеля 32 сл.
— произвольны х множителей Л а г 

р ан ж а  154
— полярограф ический 396 сл.
—  стационарны х концентраций
— Боденш тейна 327 сл.
М еханизм  моном олекулярны х реакций

348 сл.
М и кроволновая спектроскопия 66 
М икросостояние вещ ества 149

М икроэлементы локальны е 403 
•Модификаторы в к атали зе  429 
М ольная доля 128 сл.
М оляльность раствора 128 сл. 
М олярность раствора 128 сл. 
М олекулы из многоэлектронных ато 

мов 30 сл.
М омент дипольный 41 сл.
М омент магнитный 58 
М онотропия 178 сл.
М остик водородный 79 
М ультиплетность (см. расщ епление 

энергетических уровней)

Нормальный элемент Вестона 270 
Н ормированны е волновые функции 12 
Носители катали заторов  431 
Нулевой энергетический уровень 70 
Н улевая  энергия молекулы  69

О бласть катали за  внеш не диф ф узион
ная 436

------- внутренне диф ф узионная 436
--------  кинетическая 436
О бразование новой ф азы  376
— зароды ш ей капель 376
— зароды ш ей кристаллов 378 
О ператор Гамильтона 13
— Л ап ласа  11, 368
—  линейный самосопряж енны й 27 
Определение термодинамических

функций методом э.д.с. 288 
О рбитали атомные 19 сл.
— молекулярны е 22 сл., 26 
■— разры хляю щ ие 26
— связы ваю щ ие 26
— У эйленда 38
О ртогональны е волновые функции 13 
Осмотическое давление растворов 

209, 221 
О ствальд  109
О сциллятор ангармонический 69
—  гармонический 69, 163 
О травление катали заторов  429

П арамагнетики 58
П арам етр  термодинамический 84
П арциальны е летучести 126
— мольные величины 204 сл.
П ары  электронные в катали зе  406 
П ассивация электрода 401 
П ерегонка летучих ж идких смесей

237 сл.
— с водяны м  паром 243
—  ф ракционная 237 сл. 
П еренапряж ение при электролизе 380 
П ерем енная химическая 131 
П еритектика 188



П ериод индукции 324 
Перрен 8 
П етров 7
П лавление инконгруэнтное 186 сл.
•— конгруэнтное 186 сл.

8 ! 43 др.
П лотность льда при высоком д ав л е 

нии 178
—  вероятности 11
— электронная 38 
П оверхность раздела  ф аз 170 
Повыш ение температуры  кипения рас

творов 209. 216
П одвиж ность ионов 258 
П оказатель  преломления 50, 55 
П олинг 44
П оляризац ия м олекул 51 сл.
—  атом ная 52
—  деф орм ационная 52
—  м агнитная 58
— общ ая 52
— ориентационная 52
— электронная 52 
П олярограф и я 396 сл.
П ониж ение тем пературы  зам ерзани я

растворяя 2Л8, 216 
П орядок  реакции 314
— определение 3 1 7 'сл .
—  связи 40 сл. '
П остоян ная Б ольцм ана 153
— диэлектрическая 50 сл.
— криоскопическая 218
— М аделунга 82
— П ланка 158
—  эбулиоскопическая 218 
П остулат П ланка 143 сл.
— химической кинетики 312 
П отенциал адсорбционный 302
— диффузионный 269, 284
— изобарный 118 сл.
— —  приведенный 167
■--------стандартны й 134 сл.
— изохорный 118 сл.
--------  приведенный 134
— контактны й 300
—  нулевого чяряпя ЗАО 3(13 г.п
— полуволны  397 сл.
■— термодинамический 118 сл.
—  химический 123 сл.
— — стандартный 124
—  электродны й 269 сл.
-------- стандартны й 274 сл.
— равновесны й 274 
П отенциал пси прим (*Р[)
—  диффузны й 301
—  адсорбционный 301 
П отенциометрия (метод э.д.с.) 288 сл. 
П отенциометрическое определение
— — активности электролита 291 сл.
— — активности компонента сплава

292

 ■ константы  равновесия 288
 ■ константы  устойчивости 290
■— — произведения растворим ости 

