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Светлой памяти 
Якова Ивановича Герасимова 

посвящаем 

ПРЕДИСЛОВИЕ 

Основные положения термодинамики были сформулированы в 
середине XIX — начале ХХ века, и последующее ее развитие со- 
стояло в углубленном анализе фундаментальных принципов, со- 
вершенствовании математического аппарата и в разнообразных 
приложениях к решению научных и технических проблем. В на- 
стоящее время равновесная термодинамика представляет строй- 
ную теорию, являясь основой изучения тепловой формы движения 
материи. 

Термодинамика, как известно, изучает свойства равновесных 
макроскопических систем исходя из трех основных законов, на- 
зываемых началами термодинамики, и не использует в явной фор- 
ме представлений о молекулярной природе вещества. Феномено- 
логический характер термодинамики приводит к важным резуль- 
татам в отношении свойств систем, но, с другой стороны, ограни- 
чивает глубину изучения этих свойств, так как не позволяет 
вскрыть молекулярную природу исследуемых явлений. Задача 
обоснования законов термодинамики и расчета свойств систем на 
основе молекулярных представлений является предметом стати- 
стической механики, формирование которой происходило наряду 
€ развитием термодинамики. Следует отметить, что, несмотря Ha 
принципиальную возможность расчета термодинамических свойств 
при помощи методов статистической механики, практическая ее 
реализация для реальных, в частности конденсированных, систем 
в настоящее время весьма сложна. 

Хотя второй закон термодинамики, сформулированный в сере- 
дине XIX в., содержал принципиальную возможность приложения 
термодинамического подхода к описанию неравновесных процес- 
сов, основное применение термодинамики до недавнего времени 
ограничивалось исследованием равновесных свойств вещества. 
В последние десятилетия ведется интенсивное развитие неравно- 
весной термодинамики, представляющей макроскопическую тео- 
рию необратимых процессов, протекающих в природе. 

Таким образом, круг проблем, для изучения которых исполь- 
зуются методы термодинамики, непрерывно расширяется. Наряду 
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с традиционными приложениями в физических, физико-химичес- 
ких, химических исследованиях термодинамический подход в на- 
стоящее время широко используется в биологии, геологии; мате- 
риаловедении, металлургии и многих других областях науки и 
техники. 

Подавляющее большинство исследуемых естественными наука- 
ми объектов представляют собой растворы различных веществ. 
Не являются исключением и так называемые «индивидуальные» 
вещества, представляющие, как правило, растворы изотопов. 
В монографиях и учебных пособиях по общей и химической Tep- 
модинамике главное внимание уделено изложению основных за- 
конов, анализу равновесных свойств и превращений однокомпо- 
нентных веществ или же термодинамического аспекта химических 
равновесий. Последовательному и детальному рассмотрению во- 
просов, относящихся к термодинамической теории растворов, уде- 
ляется значительно меньшее внимание. В курсах физической хи- 
мии, читаемых в университетах и других высших учебных заве- 
дениях, изложение термодинамики растворов носит конспектив- 
ный характер. В силу указанных причин существует известный 
разрыв между уровнями преподавания термодинамики растворов. 
и научной литературой по этому вопросу. Квалифицированное: 
владение методами термодинамики растворов, по нашему мне- 
нию, является необходимой частью физико-химического и хими- 
ческого образования, основой активного применения их для реше- 
ния научных и прикладных задач. Следует также иметь в виду, 
что, несмотря на относительную простоту принципов термодина- 
мики и соответствующего математического аппарата, ее приложе- 
ние к конкретным задачам требует «термодинамической куль- 
туры», позволяющей избежать возможных ошибок, которые в ис- 
тории термодинамики совершались даже выдающимися учеными. 
Систематическому изложению термодинамической теории раство-. 
ров неэлектролитов и посвящено данное учебное пособие. 

Книга состоит из восьми глав. В первой главе, носящей ввод- 
ный характер, изложены основные понятия и уравнения, исполь- 
зуемые в термодинамической теории многокомпонентных и много- 
фазных систем. | 

Вторая глава посвящена изложению термодинамической тео- 
рии идеальных растворов. Детально рассмотрены фазовые равно- 
весия (жидкость—пар, жидкость—твердая фаза) в идеальных 
растворах. Дан вывод уравнений теории коллигативных свойств 
идеальных растворов. 

В третьей главе рассмотрена термодинамическая теория бес- 
конечно . разбавленных растворов неэлектролитов. Дан вывод и 
проведен анализ уравнений, описывающих концентрационную 3a- 
висимость термодинамических функций в ‘бесконечно разбавлен- 
ных растворах. Рассмотрены теория фазовых равновесий в беско- 
нечно разбавленных растворах, их коллигативные свойства. Об- 
суждены взаимосвязь и различие понятий «идеальный раствор» и 
«бесконечно разбавленный раствор». 
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В четвертой главе изложена термодинамическая теория He- 
идеальных растворов неэлектролитов. Охарактеризованы термо- 
динамическая классификация неидеальных растворов и класси- 
фикация бинарных растворов по типу равновесных фазовых диа- 
грамм жидкость—пар. Рассмотрены методы описания термодина- 
мических функций неидеальных растворов с помощью активностей 
компонентов и избыточных термодинамических функций. Обсуж- 
дена проблема выбора стандартного состояния при описании тер- 
модинамических свойств неидеальных растворов и подробно рас- 
смотрены системы сравнения, применяемые в литературе при тер- 
модинамическом описании неидеальных растворов. Изложена 
теория. фазовых равновесий, коллигативных свойств неидеальных 
растворов, охарактеризованы методы определения коэффициентов 
активности, в том числе новейшие (рэлеевское рассеяние света). 

В пятой главе рассмотрена термодинамическая теория регу- 
лярных и атермических растворов. Регулярные и атермические 
растворы представляют два предельных случая отклонения раст- 
воров от идеальности и, строго говоря, в природе не существуют. 
Тем не менее теории регулярных и атермических растворов явля-. 
ются весьма важной ступенью при рассмотрении отклонений от 
идеальности и в некоторых случаях позволяют приближенно опи- 
сать термодинамические свойства неидеальных систем. 

В шестой главе изложена общая термодинамическая теория 
фазовых равновесий в растворах. Дан вывод дифференциальных 
уравнений, описывающих влияние внешних условий на равнове- 
сие сосуществующих фаз в бинарных двухфазных системах. Под- 
робно рассмотрены фазовые равновесия жидкость—пар. Даны 
строгая формулировка и вывод законов Гиббса-— Коновалова и 
законов Вревского и охарактеризованы границы их применимости. 

В седьмой главе изложена теория флуктуаций термодинамиче- 
ских величин в равновесных системах и рассмотрены ее приложе- 
ния к обоснованию фундаментального положения неравновесной 
термодинамики — соотношений взаимности Онзагера. Представ- 
ление о флуктуациях выходит за рамки классической равновесной 
термодинамики, и в учебных пособиях по термодинамике теория 
флуктуаций обычно не излагается. Теория флуктуаций использует 
как положения классической термодинамики, так и выводы ста- 
тистической механики. В связи с этим изложены некоторые по-. 
ложения классической равновесной статистической механики Гиб- 
бса и на их основе дан вывод формулы Больцмана для расчета 
флуктуаций термодинамических величин в изолированных систе- 
мах и далее — в открытых системах, обменивающихся с окру- 
жающей средой энергией и веществом. Рассмотрены условия тер- 
модинамической устойчивости систем по отношению к непрерыв- 
ным изменениям параметров состояния и их взаимосвязь с флук- 
туациями термодинамических переменных. Получены выражения 
для средних квадратов флуктуаций основных термодинамических 
величин. Проанализированы границы применимости термодинами- 
ческой. теории флуктуаций; особое внимание уделено предположе- 
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нию о возможности термодинамического описания неравновесных 
состояний (постулат о локальном равновесии), играющему цент- 
ральную роль в термодинамике неравновесных процессов. Рас- 
смотрена взаимосвязь флуктуаций в равновесных системах и мак- 
роскопических неравновесных процессов. Исходя из основных 
принципов классической статистической механики дан вывод 
принципа детального равновесия, являющегося следствием мик- 
роскопической обратимости уравнений механики относительно об- 
ращения времени, и на его основе проведено доказательство со- 
отношений взаимности Онзагера. 

В восьмой главе изложены основы неравновесной термодина- 
мики. Охарактеризованы особенности термодинамического описа- 
ния неравновесных процессов. Рассмотрен вывод уравнений ба- 
ланса для экстенсивных термодинамических переменных. Изложе- 
ны положения линейного варианта термодинамики необратимых 
процессов и некоторые его приложения к описанию химических 
реакций, теплопереноса, диффузии и перекрестных неравновесных 
процессов в.растворах неэлектролитов. Рассмотрены возможности 
определения коэффициентов активности компонентов на основе 
совокупности термодинамических и кинетических свойств. 

При написании книги использованы материалы методических 
пособий, изданных авторами на химическом факультете Москов- 
ского университета и применяемых в преподавании общего и спе- 
циальных курсов физической химии. 

Глава 1, § 2.1—2.3 главы 2, § 3.1—3.3 главы 3, § 4.1, 4.3—4.7 
главы 4, главы 5, 7 написаны В. А. Дуровым, 6 4.2 главы 4, 6 8.1— 
8.3, $ 8.5—8.7 главы 8 — Е. II. Агеевым; $ 2.4—2.6, 3.4, 3.6, глава 6 
и § 8.4 главы 8 написаны авторами совместно. 

Для понимания изложенного в книге материала необходимо 
знакомство с основами термодинамики, элементами классической 
равновесной статистической механики. В список литературы вклю- 
чены монографии и учебные пособия по общей и химической тер- 
модинамике, термодинамике растворов и ее приложениям, стати- 
стической механике и термодинамике необратимых процессов, в 
которых читатель может найти дополнительные сведения по во- 
просам, изложенным в книге. Кроме того, приведен список лите- 
ратуры по проблемам теоретических и экспериментальных иссле- 
дований в области молекулярной теории жидкостей и растворов. 

Авторы надеются, что данная книга окажется полезной для 
студентов, аспирантов и преподавателей химических и смежных 
специальностей университетов и высших учебных заведений, а 
также научных сотрудников, использующих в своей работе тер- 
модинамические методы описания и изучения растворов. 

Мы глубоко благодарны рецензентам: члену-корреспонденту 
AH СССР профессору Г. А. Крестову, профессору О. М. Полтора- 
ку, а также профессору М. И. Шахпаронову за полезные замеча- 
ния, позволившие улучшить KHHTY., 

В. А. Дуров, Е. П. Агеев



«Теория оказывается тем более впечат- 

ляющей, чем проще ее предпосылки, чем 
значительнее разнообразие охватывае- 
мых ею явлений и чем шире область ee 
применимости. Именно поэтому класси- 
ческая термодинамика произвела на ме- 
ня очень глубокое впечатление. Это 
единственная общая физическая теория, 
и я убежден, что в рамках применимо- 
CTH ее основных положений она никог- 
да не будет опровергнута». 

А. Эйнштейн, 1949 г. 

Глава 1 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СООТНОШЕНИЯ, 

ИСПОЛЬЗУЕМЫЕ В ТЕОРИИ РАСТВОРОВ ! 

$ 1.1. ХАРАКТЕРИСТИЧЕСКИЕ ФУНКЦИИ. . 

ФУНДАМЕНТАЛЬНОЕ УРАВНЕНИЕ ГИББСА 

Состояние термодинамической системы в общем случае опре- 
деляется значениями температуры Т, энтропии $, объема И, дав- 
ления Р, состава (выраженного, например, в мольных долях 
{х} —хь, Хо, Хз,...,Хь или в других единицах), величиной электри- 
ческого заряда, поверхности, а также внешними полями: электри- 
ческим, магнитным, гравитационным и т. д. Одновременный учет 
влияния всех отмеченных факторов сложен, но в нем, как пра- 
вило, нет необходимости. В большинстве случаев решающую роль 
играют только некоторые из величин, определяющих состояние 
системы, а все остальные величины можно считать постоянными 
и не учитывать их влияния. При рассмотрении многих вопросов 
термодинамики растворов неэлектролитов можно принять посто- 
янными все внешние поля, величины заряда и поверхности систе- 
мы. В этом случае переменными, характеризующими состояние 
растворов, являются температура J, энтропия $, давление P, 
объем У, числа молей — {п;}, или мольно-объемные концентрации 
веществ — {Ci}. 

Как показывает опыт, изменения переменных, характеризую- 
щих состояние системы, взаимосвязаны друг с другом. Например, 

У= {и (Г, Pin, По,...,Пь), S=fs(T, P, hy, По,...,Пь). (1.1) 

Однако вид уравнений (1.1) не может быть найден на основе чис- 
то термодинамического подхода. Уравнения вида (1.1) могут быть 

1 Рекомендуемая литература: [1, 3, 4, 7, 14, 21, 28, 39, 31, 47].