288 сл.
— — pH  раствора 293 сл.
— — —■ с водородным

дом 293
--------------с хингидронным электро

дом 294
------------- со стеклянным электро

дом 296
— — термодинамических ф унк

ций 288
— титрование 293, 297 сл:
П равила отбора П аули  65 
П равило А лексеева 195
—  В ант-Г оф ф а 331
— ионной силы раствора  248
— Л ю тера 291 *
— ры чага 186 сл. »
— ступеней О ствальда  181
— Т арасенкова 198
— Хунда 51, 70.
П ревращ ение монотропное 178 сл.
— энантиотропное 178 сл.
П ределы  взры ваем ости 358 сл.
— сам овосплам енения 358 сл. 
П риведенная масса м олекулы  66 
П рием алгебраического слож ения тер

мохимических уравн е
ний 91

Прием термохимических схем  92 
Принцип геометрического соответст

вия в к атали зе  438 
•— К аратеодори 109 сл
— К урнакова 182
—  П аули 43, 169
— смещ ения равновесия 138 сл.
— соответственны х состояний 127
— Ф ранка — К ондона 117
— энергетического соответствия в

катали зе  438 
Проекции изотермны е 196 сл. 
П роизведение активности 250
— растворимости 288 сл.
Пппмптпры в катали зе  429 
П роницаемость диэлектриче

ская  50
Процесс адиабатны й 84, 88
— гетерогенной 309, 365 сл.
— гетерофазный 310
— гомогенный 309
— гомоф азны й 310
— естественный 106
— изобарный 84, 88
— изотермный 84, 88
— изобарно-изотерм ны й 84, 89
— изохорный 84, 88
— каталитический 404 сл.
— круговой 84, 143
— неестественный 107



Процесс неравновесный 108
— необратимый 107
—  обратимый 107
— односторонний 185
— отрицательный 107
—  полож ительный 106
—  равновесный 108
—  самопроизвольны й 106
—  термодинамический 84
— фотохимический 362
— циклический 84
—  электродны й 380
—  электрохимический 244 сл. 
П уть процесса 144

Р а б о т а  85 сл.
—  м аксим альная 119 
 полезная 119 сл.
—  необратимого процесса 113 сл.
•— образования  зароды ш ей 376 сл.
—  обратим ого процесса 119
—  общ ая 119
•— расш ирения идеального газа  в р аз

ных процессах 87 сл.
■— электрохимического элемента

270 сл.
Равновесие ф азовое 170 сл.
•— и терм одинам ическая вероят

ность 151 
Ради кал ы  свободны е 313 
Ради о ли з 363
Р ад и у с  зароды ш а критический 377 
Р ам ан  74
Распределение растворенного вещ е

ства  м еж ду двум я несме- 
ш иваю щ имися раствори
телям и 210, 222 

Распределение вероятности 12 
Растворим ость 209
— газов в ж идкостях  215
—  тверды х вещ еств в растворах

219 сл.
Раство р ы  азеотропны е 235 сл.
—  идеальны е 210, 216, 221
— неидеальны е 212, 215, 218, 220
— предельно разбавленные 214, 217,

221
Расходны й коэффициент водяного 

п а р а  243 
Расчеты  термохимические 90 сл. 
Расщ епление энергетических уров

ней 93, 155 
Реакции  актокаталитические 417 сл.
—  бим олекулярны е 312
— в потоке 329 сл.
■— в р аств о р ах  348 сл.
— в статических условиях 314 сл.
— второго порядка 315 
■— гетерогенны е 309

— гетерофазиые 310
— гомогенные 309 сл.
—  гомоф аэны е 310
— двусторонние 319 сл.
— каталитические 404 сл.
— мономолекулярные 312
— обратимые 107
—  односторонние 314 сл.
— параллельны е 319 сл..
— первого порядка 314
—  последовательные 322 сл.
—  простые (элементарны е) 312
— сопряж енные 352
•— третьего порядка 315
— трим олекулярны е 312
— фотохимические 360 сл.
— цепные 353 сл.
— неразветвленны е 355 
■— разветвленны е 355
— зарож ден ия цепи 354
— развития цепи 354 
■— длина цепи 354
■— обрыв цепи 354
— экзотермические 90
— электрохимические 244, 269 сл.
— эндотермические 90 
Реакционная способность
— молекул 42 сл.
Резерф орд  8
Р езонанс квадрупольны й 62 сл.
— электронный парам агнитны й 59
— ядерный магнитный 62 
Ректиф икация 239 
Релей 74
Реф ракция мольная 51, 54 
Реш ение уравнения Ш рёдинтера для  

атом а водорода 14 сл. 
Р оль свободны х радикалов  в химиче

ских реакциях 353 сл. 
Р отатор  жесткий 162

С вободная энергия (см. И зм енение 
изобарного потенциала)

С войства молекул электрические 
50 сл.