установлены или путем экспериментального исследования взаи- 
мосвязи между свойствами системы, или же теоретически с по- 
мощью методов статистической механики. -Но термодинамика при- 
водит к выводу, что существуют такие функции состояния, зная 
которые, можно вычислить все свойства системы, находящейся в 
состоянии термодинамического равновесия. Эти функции называ- 
ются характеристическими. Каждая характеристическая функция 
является таковой только при определенном выборе независимых 
переменных, и каждому выбору независимых переменных соответ- 
ствует определенная характеристическая функция. 

Будем использовать следующие характеристические функции: 
энтропию S=S(U, V, ny, по,..., Пк) =S(U, У, {ni}), внутреннюю 
энергию И =И (5, V,{ni}), энтальпию Н=Н (6$, Р, Hae энергию 
Гельмгольца (или свободную энергию) F=F(V, T, {n;}), энергию 
Гиббса (или свободную энтальпию) G=G(T, Р, {n;}). Характери- 
стические функции О, Н, F, С носят также название термодина- 
мических потенциалов. 

Термодинамические потенциалы связаны между собой соотно- 
шениями: 

Н=И+РУ, (1.2) 
F=U—TS, (1.3) 
G=H—TS=U+PV—TS. (1.4) 

Полные дифференциалы характеристических функций U, H, F 
и С каждой фазы многокомпонентной многофазной системы име- 
ЮТ ВИД 

dU =TdS—PdV + У’ ит, (1.5) 

dH = Та$ + УаР+ Уват, (1.6) 

dF = — ЗАТ — Рау + Уз ша, (1.7) 

dG = —SdT + VdP + У. ат, (1.8) 

где dn; — изменение числа молей 1-го компонента данной фазы, 
а величины и; называются химическими потенциалами компонен- 
та р физический смысл и свойства которых будут рассмотрены 
ниже. Соотношения (1.5) — (1.8) представляют собой эквивалент- 
ные формы записи фундаментального уравнения Гиббса. 

Если известна хотя бы одна из характеристических функций, 
то этого достаточно для нахождения взаимосвязей между свой- 
ствами равновесной системы, в том числе и для вывода уравне- 
НИЯ СОСТОЯНИЯ. 
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Допустим, например, что известна функция G=G(T, P, {nj}). 
Тогда согласно (1.8) имеем 

0G / OG 

( OT } eng (Т, Р, {п.}), \ дР Jena У (Т, Р, {n:}), (1.9) 

т. е. дифференцирование С по Т и Р приводит к уравнениям со- 
стояния. Кроме того, можно показать, что 

OG ` 
Г = —Cp, 1.10 

( OT? ) Бир P ( ) 

OG _ (0) av, (1.11) 
OP OT /i{n;} 

0°G 
—— = — BV, 1.12 

( OP? ) meng Br ( ) 

где Cp — изобарная теплоемкость, a= (= — коэффи- 

] ду 
иент теплового расширения, В; = — — | — _ — изотермиче- 

В P P Br V [55 } р 

ская сжимаемость системы. 
Выбор независимых переменных, а следовательно, и соответст- 

вующих этим переменным термодинамических потенциалов в 
большинстве случаев связан с условиями проведения эксперимен- 
га. Так, например, в качестве переменных, определяющих состо- 
яние жидкости или твердого тела, обычно выбирают температуру 
и давление. Для газов в качестве независимых переменных чаще 
предпочитают пользоваться температурой и объемом. Соответст- 
венно этому в теории газов наиболее употребительным из термо- 
динамических потенциалов является энергия Гельмгольца F, а в 
теории жидкостей и твердых тел — энергия Гиббса G. 

Рассмотрим теперь более подробно химический потенциал. 
Определение и физический смысл химического потенциала компо- 
нента 1 непосредственно следуют из того, что widn; есть изменение 
характеристической функции системы при изменении числа молей 
[го компонента на величину dn; при постоянстве соответствую- 
щих независимых переменных, характеризующих состояние систе- 
мы. Из уравнений (1.5) — (1.8) имеем, 

(au _ | OH _ 
Hi | On; ) sven ( On; ) stn ne 

OF aG \ _ (2 oe (1.13) 
On; VT, (nj, jet} . Oni у T,P,{n;, 1} 

Приведем также соотношение, связывающее химический по- 
0S 

тенциал с производными ——: 
т 

= —_ — о =—T: 
. 

ш On; Jovsinn inet (3 an; } ры =) (1 14) 



Из определения химического потенциала как частной произ- 
водной характеристических функций F или С вытекает следующее. 
Если при постоянной температуре к бесконечно большому коли- 
честву раствора определенного состава добавить один моль како- 
го-нибудь компонента, то химический потенциал этого компонента 
равен приросту энергии Гиббса системы в том случае, если дав- 
ление в системе постоянно, или приросту энергии Гельмгольца си- 
стемы, если объем системы в ходе этого процесса не изменяется. 

Значение химического потенциала в теории растворов опреде- 
ляется следующими важными свойствами этой функции. 

1. При переходе одного моля вещества $ равновесным путем 
из фазы (1) в фазу (2) при Р, Т, {n;, j4i}=const изменение энер- 
гии Гиббса. системы определяется соотношением 

AG=Ayi= wi—pi. (1.15) 

Уменьшение энергии Гиббса при этих условиях равно максималь- 
ной полезной работе процесса. Таким образом, уравнение (1.15) 
может служить основой для экспериментального определения ве- 
личины Api. 

2. Равенство химических потенциалов данного компонента в 
каждой сосуществующей фазе является одним из условий термо- 
динамического равновесия. Общее условие равновесия однородных 
фаз имеет вид 

ТТ... =T, (1.16) 

POS PO=,,, =Р®, (1.17) 

Аб =и =... =p (i=1, 2,...,R). (1.18) 

Таким образом, в состоянии равновесия температуры всех фаз 
равны (условие термического равновесия); давления во всех: фа- 
зах одинаковы? (условие механического равновесия); химические 
потенциалы каждого вещества во всех фазах равны (условие хи- 
мического равновесия). 

Доказательство равенств (1.16) — (1.18) проведем на примере 
изолированной двухфазной системы, в которой не происходит хи- 
мических реакций. Если $) и S@) — энтропии соответственно пер- 
вой и второй фаз, то энтропия всей системы 

S=SM+4,S), (1.19) 

Общее условие равновесия изолированной системы имеет вид 

6S =6SM+6S@=0, (0, У, {n;}=const). (1.20) 

2 Следует отметить, что равенство давлений в сосуществующих фазах яв- 
ляется необходимым условием термодинамического равновесия лишь в том слу- 
чае, когда между фазами нет полупроницаемых перегородок и отсутствуют 
внешние поля. Так, например, равновесие между двумя бинарными растворами 
различной концентрации (так называемое осмотическое равновесие) возможно 
лишь при условии, что давления не равны друг другу. 
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Для каждой из фаз имеем 

TPES =. 8U 4 POSV — и би:, (1.21) 
[2 

TES —8U + PPV — У оби. (1.22) 

Определяя из (1.21), (1.22) 6S и 6S@ и подставляя их в CO- 

отношение (1.20), получим общее условие равновесия в виде 

su) 4 РИЗбУЧ) у. wM6n) UP) 4. PR Sy) — у р (2) би (2) 

4 __ =0. (1.23 
то 7) ) 

Поскольку система как целое изолирована и в ней He проис- 
ходит химических реакций, имеем 

UM+ U2=U=const, V+ Ve = V=const, 

niOtn,2=n;=const, (i=1, 2,...,2%). (1.24) 

В качестве независимых параметров, характеризующих состояние 
всей системы, возьмем величины UO), VO и {п}, тогда в соот- 
ветствии с (1.24) 

(i=1, 2,...,R). (1.25) 

Подставляя (1.25) в (1.23), находим 

(1) (2) (1) (2) 
| 1 (1) Р Р (1) Ш И; ag) 80 + [Ри 25| V —P (4 — Sy) nt? = 0, (=m 25} U + (25 “=| у У (Fa = п 

(1.26) 

откуда вследствие независимости вариаций 604), 6У©), {60} по- 
лучаем 

TY=T2, PO=PO, pMO=p® (i=1, 9,...,Е). (1.27) 

Предположим теперь, что условия механического (1.17) и тер- 
мического (1.16) равновесий выполнены, а условия химического 
равновесия (1.18) соблюдаются для всех компонентов, за исклю- 
чением, например, 1-го. В этом случае происходит обмен i-bIM KOM- 
понентом между фазами, причем (см. (1.15)) если pi) >pi@, то 
компонент i переходит из первой фазы во вторую, а если 
wil)<pi — то компонент i переходит в обратном направлении. 
Следовательно, компонент i переходит из той фазы, в которой его 

з Наличие химических реакций усложняет вывод, но конечный результат 
(соотношения (1.27)) остается тот же. 

11



химический потенциал больше, в фазу, где его химический потен- 
циал меньше. Обмен веществом между фазами прекратится, когда 
химические потенциалы в обеих фазах будут одинаковы. 

$ 1.2. ЭКСТЕНСИВНЫЕ И. ИНТЕНСИВНЫЕ ВЕЛИЧИНЫ 

Термодинамические свойства, характеризующие состояние си- 
стемы, подразделяются на две различные группы. Одна груп- 
па — экстенсивные свойства системы (например, объем, внутрен- 
HAA энергия, энтальпия, энергия Гельмгольца, энергия Гиббса, 
энтропия, теплоемкость и т. д.), значения которых зависят от 
общего количества вещества в системе. Другая группа перемен- 
ных — интенсивные свойства (например, температура, давление, 
мольная доля, химический потенциал), значения которых имеют 
определенную величину в каждой точке системы и, следователь- 
но, не зависят от общего количества вещества. Интенсивные пе- 
ременные могут иметь одно и то же значение во всей системе или 
изменяться от точки к точке. 

Экстенсивные свойства при постоянстве температуры, давления 
и состава прямо пропорциональны массе системы. Например, ес- 
ли фазы одинакового состава, находящиеся при одних и тех же 
температуре и давлении, соединить вместе, то после такого объ- 
единения экстенсивные свойства системы (общий объем, внутрен- 
няя энергия и т. д.) будут равны сумме экстенсивных свойств 
(объемов, внутренних энергий и т. д.) исходных фаз, т. е. 

v=", и= Уи итд, (1.28) 

‹ 

где индекс а обозначает номер фазы. 
Следовательно, если число молей каждого из компонентов дан- 

ной системы изменить в одно и то же число раз (например, в т 
раз) без изменения состава системы, то значения экстенсивных 
функций @ изменятся во столько же раз | 

'[@ (Т, P, тп, Mhyg,.-., тп») ]ть= 

=m[Q(T, P, fi, No, ..., Ne) | т,Р. (1.29) 

С математической точки зрения соотношение (1.29) означает, что 
экстенсивные величины представляют собой однородные функции 
первого порядка. Дифференцируя обе части уравнения (1.29) по 
т и полагая затем m=1, получим 

г. . 
/ 90 

h 9 h 9 eeey ht = п; . . . Q(T, Py yy May seer = YM (Fo) рн ны 
i= 

(1.30) 
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Интенсивные свойства системы не зависят OT общего количе- 

ства вещества, следовательно, 

R(T, P, mny, тпо,...,тпь) =R(T, P, hy, fo,..-, Mr), (1.31) 

где R — интенсивное свойство системы. 
Равенство (1.31) означает, что интенсивные функции состоя- 

ния представляют собой однородные функции нулевого порядка. 
Дифференцируя (1.31) по т и полагая в полученном соотноше- 
нии m=1, находим 

Е 
aR _ 

У, nj (5) TP, (ty, ae = 0. (1 .32) 

1—1 

Производные (<=) a 
дп; ]T»P.{nj, 150) 

лу молей носят название парциальных мольных величин. Парци- 
альные мольные величины по физическому смыслу представляют 
собой долю от соответствующей экстенсивной величины, которая 
приходится на один моль данного компонента раствора. Следу- 
ет, однако, иметь в виду, что это утверждение в известной степе- 
ни условно. Это обусловлено, в частности, тем, что парциальные 
величины могут принимать отрицательные значения. Парциальные 
мольные величины будем обозначать звездочкой. Например, пар- 
циальный мольный объем 1-го компонента 

у" = (= _ 
дп; /T.P.tn;,i#i) 

OT экстенсивных величин по чис- 

(1.33) 

«Согласно уравнениям (1.30) и (1.33) 
( 

Г. 