— — магнитные 57 сл.

С войства вещ ества макроскопиче* 
ские 148

— — микроскопические 148
— раствора экстенсивные 204
С вязь в координационны х соединени

ях 70
— водородная 78
Сдвиг химический (изомерный) 64
— частот 74
Семенов 9
С енсибилизаторы  363
Системы беэвариантиые 174
— двухвариантны е 174
■— двухкомпонентны е 174



Система (ы) безвариантны е с эвтекти
кой 183 сл.

— изолированные 84 
■— одновариантны е 174
■— однокомпонентные 176 сл.
— с ж идкими и тверды ми фазам и 200
—  термодинамические 64
— трехвариантны е 174
— трехком понентное 174 
С качок потенциала 272 сл. 
С клодовская-К ю ри 8 
Скорость движ ения ионов 257 
 абсолю тная 257
------------- влияние концентрации 256,

258 сл.
— —  — влияние температуры  256 сл. 
Скорость коррозии м еталла 402
— образования кристаллических з а 

родыш ей 378 
Скорость реакции 310 сл.
--------  первого порядка 314
--------  второго порядка 315
--------  третьего порядка 315
--------  в растворах  348 сл.
--------  влияние ионной силы 350
Смеси холодильны е 186 
Собственные частоты  колебаний ато

мов в молекуле 68 
С оединения координационны е 44 сл. 
Соотношение (зэвисимость) м еж ду 

мольной долей, моляльно- 
стью и молярностью  129 

Соотношение линейности Бренстеда —• 
П олянн 410 сл.

Состояние мало- и более вероятное
148

— пара-м етастабильное 376
— равновесное 151
— стеклообразное 379
Состояние стандартное первое (в ме

тоде активности) 128, 226, 
247.

— стандартное второе (в м етоде ак
тивности) 129, 226, 247

— электронов вы рож денное 19 
Спекание к атали заторов  431
C i l C K i p  ь р а Щ а Т ё Л Ь К Ы и  6 и  С Л .

— инфракрасны й 102
— колебательны й 68 сл.
— колебательно-вращ ательны й 70
— комбинационного рассеяния 73 сл.
— электронно - колебательно - вр ащ а

тельный 65
— Э П Р  61
— Я М Р 62
Спин суммарны й 58 
Способность м олекул реакционная 

42 сл.
С родство электронное 37
С тадия процесса лимитирую щ ая 314
С тарение катали зато р о в  429

С татистик? Больцм ана 149 сл.
—  Б озе — Эйнштейна 168
— Ф ерми — Д и рака  168 
Статистический вес электронов 160 
С тационарны е состояния м икроча

стиц 12
Степень диссоциации 258 сл.
Степень заполнения поверхности к а 

тализатора 432 
Степеней свободы число 173 
Степень свободы м олекулярно-кинети

ческая 101 
Стерический ф актор 338 
Стоксы" и антистоксы 74 
С труктура воды 79, 80 
Сумма по состояниям 153 сл.
------------- вращ ательного движ ения

156, 161 сл.
-------- —  поступательного движ ения

156, 158 сл.
— —  —  колебательного движ ения

156, 163 сл.
------------- связь с термодинамически

ми функциями 157 сл.
— — —  электронного возбуж дения

160

Т верды е растворы  внедрения 189 сл.
— — замещ ения 189 сл.
Т верды е растворы  с неограниченной 

растворимостью  ком по
нентов 190

—  —  с ограниченной растворим остью
компонентов 192 сл. 

Т ем пература конденсации пара 376
— приведенная 127
— самовоспламенения 360 
—■■ стандартн ая 92
— тройной точки воды 177
— характеристическая 102, 164
— эвтектическая 183 
Тенар 7
Теория атом а 10
Теории гетерогенного к атали за :
— активного комплекса 339 сл.
— активны х столкновений 335 сл._ >•> «

a f t  I П О П П А  a  n v .u iu u n l\ .( l  i v v w s / w u w

449 сл.
—  квантовохим ическая 45&
— цепная Семенова и В оеводского

460
—  электронная 453 сл.
Теория кислот и оснований обобщ ен

ная 420 сл.
—  кристаллического поля 3, 46 сл.
— молекулярно-кинетическая 101
— мономолекулярных реакций 348 сл.
— поля лигандов 3, 49 сл.
— растворов термодина м и ч е с к а я