—=WavieWn, (2% у =," =n, [5 } рилны (1.34) 
‘= i=1 

Если обе части уравнения (1.34) разделить на общее число MO- 

лей всех компонентов данной фазы (раствора) п=У ni, получим 
t 

——= Ум, (1.35) 

где Vm — объем одного моля фазы (раствора), х; — мольная 
доля 1-го компонента. Следовательно, величина V;* представляет 
собой объем, приходящийся на один моль компонента + в дан- 
ной системе (при заданных значениях Г, Ри {ni} (или x:})). 
‚Для однокомпонентной системы, очевидно, V=nV%m, где У» — 
мольный объем чистого вещества. |



Иногда вместо  парциальных мольных — величин О: = 

— (2% ray 
7 ( дп; } Psi. 

_ {92 0' = (<< 
= ( ON; ) рамы» тент у 
производные от экстенсивного свойства Q по числу молекул ком- 
понента i—N; или массе компонента i—m; соответственно. Пар- 

циальные величины Q;*, О; и О; связаны друг с другом соот- 
ношениями 

используют парциальные величины Q; = 

представляющие собой 

= М9“ = Мы, (1.36) 

где № — число Авогадро, М; — молекулярная масса компо- 
нента I. 

Легко видеть, что 

k k 

Q= у, NiQi= у miQi. 
i=l t=1 

— д 

Парциальные удельные величины Q; = | . В отличие 
" Om; T,P,{m, fei} 

* д 
от парциальных мольных величин = (+2 ’, Не зави- 

On; TP, {n 5, #4} 

CAT от молекулярной массы компонента { в растворе. 

Соотношения для величин Q;*, Q;* легко получить из выраже- 
ний для парциальных мольных величин Q;* с помощью замены 

Qi*+>Q;*, Qi*, пг>М, т; в соответствующих уравнениях. 
Дифференцируя тождество (1.34) по nj, получим 

ду ду ду 
Oni ony + any = дп (j=1, 2, ..., R), (1.37) 

откуда 
k 

"ey | xn (Guan) = (1.38) 

или, используя (1.33), 

k 
ду; & i __ 

У ( дп; ) ны 0 (1.39) 
1—1 

Следовательно, значения парциальных мольных объемов раз- 
личных компонентов не являются независимыми. Так, например, 
для бинарной системы уравнение (1.39) принимает вид 

[ wi | В ду. 0 1.40 n = 
fe On, /Т,Р,п: ? Ong ) ры \ 
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или, переходя к мольным долям, 

[ду 0%.) _ 
= ( an, +» о, ) =o (1.41) 

Из уравнений (1.40), (1.41) следует: 
ду! ду. avi 

1) производные и ИЛИ И 
‚ Ox, /Т,Р Ox, /T,P Ong /Т,Р.п: 

ду. 
( 2 всегда имеют разные знаки; 

One T,P,ny 

OV; ду. 
2) при х, =х, = 0,5 = — т. е. наклоны 

Ox, /Т,Р Ox, /T,P 
кривых У!* =У!* (x2) и У2*=У.* (х2) отличаются только по знаку; 

3) если на одной кривой име- 
ется максимум, тона другой кри- 
вой (при том же составе) — ми- 
нимум. Эти выводы иллюстриру- 
ются рис. 1.1. 

| и, 1 
[А 

АН 

| | 
Е В | 
Е | Vn 

- | | 
ГИ Lt | 

G2 04 06 08 7 F D 
ya 0 д — |] 

Рис. 1.1. Парциальные мольные Pac. 1.2. Графическое 
объемы в системе вода (1) — определение парциаль- 
этиловый спирт (2) при 293 К ных мольных объемов 
[31]; У, — парциальный 
мольный объем воды, V2* — 
парциальный мольный объем 

этилового спирта 

Соотношение (1.39) означает, что парциальные мольные объ- 
емы удовлетворяют тождеству (1.32). Это характеризует их как 
однородные функции нулевого порядка. Поэтому 

Vi*(T, P, тт, mno, ..., тпь) =У;(Т, P, и, По, ..., Ne) 

(i=1, 2,...,R). (1.42) 

Парциальные мольные объемы являются, таким. образом, интен- 
сивными переменными и могут быть выражены как функции дру- 

\ 
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гих интенсивных переменных, например 7, Р и мольных долей 
{x;}. В двухкомпонентных системах парциальные мольные объемы 
можно найти графически, построив зависимость мольного объема 
раствора Vm от мольной доли второго компонента (рис. 1.2). Если 
в некоторой точке с координатами Xo, Vm провести касательную, 
то она пересечет ось ординат (х2=0) в точке В и ось ординат 
(х2=1) в точке С таким образом, что FB=V,* и РС=ИУ.*, где 
У: * и Vo* — парциальные мольные объемы первого и второго 
компонентов в смеси состава Xp. 

Для доказательства этого утверждения запишем соотношение 
(1.35) для бинарной системы 

т= АИ Хо Ио*. (1.43) 

Дифференцируя его по хо, получим 

Ут * + ду" av; 

(5) = — И, + И2 + (1—х.) [= + - > (1.44) 

T,P te /T,P T,P Ox, OXo OX» 
ы 

Согласно (1.41) сумма последних двух членов в (1.44) равна ну- 
лю, следовательно, 

'’ OV * * 
—* =Vo—V,. 4 
OXe } ° (1 5) 

Умножая обе части (1.45) на xo, получим 

Vin __ * wv __ __ ® 

Xp (pp al V1) =Vm—Vi, (1.46) 

ИЛИ | 

* Ут ` Vi=Va—xXe ( — FA—BA= ЕВ. (1.47) 
\ Ox, /T,P 

Таким же путем можно показать, что Vo*=DC, 
Соотношения, аналогичные (1.34), (1.35), (1.39)— (1.41), име- 

ют место для всех остальных экстенсивных свойств: | 

k 

=} Qi, (1:48) 
=] 

к 

Qn = di, (1.49) 
i=1 

Rk |: й 

om : On; дп; и 7 yin ( On; T,P,{n),l#j} i 0. 
(1.50) 

‘Kak отмечалоеь ‘ранее, . энергия’ Гиббса С=С (Т, P, ny: 
No, ...; Nk) ‘является: однородной` функцией первого порядка No OT- 
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ношению к переменным 7, Mo,..., Mg, откуда непосредственно вы- 
текает (см. (1.48), (1.49)) 

Е Е 

OG “и. G= yr (Sar) est nt — Vain, (1.51) 

Gm=Y¥ шла. (1.52) 

Следовательно, химический потенциал данного компонента пред- 
ставляет собой парциальную мольную энергию Гиббса этого ком- 
понента в системе. 

Дифференцирование соотношения (1.51) дает 

k k 

46=У, паи t+ ¥ pidn;. (1.53) 
i=l i=1 

Сравнивая (1.53) с (1.8), получаем 

Е 

SdT—VdP + У, па: =0. (1.54) 
i=l 

Уравнение (1.54) связывает изменения только интенсивных пара- 
метров состояния системы — 7, Ри ш(1=1, 2,...,Е). Для изме- 
нений состояния системы, происходящих при постоянных темпе- 
ратуре и давлении, уравнение (1.54) принимает вид 

R 

У, ndu;=0 (T, P=const). (1.55) 
i=1 

Уравнения (1.54), (1.55) называются уравнениями Гиббса — Дю- 
гема. 

Для изобарно-изотермических процессов уравнение (1.55) поз- 
воляет рассчитать одно из значений dpi, если известны остальные. 

Так как 

: д = ев. .dn; — co! | du; У or } раны dn; (T, P=const), (1.56) 
j=! 

то из (1.55), (1.56) следует 

Е 

Ут» (| =0 (ТГ, P=const) (1.57) 
Г дм; /T.PAnp lei) , , 

‘= 

что совпадает с (1.50).



Все рассмотренные выше свойства, характерные для парци- 
ального мольного объема, полностью относятся и к химическим 
потенциалам. Так, например, для двойной системы имеем: 

Ст= (1—2) + хо, (1.58) 

От _ ( ыы } и — В, (1.59) 

(1—x,) ( Ор +х, Oe —0, (1.60) 
Ox, /Т,Р \ Ox, /T,P 

Уравнение (1.60) позволяет определить один из химических 
потенциалов, если известен другой, посредством интегрирования: 

Еж [д и, (Т, Р, %:)=u,(T, P, x,=0)—| 2 ( BE) Oy, (1.61) 
| 

Приведем также соотношения, связывающие химический по- 

тенциал с другими парциальными мольными величинами: 

pi=U* + PVi*—TS;* = A;*—TS;*, (1.62) 

Si= — (2) Via (=) | (1.63) 
aT } P.{nj) aP Тай 

откуда следует, что 

* Ou; 
A;=pi—T (4) 

oT P,{nj} 

Me . 
: (т) ЕЕ (1.65) 

Ъ9Т_ ЧРипр T? 

* [6] 9 * В уравнениях (1.62)—(1.65) (= [рн ны? Hi = 
_ ( OH $*— (2 
=( дп; ) резных a ( дп; ) вн at 
мольные внутренняя энергия, энтальпия и энтропия компонента i. 

Соотношения (1.62)— (1.64) показывают, что если в качестве 
переменных, определяющих состояние раствора, выбраны Т, P, пи, 
п.,...,Пь (или T, P, x, Хо,...,Хь), то каждому из уравнений, yc- 
танавливающих связь между какими-либо экстенсивными свойст- 
вами раствора (см., например, (1.4), (1.9)), соответствует анало- 
гичное уравнение, связывающее между собой парциальные моль- 
ные величины. | 

— COOTBCTCTBEHHO парциальные 
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$ 1.3. ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ ГАЗА. 

АКТИВНОСТЬ, КОЭФФИЦИЕНТ АКТИВНОСТИ 

Химический потенциал 1-го вещества в многокомпонентной си- 
стеме представляет собой в общем случае функцию всех парамет- 
ров состояния системы: 

wi=pi(T, P, ^1, Х..., Ха). (1.66) 

Методы термодинамики не позволяют найти явное выражение: 
для зависимости. химического потенциала от параметров состоя- 
ния. Задача о нахождении функции д: = и: (Т, P, {x;}) может быть. 
решена с помощью экспериментальных исследований или метода- 
ми статистической механики. 

Уравнение (1.62) показывает, что химический потенциал ц; за- 
висит от парциальной мольной энергии U;*. Так как энергия мо- 
жет быть определена только по отношению к какому-либо стан- 
дартному состоянию, то отсюда следует, что и химический потен-- 
циал ци; также может быть определен только по отношению к He- 
которому стандартному состоянию. 

Рассмотрим сначала наиболее простую термодинамическую си- 
стему — однокомпонентный идеальный газ. В этом случае p=Gm 
и согласно (1.9), (1.63) имеем 

Используя уравнение состояния идеального газа РУи= АТ, по- 
лучаем 

f Oy — RT (1.68) 
op Jr P 

Следовательно, 

и (Т, P)=pcr(T, Р”) + RT In P/P", (1.69) 

где Pc’ — давление идеального газа в стандартном состоянии, 
ист (Т, Pct) — химический потенциал идеального газа в этом со- 
стоянии. 

Обычно в литературе величину п<т(Т, Pct) записывают в виде 
цст (Т), не подчеркивая при этом ее зависимости от давления в 
стандартном состоянии. Уравнение (1.69) не является чисто тер- 
модинамическим, так как при выводе было использовано уравне- 
ние состояния идеального газа. 

Уравнение (1.69) часто записывают в. несколько иной форме: 

u(T, P)=y°(T)+RT In P, (1.70) 

где 

ио(Т) = рт (Т) —ЮТ In Per, (1.71) 
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Если за стандартное состояние идеального газа принять (как 
обычно делается) состояние, в котором (при данной температуре 
Т) давление газа P=1 атм, To и? (ТГ) = ист (Г). 

Уравнение состояния идеального газа описывает свойства га- 
зов лишь при достаточно низких давлениях. При высоких давле- 
ниях уравнение состояния идеальных газов перестает быть спра- 
ведливым. В настоящее время предложено несколько сотен эмпи- 
рических (или полуэмпирических) уравнений состояния реальных 
газов, справедливых в том или ином интервале параметров со- 
стояния [85, 114, 119]. Эмпирические уравнения состояния поз- 
воляют получить (см. (1.67)) аналитическое выражение для хи- 
мического потенциала реального газа, описывающее функцию 
u=u(T, Р) в той области параметров состояния, в которой при- 
менимо соответствующее уравнение состояния. Полу\таемые соот- 
ношения обычно весьма громоздки, и ими неудобно пользоваться. 
Особенно сложно дальнейшее использование полученных формул 
для исследования многокомпонентных газовых смесей. 

Г. Льюис предложил формальный прием, который позволяет 
связать найденные опытным путем свойства реального газа с тер- 
модинамическими параметрами и изучить таким путем термоди- 
намические закономерности в реальных газах и газовых смесях. 
По методу Льюиса вводится новая функция }, называемая термо- 
динамической летучестью. Летучесть f есть функция температуры 
и давления. Вид зависимости химического потенциала от летуче- 
сти постулируется следующим образом: 

и(Т, P)=per(T, Pet) + ВТ In fife, (1.72) 
где -uwct(T, Pct) — химический потенциал газа в стандартном со- 
стоянии. За стандартное состояние реального газа при каждой 
температуре выбирается такое гипотетическое состояние идеаль- 
ного газа, летучесть которого при этой температуре [<т=Рст, а 
энтальпия равна энтальпии реального газа при той же температу- 
реи давлении PO. 

Если за стандартное состояние реального газа взять состояние 
идеального газа при [т = Р<т=| атм, TO 

u(T, P)=p9(T)+RT Inf. (1.73) 

Дополнительно к определению (1.72) принимают 

КР) — |. (1.74) 

Соотношение (1.74) является’ математическим выражением усло- 
вия, что при понижении давления отклонения от свойств идеаль- 
ных газов уменьшаются. 

Расчет летучести |={(Т, Р) производится на основании экс- 
периментальных данных об уравнении состояния Vm=Vm(T, P) 
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< помощью уравнения 
Р 

1 Inf=InP+—— || (Yn Vina) aP | | (1.75) 
0 

где Ук 5 Уравнение (1.75) можно получить, используя 

соотношения (1.67), (1.73), (1.74). 
Значения летучести } при высоких давлениях могут сильно от- 

личаться от Р. Так, при Т=273 К, P=1200 атм летучесть окиси 
углерода [со=2663 атм; при T=273 К и Р=1000 атм летучесть 
аммиака /[NH, = 204 атм, а для азота при Т= 198 К и Р=6000 атм 
fn, ~ 2-108 атм, т. е. летучесть становится несоизмеримой с дав- 
лением. 

Согласно (1.73) — (1.74) летучесть можно определить как дав- 
ление, которое должна иметь реальная система, чтобы оказывать 
такое же действие, как и идеальная система. Поэтому летучесть 
можно назвать «исправленным давлением». Введение летучести 
позволяет формальным путем сохранить простоту уравнений тер- 
модинамики идеальных газов. Трудности, связанные с учетом от- 
клонения газов от идеального поведения, переносятся на вычис- 
ление летучести. 

Отношение летучести к давлению называется коэффициентом 
летучести 

У(Т, p= г). (1.76) 

Из уравнений (1.74), (1.75) следует 

Иту(Т, P)=1 (T=const), (1.77) 
P—0 

12 

y= exp Lar | бы Иня ЧР |. (1.78) 

Так, например, коэффициенты летучести окиси углерода, аммиа- 
ка и азота в раесмотренном выше примере равны усо 2 2,2, 
\мн, >= 0,2, ум, > 333. * 

Рассмотрим теперь растворы газов. Уравнение состояния иде- 
альной газовой смеси имеет вид 

PV=nRT, (1.79) 
k 

где n=) n;— общее число молей компонентов, находящихся в 
i=] 

объеме У, Р — общее давление. Парциальное давление 1-го KOM- 
понента Р; есть 

Т Ру=жр = ПЕР“. (1.80) 
п 
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Выражение для ‘химического потенциала 1-го компонента в 

идеальном растворе газов имеет вид 

= =pi АТ In Pi 
CT * 

i 
w= ps" (Т, P; = PS) + RT In (1.81) 

В соотношении (1.81) pict(T, P:= Pict) — химический потенциал 
1-го компонента при температуре Т и парциальном давлении Ргт; 
ит (Т) равен химическому потенциалу 1-го компонента в чистом 
виде при температуре Т и давлении Р;т. Важно подчеркнуть, что 
величина pict(T) в (1.81) есть функция только температуры. 

Если в качестве стандартного состояния при данной темпера-- 
туре выбрано состояние, в котором Р;ст= | атм, TO 

= ит (Т, Рет=| атм) +ЮТШР.. (1.82) 

Иногда удобнее выбирать в качестве стандартного состояние чис- 
того компонента при том давлении Р (см. (1.79)), которым обла- 
дает газовая смесь. В этом случае имеем 

wis ист (Т, Рет=1 атм) +ЮТ Inx,;+RT In P= 

= ро:(Т, P)+RT In x; (1.83) 
Из соотношения (1.83) следует, что величина poi(T, Р). есть хими- 
ческий потенциал чистого компонента i при выбранном стандарт- 
ном давлении P; woi(7, Р) зависит как от температуры, так и от 
давления. Отметим, что выбор стандартного состояния (и, следо- 
вательно, уравнений (1.82) или (1.83)) определяется только удоб-- 
ством их применения, поскольку дальнейшие формулы можно по- 
лучить из любого из этих уравнений. 

Для неидеальных газовых растворов постулируется, что хими- 
ческий потенциал 1-го компонента имеет вид 

ш= шт (T) +КТш рр", (1.84): 

ш= шт (Т, Pict=1 атм) +ЮТ In fi, (1.85) 

где fj — парциальная мольная летучесть i-rO компонента, причем 

lim = 1. (1.86) 
p30 P; 

Согласно (1.63) имеем 

O In fi Ve 

( aP } ил _ ВТ’ (1.87) 

где V;* — парциальный мольный объем i-ro компонента. Следо- 
вательно, ‘ 

Р: 

Inte 1. | Vier. (1.88) 
fix RT Е 
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Уравнения (1.69), (1.72), (1.81), (1.84) используются He толь- 
ко в теории газов, но имеют большое значение для теории жидких 
и твердых тел. Основой для этого служат условия термодинами- 
ческого равновесия в гетерогенной системе. Если жидкость (или 
твердое тело) находится в равновесии с насыщенным паром, то 
согласно (1.18) химические потенциалы 1-го компонента в паре 
и в жидкой (или твердой) фазе равны друг другу. Определяя 
парциальные давления Р; (или летучести [;) компонентов в газо- 
вой фазе, можно при помощи уравнений (1.81), (1.84) найти хи- 
мический потенциал компонента { в насыщенном паре, который, 
в соответствии с условием термодинамического ‘равновесия (1.18) 
равен химическому потенциалу 1-го компонента в жидкой (или 
твердой) фазе. 

В теории конденсированных растворов по предложению 
Г. Льюиса вводится понятие о термодинамической активности 
(или просто активности) компонента i B растворе а;, определяемой 
соотношением 

Ap; = wi— pis? = RT па. (1.89) 

Величина a;=a;(T, P, {x;}) есть функция переменных состояния 
системы и называется активностью компонента i. Из уравнения 
(1.89) следует, что активность зависит от выбора стандартного 
состояния. Поэтому всегда необходимо учитывать, к какому стан- 
дартному состоянию относится значение активности. 

Активность, так же как и химический потенциал, позволяет 
охарактеризовать термодинамические свойства вещества. Актив- 
ность, как мы уже отмечали, является функцией концентрации, 
температуры и давления. Метод активности в термодинамике яв- 
ляется формальным приемом и заключается во введении новой 
функции состояния, которая упрощает вид термодинамических со- 
отношений в теории растворов. Можно, конечно, вместо RT ша; 
пользоваться разностью п;— рт. Но практика показывает, что 
это приводит к более громоздким математическим выражениям. 

Рассмотрим некоторые из общих свойств активности. Если две 
фазы находятся в термодинамическом равновесии, то согласно 
{1.18) 

и? = p,), (1.90) 

и, следовательно, 

акр = а; 2) (1.91) 

при условии, что а; и a; отнесены к одному и тому же стан- 
дартному состоянию. 

Зависимость активности от температуры и давления следует 
уравнениям (см. (1.63), (1.65)) 

д Ina; Hi — Hi ст 

aT } ел ~ Rp? (1.92) 
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У — У д]п aj i i,cT 
= —-, 1.93} 

где Н*;ст, V*icr — парциальная мольная энтальпия и парциаль- 
ный мольный объем 1-го компонента в стандартном состоянии. 

Из уравнений (1.89), (1.90), (1.81), (1.84) следует, что ак- 
тивность компонента + в растворе определяется соотношением 

Pj 
а; = pet (1.94) 

в том случае, если насыщенный пар представляет собой идеаль- 
ный газ, и соотношением 

аа=— (1.95) ст ? Г, 
если насыщенный пар не подчиняется законам идеальных газов. 
В стандартном состоянии Р;=Ргт, и=рит и активность a;=1. 

Используя соотношения (1.55) и (1.89), получаем: 

k 
> x,dlna;=0 (T, P=const). (1.96) 
1=1 

Выражение (1.96) можно рассматривать как одну из форм урав- 
нения Гиббса — Дюгема (1.55). Для двухкомпонентного раствора 
из (1.60) или (1.96) имеем 

_ Опал. д Ina, __ a (1 ха) ( о [Ме =0. (1.97) 

Из (1.97) находим 

Ina, (Т, P, хз) = ша, (Т,Р, x,=0)—( a (75) de’. 
T,P 

0 
1 — хо дхо 

(1.98) 
Если насыщенный пар, находящийся в равновесии с раство- 

ром, следует законам идеальных газовых смесей, то, подставляя 
в (1.96) и (1.97) выражение для активности (1.94), получим 

k 
3: dinP;=0 (T,P=const). (1.99). 
t=1 

Для бинарной системы имеем 

(1-2) ( dln P, +, ( дшР» —= 0. (1.100). 
T,P Т,Р OX, д хо 

Уравнения (1.99) и (1.100) известны как уравнения Дюгема — 
Маргулеса. Эти соотношения применяются в теории растворов в. 
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тех случаях, когда насыщенный пар, находящийся в равновесии 
с раствором, по своим свойствам мало отличается от свойств иде- 
ального газа. 

Если паровая фаза неидеальна, то вместо (1.99) и (1.100) 
справедливы соотношения 

k 
yi 4 dinf; =0 (T, P =const), (1.101) 
i=l 

(1— ay) ( ол +%ь ( O Inks —0. (1.102) 
дхо Т,Р дх> Т,Р 

Уравнения (1.100), (1.102) позволяют на основании известной за- 
висимости парциального давления (или летучести) от концентра- 
ции одного из компонентов бинарной газовой смеси рассчитать 
парциальное давление (летучесть) другого компонента: 

Xo , 

InP, (Т, P, x.) =In Po, (T, P, %=0)— | <n ( д In P, dx’, 
1— x, T,P OX, 

(1.103) 

In f(T, P, x4) =In fo (T, P, x =0)— | =, ( рый ) Oe 
1 —Х. Ox. 

0 2 2 

(1.104) 
С понятием активности тесно связано представление о коэффи- 

циенте активности. Коэффициент активности есть’ отношение ак- 
тивности компонента i к концентрации этого компонента: 

а; 

x, —, (1.105) 

Xi 

В уравнении (1.105) концентрация выражена в мольных долях. 
Часто пользуются другими способами выражения концентрации, 
например, через молярности с; (молярный коэффициент актив- 
ности): 

а; уе, = 2, (1.106) 
Cr 

моляльности т; (моляльный коэффициент активности) 

aj 
ут; = —— HT. Д. (1.107) 

mj 

Разумеется, числовые значения коэффициента активности в каж- 
дом случае получаются разные. 

Подставляя (1.105) в (1.89), получаем 

щ == ст + RT шх; Е RT In yx,. (1.108) 
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Из (1.96) и (1.108) следует 

р 
у x;dIny,,=0 (T,P=const). (1.109) 
| 

Для двухкомпонентного раствора 

dinyx,=— = ау, (1.110) 

и, следовательно, 

Xe 91 
пу, (Т, P, %,)=In yz, (T, Р,х, =0)— | 72 os 4х. 

Т,Р |] — хо OX, 

(1.111) 

Из соотношений (1.94), (1.95), (1.105) следует, что коэффици- 
ент активности компонента i в растворе определяется соотноше- 
нием 

у (1.112) >] 

x;P;" 

если паровая фаза следует законам идеальных газов, и соотноше- 
нием 

yx, = (1.113) 

если паровая фаза неидеальна. 
Как мы уже отмечали, значения активности, а следовательно, 

и коэффициента активности зависят от выбора стандартного со- 
стояния. Хотя в качестве стандартного состояния может быть вы- 
брано любое состояние раствора или компонентов, входящих в. 
состав раствора, на практике наибольшее распространение полу- 
чили следующие два способа выбора стандартных состояний. 

|1. В качестве стандартного состояния выбираются чистые ком- 
поненты при температуре раствора. В этом случае все компонен- 
ты являются как бы равноправными, и такой способ выбора стан- 
дартного состояния называют симметричной системой сравнения. 
Тогда 

а =1 при x;=1. (1.114) 

Это также означает, что при данном способе выбора стандартно- 
го состояния коэффициенты активности чистых компонентов рав- 
ны единице: 

Yx,=Vi=1 при х:=1. (1.115) 
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Выражение для химического потенциала компонента имеет 
Вид / 

ш = по: (T, Р)+КТша,, (1.116) 

где ш:(Т, Р) — химический потенциал чистого вещества 1 при 
температуре Т и давлении Р. 