203 сл.
—  — физическая 203



Теория кислот химическая 203
—  химической связи 22
■— электропроводности О н з а г е р а 

258 сл.
—  электростатическая сильных элек

тролитов 251 сл. 
Теплоемкость 98 сл.
— зависим ость оттем пературы  100 сл.
—  идеальны х газов  101 сл.
— интерполяционны е уравнения 100
—  истинная 98 сл.
— кристаллического тела 103
— м ольная 98 сл.
— при постоянном давлении 98 
  объем е 98
— средняя 98 сл.
— средней и истинной связь 100
—  удельная 98
— формулы  теоретические 101 сл. 
Теплота агрегатны х превращ ений 93
—  возгонки 93

диссоциации слабого электроли
та 95

—  испарения 93
— нейтрализации 95
■— образования вещ ества в раство

ре 93
— образования стандартн ая 92 
  иона гидроксония 93
-------- при абсолю тном нуле 168 сл.
— плавления 93
—  приведенная 111
—  разведения 94
— растворения 93
-------- диф ф еренциальная 94
-------- интегральная 93 сл.
--------пром еж уточная 94
— сгорания 95
--------  стан дар тн ая  157
Термический анализ 181 сл. 
Т ерм одинамика общ ая  ж идких лету

чих смесей 84
— растворов 203 сл.
— растворов электролитов 244 сл.
— статистическая 148 сл.
— химическая 84 сл.
Т ермохимия 92 сл.
Типы электродов 274 сл.
Т итрование кондуктом етриче с к о е

268 сл.
— потенциометрическое 293 сл.
Ток обмена 386
Томсон 8, 109
Точка превращ ения на диаграм м е со

стояния 179 сл. 
Т реугольник составов 195 сл.

Угловые части волновы х функций 
21 сл.

Уравнение Аррениуса 332 сл.

— Б итти  — Бридж м ена 125
— Б ольцм ана 153
— Бренстеда —  Б ьеррум а 351
— В ант-Г оф ф а 221
— весовое 34
— Гендерсона — П л ан к а  287
— Генри 215
— Гиббса адсорбционное 306
— Гиббса 173
— Гиббса — Гельмгольца 121 сл.
— Гиббса — Д ю гем а 206 сл.
— Д еб ая  — Гкж келя пред е л ь н о е

253 сл.
— Д е  Бройля 11
— Д ю гем а — М аргулиса 229
— изобары  реакции 141 сл.
— изотермы  адсорбции Л енгм ю ра 457
— изотермы реакции 131 сл.
— изохоры реакции 141 сл.
— К ирхгоф а 104
— К лапейрона — К лаузиуса 175
— Л еж ан д р а  17
— Л иппм ана 303
— Л яггер а  17
— М енделеева — К лапейрона 88
— О нзагера 262
— П уассона 252
— Р ау л я  214
— состояния идеального газа 88
— состояния реального газа  125
— С т о к с а — Эйнш тейна 367
— термохимическое 91
— Ф ика первое 366
— Ф ика второе 368
— Ф рейндлиха изотермы  428
— Ф румкина —  Темкина адсорбцион

ное 428
— Ш рёдингера волновое 10 сл.
— д л я  стационарны х состояний 13 
Уровни энергии молекул 64 сл. 
Условие равновесия в любой систе

ме 171

Ф азовое пространство шестимерное
149 сл.

Ф азы  139, 170 сл.
Ф аз равновесие 170 сл.
Ф актор  ангармоничности 69
— емкости 85
— интенсивности 85
— экстенсивности 85 
Ф арадей  7 
Ф аулер 81 
Ф ерром агнетики 58 
Ф игуративная точка 183 
Ф изико-химический анализ 181 сл. 
Ф изическая химия 7 
Ф лааицкий 23
Ф луктуации 376 
Ф онтана 7



Ф орм ула (уравнение) Борна 82
—  Генри 215
—  Д е б а я  56, 103
—  для  вычисления внутренней энер

гии 155
—  д л я  вычисления энтропии 155
— интерполяционная для  теплоем ко

сти 100
— К апустинского 83
—  К лаузиуса — М оссотти 55
— Л ен нарда  — Д ж о н са  78
—  Л индем ана 103
—  Л орентца — Л оренца 55
—  М аксвелла — Б ольцм ана 155 
■— Р ау л я  213 сл.
—  Сезерленда 336
—  С тирлинга 153
—  Т аф еля 388
—  Томсона 378
— Ш идловского 262
— Ш редера 220
—  Эйнштейна д л я  теплоемкости 102 
Ф ормулы для вы раж ения терм одина

мических функций через 
сумму по состояниям  
157 сл.