2. В качестве стандартного состояния выбирается бесконечно 
разбавленный раствор. В этом случае компоненты в растворе как 
бы неравноправны, и такой способ выбора стандартного состоя- 
ния называют несимметричной системой сравнения. Состояние 
растворителя в бесконечно разбавленном растворе практически 
не отличается от состояния растворителя, взятого в чистом виде, 
а растворенные вещества распределены в объеме, занимаемом 
раствором, и их состояние, конечно, сильно отличается от того, 
которое эти вещества имели бы в чистом виде. Таким образом, 
в этом случае активность, коэффициент активности растворителя 
(который мы обозначим индексом один) равны единице для чи- 
стого растворителя: 

а1*=1, y,*=1 при x,=1. (1.117) 

Выражение для химического потенциала растворителя имеет вид 

№1 = о! (Т, P)+RT шу*хь (1.118) 

где о! (Т, Р) — химический потенциал чистого растворителя при 
температуре Т и давлении Р. 

Для растворенных веществ при данном способе выбора стан- 
дартного состояния принимается, что 

yi при х;—0 (12, |=2, 3,...,R). (1.119) 

Химический потенциал ‘растворенных веществ в этом случае 

имеет вид 

=“ +RT Inyi*x; (72), (1.120) 

где u:* определяется с помощью следующего соотношения, спра- 
ведливого для бесконечно разбавленных растворов 

= lim (—АТшх) @(>2. (1.121) 
{х;>0, {22} 

Выводы из эксперимента при любом выборе стандартных со- 
стояний должны быть одинаковыми. Выбирая то или иное стан- 
дартное состояние, руководствуются в основном возможностями, 
которые дает эксперимент, и соображениями простоты физической 
интерпретации получаемых результатов. 

Обычно первый способ выбора стандартного состояния более 
удобен, когда компоненты смешиваются друг с другом во всех 
пропорциях. Второй способ более употребителен в тех случаях, 
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когда растворимость ограничена, т. е. раствор может существовать 
в сравнительно небольшом интервале концентраций, начиная с 
х.=0 (i>2). Взаимосвязь коэффициентов активности у; и yi" бу- 
дет рассмотрена в гл. 4. 

Глава 2 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКАЯ ТЕОРИЯ 

ИДЕАЛЬНЫХ РАСТВОРОВ ! 

В конце прошлого века Ф. Рауль, изучая давление пара раст- 
воров, пришел к выводу, что в разбавленных растворах давление 
пара растворителя пропорционально его концентрации: 

P,=Po 1%), 

где Po} — давление пара чистого растворителя при темпера- 
туре T, 

P; — парциальное давление паров растворителя над раст- 
вором, 

X, — мольная доля. Эта закономерность впоследствии полу- 
чила название закона Рауля. 

В 1890 г. И. Ф. Шредер выдвинул представление о растворах, 
подчиняющихся закону Рауля при всех концентрациях, и пред- 
ложил рассматривать их как некоторый стандарт. В дальнейшем 
такие растворы получили название «идеальных» (или «совершен- 
ных») растворов. 

Оказалось, что растворы, по своим свойствам Весьма близкие 
к идеальным, довольно широко распространены. Например, рас- 
творы изотопов, как правило, с высокой. степенью точности сле- 
дуют законам идеальных растворов. 

$ 2.1. ОПРЕДЕЛЕНИЕ И ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ 

СВОЙСТВА ИДЕАЛЬНЫХ РАСТВОРОВ 

С термодинамической точки зрения раствор является идеаль- 
ным, если для каждого из компонентов выполняются три следую- 
щих независимых условия. 

1. Парциальная внутренняя энергия 1-го компонента U,;* не 3a- 
висит от концентрации: 

О: (Т, Р, {x;}) =U. (T, P), AU;=U;* — Uo: =0 (i=1, 2,...,R), 

(2.1) 

где Ос(Т, Р) —внутренняя энергия моля чистого компонента $ 
при температуре Г и давлении Р, U,*(T, P, {x;}) — парциальная 

® 

1 Рекомендуемая литература: [14, 31, 47]. 
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внутренняя энергия компонента i в растворе состава {xj} при тем- 
пературе Т и давлении Р. Соотношение (2.1) показывает, что 
парциальная внутренняя энергия каждого компонента при ‘пере- 
ходе его из чистого состояния в раствор при постоянных темпера- 
туре и давлении не изменяется. 

2. Парциальный мольный объем компонента У;* не зависит от 
состава растзора: 

Vi*(T, P, {х}) =Ун(Т, Р), AVi=Vit —Voi=0 (i=1, 2,...,4), 
(2.2) 

где Voi(T, Р) — мольный объем чистого компонента I при темпе- 
ратуре Т и давлении Р, У;*(Т, P, 4х}}) — парциальный мольный 
объем компонента i в растворе состава {x;} при температуре Г 
и давлении Р. Согласно (2.2) парциальный мольный объем ком- 
понента i при растворении, происходящем при постоянных значе- 
ниях температуры и давления, не изменяется. 

3. Парциальная мольная энтропия компонента S;* при раство- 
рении возрастает на такую же величину, как и при образовании 
идеальных газовых растворов, т. е. 

$;* (Т,Р, {xj}) — $ (Т, P)=—Rinx; (i=1, 2,...,Е),- (2.3) 

где Soi{T, Р) — мольная энтропия чистого компонента 1 при тем- 
пературе Т и давлении P, $;* — парциальная мольная энтропия 
компонента Е в растворе. 

Справедливость всех трех соотношений (2.1) — (2.3) можно 
рассматривать как термодинамическое определение идеального: 
раствора. Растворы, для которых не выполняется хотя бы одно 
из условий (2.1) — (2.3), называются неидеальными. 

Для ‘идеальных растворов соотношения (2.1) — (2.3) по опре- 
делению справедливы при всех концентрациях. Поэтому в качест- 
ве стандартного состояния удобно выбрать состояние чистых 
компонентов при температуре Т и давлении Р. Химический потен- 
циал каждого компонента идеального фаствора в этом случае 
имеет вид: 

и: (Т, P, {х;}) = во (7, Р) +Api=poi(T, Р) +AUi* + PAV,* — 

— TAS;* =pwoit RT In x;. (2.4) 

Таким образом, зависимость химических потенциалов компонен- 
тов идеального жидкого раствора от состава такая же, как и 
для идеальных газовых растворов. 

В соотношении (2.4) Ар; =ЮТ Ш х; — изменение химического 
потенциала компонента i при переходе его из чистого состояния в. 
раствор при постоянных температуре Т и общем давлении P. 
Следует отметить, что для вывода уравнения (2.4) не обязатель- 
но соблюдение условий (2.1) и (2.2) каждого по отдельности. 
Достаточно, чтобы AU;*+ PAV;*—AA;*=0. Несложно, однако, 
показать, что если справедливы выражения (2.4), то соотношения 
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(2.1)—(2.3) также выполняются. Действительно, имеем (см. 
(1.63) — (1.65)) 

Mi =; = (8) =Vyi (2.5) 
oP T,{n;} t OP /T on 

ди; — gt [00 1 Хх. ыы ен = $ =(-5% ) | Юшх: = —Syj+Rinx, (2.6) 

Н*= л* — TS;* = о; — ГЗо, = Ai, (:* =Н,;* — РУ; * = 

= Но: — РУн= Voi. (2.7) 

Из соотношений (2.4) следует также, что для идеальных pac- 
TBOPOB коэффициенты активности всех компонентов равны едини- 
це при всех значениях температуры, давления и концентрации 
при условии, что в качестве стандартного состояния каждого KOM- 
понента выбраны чистые вещества, находящиеся при давлении и 
температуре раствора: 

vita (Т, P, {xj}) ==1, ал (Т, Р, {x5}) =. (2.8) 

Из соотношения (2.4) (см. также (2.5), (2.7)) несложно по- 
лучить выражения для объема, энтальпии, энтропии, энергин 
Гиббса и теплоемкости одного моля идеального бинарного жид- 
кого раствора 2. 

1. Мольный объем идеального раствора 

Vin =X И + хо Ио =X, V0, + Ха Ио = Voi + х2 (Из — Ум). (2.9) 

Изменение объема при образовании моля идеального раствора 
равно нулю: 

2. Энтальпия моля идеального раствора 

Нт==хН!*-+хоНо* = Ну + ХоНор. (2.11) 

Следовательно, изменение энтальпии при образовании идеального 
раствора равно нулю: 

НпМ=Нт— (Но -Нх2Но2) =0. (2.12) 

3. Энтропия моля идеального раствора 

®т==Х191*-Хоэ2* = (х1301- X2So2) — R(x, In X1 + Xe In Xo). 

(2.13) 
Изменение энтропии при образовании моля ‘идеального раствора 
равно 

ЭтМ — Эт — (Х15 01 + Х2502) =—R (x) In x1 4+ хо In хо). (2.14) 

2 Соотношения (2.9) —(2.17), очевидно, справедливы и для идеального га- 
зового раствора. 
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Согласно (2.14) энтропия смешения одного моля идеального жид- 
кого раствора не зависит от химической природы компонентов и 
представляет собой универсальную функцию состава раствора. 
На рис. 2.1 представлен график зависимости Sm”@=AScu от KOH- 
центрации раствора. 

ASen | 06см | 
= --1Аи2 | 0 7 

| 45 
| 

, 05 a SW RIIN2Z 

х„— х > 

Рис. 2.1. Энтропия смешения Рис. 2.2. Энергия Гиббса сме- 
идеального бинарного раство- шения идеального бинарного 

ра раствора 

4. Энергия Гиббса моля идеального раствора 

Gm =X) p+ Хи = (X1po1 + Хз) + RT (x, In x, + хо In Xo). (2.15) 

Изменение энергии Гиббса при образовании моля идеального рас- 
твора равно 

тм = Gm — (x, Lol + Х2ио?) = RT (x In X1 + Xo In X2) . (2.16} 

Так же, как и энтропия смешения, ОшМ одного моля идеального: 
жидкого раствора не зависит от химической природы компонен- 
тов и представляет собой универсальную функцию состава рас- 
твора (см. рис. 2.2). | 

5. Мольная изобарная теплоемкость идеального раствора 

— {07 —х [ ЭНа. ЭН» \ Со 0 С» ( aT ) дж = ( ar ) 4% aT ) =O +246}, 

(2.17) 

где Cp, и Ср — мольные изобарные теплоемкости чистых KOM- 
понентов | и 2. 

Объем, внутренняя энергия, энтальпия, теплоемкость идеаль-- 
ного жидкого; раствора аддитивно складываются из соответствую- 
щих величин, относящихся к чистым компонентам (см. (2.9), 
(2.11), (2.17)). При образовании идеального жидкого раствора 
не происходит изменения объема УМ—=0 и не наблюдается теп- 
лового эффекта НМ =0. При образовании идеального жидкого. 
раствора энтропия возрастает так же, как и при образовании 
смеси идеальных газов. Таким образом, единственной причиной, 
вызывающей образование жидкого идеального раствора, является 
возрастание энтропии при смешении, так как СМ=— Т$мМ< 0. 
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$ 2.2. РАВНОВЕСИЕ ИДЕАЛЬНЫЙ РАСТВОР — ПАР 

Пусть система состоит ‘из двух фаз: жидкого раствора и пара. 
Примем, что каждый из компонентов, входящих в систему, рас- 
пределен между раствором и паром, т. е. пар не содержит «инерт- 
ных» веществ, не растворимых в Жидкости. В состоянии термоди- 
намического равновесия химические потенциалы компонента i в 
растворе и; и в паре pw; равны’ 

Ui i’. (2.18) 

Химический потенциал жкомпонента i в идеальном ‘pacTBOpe 
определяется соотношением (2.4). Предположим, что пар подчи- 
няется законам идеальных газов, тогда 

и, (Т, Р, 4х) =p,(T) ВТ шРь (2.19) 

где и; зависит только от температуры, Р; — парциальное давле- 
ние пара комтюнента i. Подставляя (2.4) и (2.19) в (2.18), полу- 
чаем 

woi(T, P)+RT In х.= ых (T)+RT In Р.. (2.20) 

«Следовательно, 

м (Т, Р)—в;(Т) 
P,=x ex | > | (2.21) 

poi(T, P)— p(T) 
RT 

часть соотношения (2.21), есть функция температуры и давле- 
ния 3. Предположим, что соотношение (2.21) справедливо при 
фиксированных значениях температуры и давления при всех зна- 
чениях концентраций компонентов. В этом случае значение посто- 
янной К; легко определить. Действительно, если жидкая фаза 

Выражение К; =ехр | входящее в правую 

3 Несложно показать, что при невысоких давлениях величины К; весьма 
слабо зависят от давления. Действительно (см. (2.5)), 

[ОР ii (Ss —_ Voi 

ОР р = RT \ OP /r RT’ 

Следовательно, при постоянных температуре и составе раствора 

dKi Voi 

Ki RT 

Если, например Vo;=100 смз/моль, Т=300 К, то Voi/RT24-10-3 атм и при из- 
менении давления на одну атмосферу 4 К:/К;^-4.10-3. Поэтому можно считать, 
что К; зависит только от температуры. Тем не менее мы проведем анализ рав- 
новесия идеальный раствор—пар в общем виде, не делая предположения о He? 
зависимости К; от давления. 
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состоит из чистого компонента i (т. е. X;=1), то Pi=Poi, где 
Ро; — давление пара чистого компонента i при температуре Г и 

о (Т, Pos) — в АТ) 
Po = Ki =ехр | - RT | (2.22) 

Следовательно, 

P3= Po;Xi. (2.23) 

Соотношение (2.23) представляет собой математическую форму- 
лировку закона Рауля: в идеальном растворе парциальное давле- 
ние каждого компонента в газовой фазе Р; пропорционально его 
мольной доле в растворе х;, причем коэффициентом пропорцио- 
нальности является давление паров чистого компонента Раз. 

Соотношение (2.23) получено в предположении, что темпера- 
тура Т и общее давление Р постоянны. Условие постоянства дав- 
ления имеет вид 

k 
у Р; =Р = const. (2.24) 
t=] 

Так как соотношение (2.24) справедливо при всех значениях KOH- 
центрации, то оно может быть выполнено, если все компоненты 
раствора в чистом виде при температуре Т имеют одинаковое 
давление пара: 

\ 

P=Po=Poo= ... =Pon. (2.25) 

По закону Дальтона 

Р.=Рхьг. (2.26) 

Сравнивая (2.26), (2.25), (2.24), получаем 

xi= xi, (2.27) 

т. е. мольные доли компонента i в жидком растворе и паре дол- 
жны ‘быть одинаковыми (см. рис. 2.3). 

Если соотношения (2.25) не выполняются, то для нахождения 
зависимости парциальных давлений OT температуры необходимо 
использовать выражения (2.21). В этом случае зависимость Р;= 
= P;({x;}), строго говоря, нелинейная (см. рис. 2.4), так как об- 
mee давление Р зависит от состава ‘раствора. 

Однако, как уже было сказано, зависимость величин К; = 
Moi(T, РР ВАТ) 

= exp 57 от давления невелика. Поэтому соотно- 

шения (2.21) можно записать в несколько более простом виде. 
Для этого разложим химический потенциал чистого компонента i 
в ряд в окрестности точки (Т, Ро:) и ограничимся двумя первыми 
членами (см. (2.5)) 

2 Дуров В. А., Агеев Е. I. 33



Орг 
Ног (Т, Р) & poi (Т, Por) + (75°) Р—Ры) = ро; (7, Poi) + 

k 

+ Voi (У P; — Ри), (2.28) 
i=1 

ok 
где Р=у. Р; — общее давление в системе, У: = Ух (Т, Poi) — 

i=l 

мольный объем чистого компонента i B жидкой фазе при темпе- 

Pi j ,; 1 P= P, +P, P, P; 
Г A 

ee ee 
—— YZ 

a“ 

В роб р, 
ре < 

0 27 № 7 `` 
ХК. > 

Рис. 2.3. Зависимость Рис. 2.4. Зависи- 
парциального — давления мость давления насы- 
Р; насыщенного пара от щенного пара от со- 
состава бинарного иде- става бинарного иде- 
альзого раствора, под- ального раствора, не 
чиняющегося условию подчиняющегося ус- 

(2.25) ловию (2.25) 

ратуре Т и давлении Ро;. Подставляя (2.28) в (2.20), получаем 

4 

Boi (Т, Pui) +Voi (У РЕ — Pei) + ВТ шх; =, (Т) + ЕТ InP;. (2.29) 
i=l 

Полагая в (2.29) x;=1, имеем 

woi(T, Poi) = ых (T) +ЮТ In Poi. (2.30): 

Сравнивая (2.29) с (2.30), находим 
b - 

Voi (У Pi — Poi) 

P; =x;PoieXp т (2.31) 
— 

Уравнение (2.31) является более общим, чем закон Рауля (2.23). 
Оно соответствует случаю, когда при выполнении условий иде- 
альности раствора (2.1)— (2.3) не выполняется условие (2.25), 
т. е. сумма парциальных давлений паров компонентов зависит от 
состава раствора. 
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Из соотношений (2.26), (2.31) получаем 
_ b 

Vor (№ Ps — Ры) 
x; Po: i=1 (2.32) 

Следовательно, состав пара, находящегося в равновесии с иде- 
альным раствором, в общем случае должен отличаться от соста- 
ва раствора, для этого достаточно, чтобы давления паров чистых 
компонентов были не равны друг другу. Отметим, что показатель 
степени в экспоненте (2.31) обычно мал и парциальное давление 
P;, рассчитанное по формуле (2.31), в большинстве случаев прак- 
тически не отличается от вычисленного при помощи закона Рауля 
(2.23). 

Так, например, для идеального раствора бензол (1) — дихлор- 
этан (2) при Т=323 К Ух =89,7 см3/моль, И›=79,2 см3/моль, 
Po, =268,0 мм рт. ст., Ро›=236,2 мм рт. ст. 
Следовательно, 

2 - 
Vor (> P; — Po) 

— ey Vor( P52 — Por) i=l 0,99986 exp | 2 |<exp | |< 

— — 
2 

Ув (У, Ps — Ре) у 
1< ехр i=l < exp с2( Por Ре) 

a RT R1 

Согласно уравнению (2.31) отклонения поведения идеального 
раствора от закона Рауля становятся заметными, если разность 
между давлениями паров чистых компонентов велика. При этом 
компонент, обладающий меньшим давлением пара, дает положи- 
тельные отклонения от закона Рауля, а ‘компонент, давление 
пара которого больше, — отрицательные отклонения. Можно по- 
казать также, что общее давление пара раствора в этом случае 
будет меньше, чем давление пара раствора, которым обладал бы 
раствор, если бы закон Рауля соблюдался строго. Вероятно, 
именно этот случай имеет место в системе четыреххлористый уг- 
лерод — толуол *. При температуре 323 К давление пара CCl, co- 
ставляет 310 мм рт. ст., давление пара толуола — 93 мм рт. -crT. 
Следовательно, согласно (2.31) в системе четыреххлористый уг- 
лерод — толуол должны иметь место положительные отклонения 
OT закона Рауля для толуола, а для четыреххлористого углеро- 
да — отрицательные отклонения от закона Рауля и, кроме того, 

должно выполняться неравенство (УР;)<(УР;)р„ул» что и 
t t 

|= 1.00012. 
—1 

имеет место на опыте (см. рис. 2:4). 

* Шахпаронов М. И. // Успехи химии, 1952. T. 21, № 10. С. 1154—1189. 
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Для идеального бинарного раствора согласно (2.23) 

Р.=Рил!, Р.= Роохо. (2.33} 

Полное давление пара раствора Р есть 

P=P,+ Po=Po1+ (Po2 — Ра) хо. (2.34) 

Для бинарного раствора легко найти связь между составами 
жидкости и пара. Имеем 

Й Р. Р Xx 

x, = —— = ея (2.35) 
2 Р Ри -!- (Роз — Ри) x2 

Ре» 
Вводя обозначение © = p> Получаем 

01 

x= Sots (2.36) 
Г (% — Г» | 

Величина Qo называется относительной летучестью, или коэффи- 
циентом разделения. Из соотношения (2.36) следует, что состав 
жидкости и пара одинаков при всех концентрациях только в том 

SS р. И 

с Py'+ P, 
S 
5 

Е 
< и и 

3 P, й 
0 

cocmab xudxocmu, x, 0 х› — 1 

Рис. 2.5. — Взаимо- Рис. 2.6. Зависимость пар- 
связь составов ЖИдД- циального давления насы- 
кой x2 и паровой Xe’ щенного пара в присутст- 
фаз в бинарном иде- вии «инертного» газа от со- 

альном растворе става бинарного идеального 
раствора, не подчиняюще- 
roca условию (2.25) (P= 

= const) 

случае, когда а==1|, т. е. при равенстве давлений насыщенных 
паров чистых компонентов.. 

На рис. 2.5 схематически показана связь х2 и хо’ в ‘идеальном 
бинарном растворе при некоторых значениях Qo. 

В рассмотренном случае полагалось, что раствор. находится 
только под давлением «своего» насыщенного пара. Допустим те- 
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перь, что в паровой фазе присутствует «инертный» компонент f, 
не растворимый в жидкости ?. Тогда имеем 

и (Т, P”)—p,(T) 

RT | 

Пусть температура 7 и общее давление в системе Р” заданы. 
В данном случае, варьируя концентрацию «инертного» компонен- 
та в паровой фазе, можно выполнить условие постоянства общего 

/ р 

давления в системе Р”, хотя сумма парциальных давлений у. P; 

| ix i 

P= x; exp (2.37) 

зависит OT состава раствора. 
Полагая в (2.37) x;=1, получаем 

Pi” = Poi” xi, (2.38) 

где Ри’ — парциальное давление компонента i в паровой (a3e,. 
содержащей компонент i и «инертный» газ, при температуре Т и 
давлении Р”. Так как паровая фаза содержит «инертный» газ, то 
в этом случае общее давление Р” не равно давлению в отсутствии 
инертного газа и, следовательно, Парциальные давления P;” не 
равны значениям Р; (для той же температуры и состава раство- 
ра). Связь величин Р;’и Р; можно определить, используя (2.28), 

9 тР; У Voi 
Jeep ==, (2.39) 

oP” RT RT 

При небольших давлениях Vo; можно считать не зависящим от 
давления. Интегрируя (2.39) 

Pi ag 
Vor wt din P, = | — ар”, 
RT 

Р: pf 

находим 
k 

Voi (> P, — Pp”) 

InP; = InP” = . 2.4 пр; = InP" + = (2.40) 
Точно так же можно написать 

и У (Ри — Р”) 
| Ри =1 Pp. о . .4 NFo =INnly, + RT (2.41) 

Таким образом, закон Рауля (2.38) выполняется, несмотря Ha то, 
что условие (2.25) нарушено. Зависимость давления пара OT со- 
става раствора в этом случае представлена на рис. 2.6. 

5 В качестве «инертного» компонента в некоторых методах измерения дав- 
ления пара используется воздух. 
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В предыдущем рассмотрении считалось, что пар, находящийся 
в равновесии с идеальным раствором, подчиняется законам ‘иде- 
альных газов. Это допущение достаточно хорошее при He очень 
высоких давлениях и температурах. При достаточно высоких тем- 
пературах, когда давление насыщенных паров велико, паровая 
фаза не подчиняется законам идеальных газов. Тогда для описа- 
ния термодинамических свойств газов используют летучести ком- 
понентов и обобщенный закон Рауля записывают следующим об- 
разом: 

fi=foixXi, (2.42) 

где |; — парциальная летучесть компонента i в паровой фазе, 
о: =ф(Т, Р) — летучесть чистого компонента I. 

Следует, однако, отметить, что в рассматриваемом случае ус- 
ловия термодинамического равновесия (1.18) приводят к следую- 
щему строгому ‘выражению для парциальной летучести ‘компонен- 
та iB паровой фазе: 

| bo(T, P)—pi(T) | 
р =x; exp . > (2.43) 

Соотношения (2.42) получаются из (2.43) в предположении, что 
зависимостью экспоненциального члена в (2.43) от давления 
можно пренебречь. Полагая в (2.43) x;—=1, находим 

| MoT, Рог) и СТ) р P)—;(T) 
foi = ехр ™ exp | (2.44) 

RT RT 

что и приводит в конечном итоге к обобщенному закону Рауля 
(2.42). 

Рассмотрим теперь кратко закономерности, которым подчи- 
няется давление пара в разбавленных растворах. Разбавленными 
растворами называют растворы, в которых концентрации всех 
растворенных веществ x; (1>2) намного меньше концентрации рас- 
творителя х!: х,»хь х!71. В 1802 г. В. Генри, изучая раствори- 
мость газов в воде, обнаружил, что количество газа, поглощаемое 
водой, увеличивается в прямой пропорциональности к давлению 
газов на поверхности воды. В дальнейшем закон Генри неодно- 
кратно подвергался проверке. Эти исследования показали, что за- 
кон Генри справедлив во всех случаях, когда раствор является 
достаточно разбавленным и когда молекулярное состояние газа 
при растворении не изменяется. В современной терминологии за- 
кон Генри формулируется следующим образом: парциальное дав- 
ление пара растворенного вещества пропорционально его моль- 
ной доле в растворе 

Pi:=Krix; (29), (2.45) 

где величина Кг. =Кг:(1, Р) называется коэффициентом Генри. 
При высоких давлениях вместо парциальных давлений Р; в зако- 
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не Генри следует использовать парциальные летучести, a также 
учитывать зависимость коэффициентов Генри от давления. 