Ф отограф ия 362 
Ф отолиз 360
Ф отохимические реакции 360 сл. 
Ф румкин 9, 428
Ф угитивность (см. Л етучесть) 
Ф ункция кислотности 423 
■— состояния 84
—  характеристическая 12] сл.
— Д еб ая  терм одинам ическая 103
—  Эйнштейна терм одинам ическая 102

Хемосорбция (см. А дсорбция активи
рованная)

Цепи концентрационные 282 сл.
— без переноса 280 сл.
—  с переносом 280 сл.
—  химические 280 сл.
Ц икл термодинамический 84

Число симметрии молекулы  162 
Числа квантовы е 31 сл., 162, 163 
Число А вогадро 54, 56, 58 и др.
— волновое 67
— степеней свободы  102

Ш еоле 7 
Ш илов 351 
Ш рёдннгер 3

Эгсанс 340 
Э втектика 183 сл.

— двойная 186
—  ж и дкая  184
— твердая  184
— тройная 187 
Э йлер 21 
Эйринг 340 
Э кстракция 222, 224 
Э кстрем альны е точки 230 сл. 
Э лектродвиж ущ ая сила (э. д. с .)

269 сл.
Э лектрокапиллярны е явления 303 сл.
— кривы е 303
Э лектрод (ы) ам альгам ны е 279
— водородны й 276, 277, 279
—  второго рода 278
—  газовы е 279
—  калом ельны е 278 сл.
— медный 277
—  окислительно - восстановительны е

280
—  первого рода 277
— селеновый 278
— стеклянный 296
—  хингидронный 294
— хлор-серебряны й 279 
Э лектролиз 380 сл.
Электролиты  сильные 244
—  слабы е 244 
Э лектронное облако 12 
Э лектронная плотность 38 
Э лектропроводность 255 сл.
—  зависим ость от концентрации 256
—  зависим ость от  тем пературы  256
— удельная 255
—  эквивалентная 256 
Э лектроотрицательность атом а 37 
Элементы электрохимические 269 
Э нантиотропия 178 сл.
Э нергия активации 333 сл.
■— ангармонических колебаний 69
—  внутренняя 85 сл.
—  вращ ения молекул 64, 162
—  гармонических колебаний 68, 163
— Гельмгольца 119
— Г иббса 119
— диспепгипнного взаим одействия

124
— диссоциации молекул 70 с л.
— индукционного взаим одействия 122
— ионной кристаллической реш етки

81 сл.
— молекулы кинетическая 158
— колебательного движ ения молекул

68, 163 сл.
— м еж м олекулярного взаим одействия

полная 78
— молекулы  44, 156
— электронов нулевая 160
■— ориентацнонного взаим одействия 

75
—  отталкивания молекул 78



Энергия свободная 121
—  связан ная 121
—  связи 70 сл.
—  молекулы сум м арная  156
—  форма передачи 85
—  электронов в м олекуле 160
—  электронны х переходов 100, 156
—  электронов в м олекуле нулевая 160
—  эф ф екта изотопии 166 
Э нтальпия 89 сл.
—  активации 345
—  вращ ательного движ ения 163
—  колебательного движ ения 165
— образования стан дар тн ая  92
—  поступательного движ ения 161 
Энтропийный множ итель 345 
Энтропия 111 сл.
—  абсолю тная 143 сл.
■— аддитивность 111
—  активации 345
—  вращ ательного движ ения 163
—  изменение в разны х процессах

116 сл.
—  и вероятность 151 сл.
—  идеальны х газов  117
—  изобарного процесса 116

■— изотермного процесса 116
—  квантовостатистическое, вычисле

ние 157, 161, 163, 165.
— колебательного движ ения  моле

кул 165
— необратимого процесса 113 сл.
— обратимого процесса 111 сл.
— поступательного движ ения  моле»

кул 161
—  смешения идеальны х газов  117
— стандартн ая 145
— ф азовы х переходов 116 
Эф ф ект Д опплера 63
— Зеем ана  59
— компенсации 444
— М ёсбауэра (см. гам м а-резонанс) 63 
—г релаксационный 261
— тепловой 90 сл.
— электрофоретический 26 Г 
Эффективный диам етр ионов 254
— диам етр столкновения м олекул 336

Я ды  каталитические 430 
Якоби 7, 269
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