Таблица 1 

Растворимость кислорода в воде при 25°C [47] 

Давление пара Р, 175 202 300 414 610 760 
мм рт. ст. 

Растворимость с, мг/л 9,5 10,7 16,0 22,0 32,5 40,8 

Коэффициент Генри K,} 0,0543 | 0,0530 | 0,0533 | 0,0531 0,0533 | 0,0537 

Таблица 2 

Растворимость сероводорода в анилине при 22°C [47] 

Давление пара Р, мм рт. ст. 102 390 874 1160 

Растворимость с, мг/л 2,74 10,6 24,0 31,6 

Коэффициент Генри Кг 0,0269 0,0272 0,0275 0,0272 

В табл. 1,2 приведены данные для растворимости кислорода в 
воде и сероводорода в анилине. 

Нетрудно видеть, что данные табл. 1,2 относятся к довольно 
разбавленным растворам. Та’, максимальная концентрация вод- 
ного раствора кислорода х:-=2,3.10-°, а максимальная концен- 
трация раствора Н2$ в анилине х2= 8,5. 10-5. 

Закон Генри — один из предельных законов бесконечно раз» 
бавленных растворов. Пример другого предельного закона — за- 
кон Рауля в применении к раствору нелетучего вещества 

Ру = Рам, (2.46) 

где Р! — парциальное давление растворителя 
Ро! — давление паров чистого растворителя. 

Уравнение (2.46) можно также записать в виде 

над раствором, 

(2.47) 

Согласно (2.47) относительное понижение давления пара раство- 
рителя равно сумме мольных долей растворенных веществ. Пони- 

6 Здесь и далее термин «предельный закон» означает закон, справедливый 
в предположении, что концентрации растворенных веществ стремятся к нулю: 
х->0 (i>2), 
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жение давления пара растворителя, таким образом, не зависит OT 
природы растворенных веществ. 

Законы Генри (2.45) и Рауля (2.46), как уже отмечалось, 
представляют собой предельные законы бесконечно разбавленных 
растворов (x;—>1, х;—>0, i222). Термодинамика не может устано- 
вить пределов применимости этих законов. Интервал 'концентра- 
ций, в котором справедливы приведенные законы, может быть 
найден или 'из эксперимента, или с помощью методов статистиче- 
ской механики‘. 

Смысл законов Генри и Рауля в неидеальных растворах ил- 
люстрируется рис. 2.7. В очень разбавленных растворах при х!— 

—1! парциальные давления P, и Po ли- 
д нейно зависят OT Xo. Первая из этих ли- 

ний относится к растворителю и соответ- 
рА ствует закону Рауля, вторая — закону 

Генри. 
Р Законы Генри и Рауля (или какая- 

в 2 либо другая эмпирическая закономер- 
Закони — рик 7 ность) используются при построении тер- 
Fayar 2 модинамической теории бесконечно раз- 

I f- < Й бавленных растворов. При этом один 
janet — ” р | из предельных законов (например, закон 

h—> 1 Генри или закон Рауля) рассматривается 
как экспериментальный факт. Тогда 

Рис. 2.7. Области примени- ОСТальные закономерности, справедливые 
мости законов Генри (I) и для предельно разбавленных растворов, 
Рауля (1) в неидеальных выводятся на основе методов термоди- 

растворах намики. 

Покажем в качестве примера, что 
если поведение (^—1) растворенных веществ в некотором интер- 
вале концентраций подчиняется закону Генри (2.45), то в том же 
диапазоне концентраций для растворителя справедлив закон Pay- 
ля (2.46). Воспользуемся для этой цели уравнением Дюгемаы— 
Маргулеса (1.99) 

k 

у хашР;=0 (T,P=const). (2.48) 
‚ры . 

Используя закон Генри (2.45), получаем 
k k 
$ x; dIn P= dx; = —@х.. (2.49) 
ta=2 i—2 

Следовательно, 

din P, = CL. (2.50) 
xy 

Интегрируя (2.50), приходим к закону Рауля (2.46). 

7 См.: [27]; Розен А. М.//ЖФХ, 1969. Т. 48, № 1. С. 169—179. 
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Экспериментальные исследования показывают, что при ‘по’ 
строении теории бесконечно разбавленных растворов наиболее 
целесообразно исходить из закона Генри, так как в разбавленных 
растворах легче обнаружить отклонения от закона Генри, чем от- 
клонения от закона Paya. Следует отметить также, что при фор- 
мулировке закономерностей, которым подчиняется давление пара 
разбавленных растворов, мы не использовали явное выражение 
для химического потенциала растворителя и растворенных ве- 
ществ в разбавленном растворе. Как будет показано в гл. 3, ана- 
лиз уравнения Гиббса—Дюгема (1.32) и применение закона Ген- 
ри (2.45) (в сочетании с некоторыми другими утверждениями не- 
термодинамического характера) позволяют найти аналитические 
выражения для химических потенциалов веществ в предельно 
разбавленных растворах. 

Рассмотрим в заключении этого параграфа формулировку за- 
кона Генри для идеальных растворов. В этом случае (полагая; 
что паровая фаза представляет собой идеальную газовую смесь). 
имеем (cm. (2.31)): 

k 

Vor (> P; — Ри). 

P, = x; Poi exp т . (2.51) 
a 

Сопоставляя (2.45) и (2.51), находим, что коэффициент Генри 
Кг; должен быть равен He Po;, как это обычно принимается, а ве- 
личине 

~ 
k 

Vor (SPi— Poi) 

Кн: = Poi exp и. (2.52) 

В тех случаях, когда давления паров чистых ‘компонентов Po; 

сильно отличаются друг от друга, отличие Кг; от Po; может стать 

заметным. | 

$ 2.3. РАВНОВЕСИЕ ИДЕАЛЬНЫЙ РАСТВОР — 
ТВЕРДАЯ ФАЗА 

Рассмотрим идеальный раствор, находящийся в равновесии с 
твердой фазой. Примем, что твердая ‘фаза также является иде- 
альной, т. е. подчиняется уравнениям (2.1) —{2.3). В равновесии 

ШВ == К. (2.53) 

Используя выражение (2.4), получаем 

wor? (Т, Р) АТ In x;?=poi* (T, P)+RT In x;*. (2.54) 
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Следовательно, 

И ИН: (2.55) 
x; RT 

Используя соотношения (1.65), имеем 

we (Т, Р) _ на (ть, 7)  [ aus P) ar 
т — -— | 

То 

T *(T, P ж (Toi, Р ж(Т,Р Но; (Т, ) — Lo: (То ) — | oi ( ) dT, (2.56) 

T T Г? 
02 

где Но(Т, Р) — мольная энтальпия чистого компонента i в твер- 
дом или жидком состоянии при температуре Т, и (Тоь Р) — xu- 
мический потенциал чистого компонента i в точке плавления То;, 
причем в силу (1.18) pot (To, Р) = шок (То, Р). Используя 
(2.56), получаем 

Т 

Ini = | Aoi (1, P) ar, (2.57) 
T 

где AH o;(T, Р) =Нож(Т, Р) — Hot? (7, P) — мольная энтальпия 
плавления вещества i при температуре Г. 

В предположении, что зависимостью энтальпии ‘плавления 
AHo; от температуры можно пренебречь, находим 

x; _ AH: (To — Г). 

xe RT 9;T 

(2.58) 

Уравнение (2.58) устанавливает связь между температурой 3a- 
твердевания идеального раствора и составами твердой и жидкой 
фаз. При x;77—1, т. е. если компонент i кристаллизуется в чистом 
виде, уравнение (2.58) принимает следующий вид: 

Aor (To: — Г) 

ЮТиГ 

ша — (2.59) 

Уравнения (2.58), (2.59) называются уравнениями Шредера-— 
Ван-Лаара. Если отложить логарифмы мольной доли кристалли- 
зующегося компонента как функцию обратной температуры, то 
при соблюдении соотношений (2.59) график окажется прямой ли- 
нией. Наклон этой Линии и точка ее пересечения с осью ординат 
зависят только от природы рассматриваемого вещества, но He OT 
природы и относительного количества других компонентов рас- 
твора. Величина x;* по определению представляет собой раство- 

42



римость компонента i. Согласно (2.59) растворимость твердых 
тел возрастает при повышении температуры. 

Следует помнить, что уравнения (2.58), (2.59) ‘применимы 
только к идеальным растворам и, строго говоря, являются при- 
ближенными (см. (2.56)). Соотношения (2.56) строго справедли- 
вы, как мы уже отмечали, в том случае, ‘когда мольные энталь- 
пии плавления АН. =Нож — Aoi™® не зависят от температуры 8. 

Уравнения (2.58), (2.59) приводят к следующим выводам. 
1. Если температуры плавления раствора и чистых компонен- 

тов равны: 

Го = Го2=. . =To2=T, (2.60) 

то составы твердой и жидкой фаз одинаковы. 
2. Если температуры плавления неодинаковы, то составы жид- 

кой и твердой фаз должны отличаться друг от друга. 
3. Если теплоты плавления ряда веществ приблизительно оди- 

наковы, то жидкая фаза всегда (относительно) богаче наиболее 
легкоплавким компонентом. 

4. Уравнение (2.58) описывает кривую кристаллизации идеаль- 
ного жидкого раствора в предположении, что при кристаллиза- 
ции образуется идеальный твердый раствор. Важно подчеркнуть, 
что при выводе уравнения (2.58) не накладывалось никаких огра- 
ничений на состав твердой фазы. Но если состав твердой фазы 
определен, то согласно (2.58) однозначно ‘определен ‘и состав 
жидкой фазы, находящейся при температуре Т в равновесии с 
твердой фазой. Следовательно, твердая фаза может быть идеаль- 
на даже в том случае, когда смешиваемость в твердом состоянии 
ограничена или даже вообще отсутствует; отсутствие образова- 
ния непрерывного ряда твердых растворов нельзя рассматривать 
как признак отклонения твердой фазы от идеальности. 

>. Если уравнение (2.58) при условии, что жидкий раствор 
идеален, не выполняется, то это значит, что твердая фаза не под- 
чиняется законам идеальных растворов. Следовательно, уравне- 
ние (2.58) позволяет получить данные об отклонениях твердых 
растворов от идеальности. 

8 Зависимость мольной энтальпии плавления от температуры описывается 
уравнением Кирхгофа 

T 
2K TB 

AH; (T) — AH; (Те) + | (Cp; — Pi) dT. 

Poi 

Следовательно, предположение о независимости мольной энтальпии плавления 
от температуры означает, что в интервале температур (То» Т) справедливо не- 
равенство 

Т 

| (CE, — CB) aT < АНЫ (Tot). 
Т of 
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Рассмотрим бинарный жидкий раствор, находящийся в равно- 
весии с твердой фазой. Предположим, что твердые растворы не 
образуются, т. е. каждый компонент жидкого раствора кристал- 
лизуется в чистом виде. 

Уравнения, описывающие кривую кристаллизации бинарного’ 
идеального раствора, в этом случае имеют вид 

АН (Tox —— Т) 

RTT 

_, AHos (Tos —T). Inx,=— ‚ nx, = (2.61) 

Температура замерзания раствора 7, определяемая из (2.61), 
есть температура, при которой раствор становится насыщенным 
относительно одного из веществ. Согласно (2.61) температура за- 

твердевания каждого компонента умень- 
7K шается при увеличении его концентра- 

ции в растворе?. Таким образом, если 
чистое вещество плавится при темпера- 
туре То!, то из раствора оно выделяется 
при более низкой температуре Т< Ти. 

Уравнения (2.61) позволяют рассчи- 
тать зависимость температуры замерза- 

280 ния идеального раствора OT его состава. 
260 1 1-3 На рис. 2.8 представлены результаты 

0 02 04 06 08910 расчета для’ идеального раствора нафта- 
"Xp, Cig Hg лин-— бензол. 

Кривая АС — температуры затверде- 
Рис. 2.8. Температуры за- вания бензола, а кривая ВС — темпера- 
твердевания растворов бен- туры кристаллизации нафталина. Обе 

зол (1) — нафталин (2) 
кривые пересекаются в точке С, которая 
отвечает раствору, насыщенному обоими 

компонентами. Из раствора, состав которого отвечает точке С, 
оба компонента будут выделяться в чистом виде, образуя эвтекти- 
ческую смесь или эвтектику. Точка С называется эвтектической 
точкой. 

Предположим теперь, что концентрация растворенного веще- 
ства мала (х2<1). В этом случае при разложении выражения 
In x,;=In(1— x2) в ряд 

x5 In (1 —x,) = —x,— Te м —xX, (2.62) 

можно ‘ограничиться первым членом разложения. Подставляя 
(2.62) в (2.61), находим 

AT, = AT =Ty,—T = a Xp. (2.63) 
АН 

® Этот вывод справедлив при условии, что теплоты плавления чистых ве- 
ществ положительны: АНо;>0. Исключением из этого правила является легкий 
изотоп гелия—3Не; при 7<0,32 К теплота плавления ЗНе отрицательна [1, 48]. 
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Поскольку для разбавленного раствора понижение температуры 
замерзания растворителя AT невелико, можно принять, что Го X 
ХТ Т21. Тогда уравнение (2.63) принимает вид 

RT? 
— ——— X,. 2.64 AT AH Xo ( ) 

В разбавленных растворах 

хо ВМ (2.65) 
> 

ny + Ng ny giM, 

где М, и М. — молекулярные массы компонентов, 2; и &2— их 
массы в растворе. Подставив (2.65) в (2.64) и приняв gi—1000 г, 
получим 

RT? Мис: RT?.M 0 ,002T? 
AT = 01 182 — 01 162 — — 01 Mo, (2.66) 

AH M2g; AH, 1 000M, L ] 

пл__ АН 
где [И — — удельная энтальпия плавления растворителя, 

1 

измеряемая в ‘кал/г, 12 — моляльность раствора. 
В уравнении (2.66) величина. 

` 2 0,00272, 
ps = К = const (2.67) 

зависит только от свойств чистого растворителя, и, следовательно, 

AT =К-_ = Km,. (2.68) 
9 
al 

Константа К называется молекулярным ‘понижением темпера- 
туры затвердевания, или криоскопической постоянной !0. Величи- 
на К для данного грастворителя в идеальном растворе может 
быть вычислена по уравнению (2.67) ''. Физический смысл этой 
константы следующий: она равна понижению температуры за- 
твердевания, которое наблюдалось бы в растворе одного моля ве- 
щества в 1000 г растворителя (при условии, что соблюдается со- 
отношение (2.62) 12). 

10 Изучение температур затвердевания растворов называют криоскопией, а 
метод определения молекулярных масс по уравнению (2.68) — криоскопическим. 

'4 Подчеркнем, что соотношение (2.68) и выражение (2.67) для криоскопи- 
ческой постоянной получены в предположении, что: а) раствор является иде- 
альным; 6) концентрация растворенного вещества настолько мала, что справед- 
JIMBO разложение: п(1—х2)>——х.. Можно показать (см. гл. 3), что соотноше- 
ния (2.68), (2.67) имеют место и для бесконечно разбавленных растворов. От- 
метим также, что при определении молекулярных масс на основании данных о 
температуре замерзания разбавленных растворов ‘с помощью уравнения (2.68) 
криоскопическую постоянную К вычисляют из экспериментальных данных, изу- 
чая зависимость AT= Т(т2), а не посредством расчета по уравнению (2.67). 

12 При моляльности тТ›=| соотношение п(1—х2)>—р—х2, как правило, He 
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Уравнение (2.68) дает возможность определить молекулярную: 
массу растворенного вещества М2 по понижению точки затверде- 
вания АГ идеального раствора этого вещества, содержащего 52 
граммов его в 1000 г растворителя. Определение молекулярных 
масс криоскопическим методом является более точным, чем их 
определение эбулиоскопическим ($ 2.4, 3,4) методом. 

§ 2.4. ТЕМПЕРАТУРА КИПЕНИЯ ИДЕАЛЬНЫХ 

РАСТВОРОВ 

Жидкость начинает кипеть, когда давление ее насыщенного: 
пара становится равным внешнему давлению. Пусть внешнее 
давление Р задано !3. Рассмотрим кипящий идеальный раствор, 
находящийся в равновесии с паровой фазой (индекс «’»). Примем, 
что паровая фаза также идеальна, т. е. подчиняется законам иде- 
альных газовых смесей. При равновесии 

шеи. (2.69) 

Используя (2.4), получаем 

но: (Т, P)+RT In X=’ oilT, P)+RT In x,’. (2.70) 

Следовательно, 

ПКР. 2.71 
0 x, RT ( } 

t 

Выполняя преобразования, аналогичные (2.06), (2.57), полу- 
14 ый | чаем 

| АНисп (То; — Т) x OL In “4+ = oF (2.72) 
x; RT o;T 

где AHo;'—  мольная энтальпия испарения чистого компонента 
i, To; — температура кипения чистого компонента i (при том же 
значении внешнего давления Р). 

Уравнение (2.72) устанавливает связь между температурой 
кипения идеального раствора и составами жидкой и паровой фаз. 
Следовательно, уравнение (2.72) позволяет рассчитать диаграмму 
«температура кипения — состав» для ‘идеального раствора. 

имеет места. Измерения ЛТ проводятся при моляльностях, значительно мень- 
ших единицы: 12<[. 

13 Если внешнее давление Р=| атм, то температуру кипения, определенную 
при этом условии, называют нормальной температурой кипения. 

1“ Очевидно, предположения, сделанные при выводе уравнения (2.72), те 
же самые, что и для уравнения (2.58). 
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Если все компоненты раствора, кроме одного, нелетучи, TO в 
этом случае, обозначая единственный летучий компонент индек- 
com (1) и учитывая, что х1’=1, получаем 

АНу (To — T) 

RTT 
Inx,= (2.73) 

Так как энтальпия испарения АН" = Ни — Но: всегда положи- 
тельна и X;<1, то из уравнения (2.73) вытекает, что Г> Ги. Сле- 
довательно, при заданном давлении температура кипения ‘иде- 
ального раствора выше, чем температура кипения чистого грас- 
творителя. 

‚ Предположим, что концентрация растворенных веществ мала 
\ 

(У x<1', так что при разложении выражения Inx, в ряд мож- 
1=2 

но ограничиться одним первым членом ряда 

k k 

Inx, = In (1 —¥} м) Ух (2.74) 
1=2 1—2 

а также, поскольку разность АТ=Т— То, мала, считать, что 
То. Т-=Т21. Тогда 

RT, — T_T. ——_ 2.75 AT =Т—Ти- Fre ie (2.75) 

для бинарного раствора: 

RT? 
АТ = en Хз. (2.76) 

01 

Следовательно, понижение температуры кипения ‘идеального 
разбавленного раствора пропорционально ‘мольной доле раство- 
ренных веществ. Используя соотношение (2.65) (см. также 
(2.66)), окончательно получаем 

2 2 2 

AH*"M og, AH#""1000Mz pen” 

АНП 

исп 01 
rae L; = — удельная энтальпия ‘испарения растворите- 

1 

ля, измеряемая в кал/г, т› — моляльность раствора. Величина 

0,00275, 
E= Lis (2.78) 

зависит только от свойств чистого растворителя. Следовательно, 

АТ= Ето. (2.79) 

47



Константа Е называется молекулярным повышением темпера- 
туры кипения, или эбулиоскопической постоянной. Величина эбу- 
лиоскопической постоянной FE для данного растворителя в иде- 
альном растворе может быть вычислена по уравнению (2.78). Фи- 
зический смысл эбулиоскопической константы E таков: она равна 
повышению температуры кипения раствора, которое наблюдалось 
бы в растворе одного моля вещества в 1000 г растворителя при 
условии, что соблюдается соотношение (2.74). 

_ Уравнение (2.79) дает возможность определить молекулярную 
массу ‘растворенного вещества My по повышению температуры ки- 
пения АГ идеального раствора этого вещества, содержащего 52 
граммов его в 1000 г растворителя. 

$ 2.5. ОСМОТИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 

В ИДЕАЛЬНЫХ РАСТВОРАХ 

Рассмотрим бинарный раствор. Пусть два образца этого рас- 
твора а и В, отличающиеся друг от друга концентрацией компо- 

нентов, разделены полупроницаемой 
перегородкой. Для определенности - _: 

Fa. а: 7 B Рв = Rota примем, что полупроницаемая пе- 
й | регородка пропускает молекулы 

хех. компонента | («растворитель») и не 
пропускает молекулы компонента 
2 («растворенное вещество») 

Рис. 2.9. К определению осмоти- 
ческого давления (рис. 2.9). 

Пусть температура и давление в 
обеих фазах одинаковы: Г. = Тв=Т, 

Р.=Р,=Р. Выражения для химического потенциала компонента 
] в растворах a и В имеют вид 

= Wo] (Т, Р) +RT In Хо, В = ро! (Т, Р) +RT In ХВ. (2.80) 

Если концентрация компонента | в растворе а больше, чем в 
растворе В, т. е. х!°>лх1В, то согласно (2.80) 

wit(T, P, х!°) > шв (Т, Р, x18) (2.81) 

и, следовательно, будет наблюдаться поток молекул компонента 
] от раствора а к раствору В. Если, напротив, x;°<x,8, то будет 
иметь место поток молекул компонента | из раствора В в pacTBOD 
а. Поток молекул компонента | из одной фазы в другую будет 
существовать до тех пор, пока концентрации этого компонента в 
обоих растворах He станут одинаковыми. Самопроизвольный пе- 
реход растворителя через полупроницаемую перегородку из одно- 
го раствора в другой называется осмосом. 

Для того чтобы предотвратить выравнивание концентраций и 
сохранить в изотермических условиях состав обоих растворов не- 
изменным, необходимо, чтобы давления, приложенные к раство- 
рам, были неодинаковыми, т. е. Р.5=Р,. Пусть для определенно- 
сти х1°> хВ. В этом случае, как мы увидим ниже, Р‚„>Р.; раз- 
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ность P,—P,=N называется осмотическим давлением. Таким 
образом, осмотическое давление представляет собой дополнитель- 
ное давление, которое надо приложить к раствору В, чтобы пред- 
отвратить поступление в него растворителя через полупроницае- 
мую перегородку из раствора a. 

Согласно (1.63) зависимость химического. потенциала раство- 
рителя в растворе от давления следует уравнению 

(==) —Vi, (2.82) 
oP T {x5} 

где V,* — парциальный мольный объем растворителя в растворе. 
Для идеального раствора (ом. (2.2)) V,*=Vo,, где Уи — моль- 
ный объем чистого растворителя. Следовательно, для идеального. 
раствора 

Oy ad ne ЗВ —YV 0. 2.83 - ) nee o> (2.83) 

Поэтому при увеличении давления, приложенного к раствору В, 
химический потенциал растворителя в нем будет возрастать до’ 
тех пор, пока значения химического потенциала растворителя В. 

обеих фазах не станут одинаковыми. В состоянии равновесия 

и“ (Ре, х1°) = мВ (Pa, x18) (2.84). 
или, используя (2.80), 

Mor (Pa) + RT In x;%= па (Ps) + RT In x). (2.85) 

Зависимость химического потенциала чистого растворителя OT 
давления следует уравнению 

(He) = Уы. (2.86) 
Из (2.86) находим 

Р 

a 

Hos (Ра) = Bor (Pp) + | Vox (P) dP. (2.87) 
РВ 

Если пренебречь зависимостью Vo; от давления, TO 

Hor (Pa) = por (Ps) + Voi (Pa — Ps) == poi (Ps) — Voir. (2.88) 

Подставляя (2.88) в (2.85), получаем 

xf 
nV 9, = —RT In—. (2.89) 

* 

Уравнение (2.89) описывает зависимость осмотического давле- 
ния идеальных растворов от их состава. 
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Если раствор а представляет собой чистый растворитель (т. e. 
х1“=1), то (обозначив x,2—=x,) получаем 

лУи=—ВТ In x}. - (2.90) 
Это уравнение было выведено Ван-Лааром в 1894 г. 

Отметим, что осмотическое давление л (2.90) пропорциональ- 
но |плх!, HO этой же величине пропорциональны величины пониже- 
ния температуры затвердевания идеального раствора (см. (2.59)) 
и повышения температуры ‘кипения идеального раствора (см. 
(2.73)), которые таким образом оказываются взаимосвязанными 
‚друг с другом. 

Предположим, что концентрация растворенного вещества мала 
{xo9<1). В этом случае 

In x;=In (1-—х2)=—х», 

По х. > Иан ПУ оз SMV, (2.91) 
ny 

и уравнение (2.90) принимает вид 

лИУ==п2АТ, (2.92) 

п 
или, так как yp =», где с. — молярная концентрация ‘раство- 

ренного вещества, 

— — © 2.93 = CRT Mv RT (2.93) 

Подчеркнем, что уравнения (2.92), (2.93) получены в предпо- 
ложении, что: а) раствор является идеальным; 6) концентрация 
растворенного вещества настолько мала, что выполняются соот- 
ношения (2.91). Можно показать (см. гл. 3), что уравнения 
(2.92), (2.93) имеют место и для бесконечно разбавленных ‘pac: 
творов. Уравнения (2.92), (2.93) были найдены Вант-Гоффом в 
1886 г. на основании анализа свойств разбавленных растворов !?. 

Формула Вант-Гоффа (2.92) имеет такой же вид, как и урав- 
нение состояния идеальных газов. Однако следует подчеркнуть, 
что аналогия между соотношением (2.93) и уравнением состоя- 
ния идеальных газов не является глубокой. Представление 06 
осмотическом давлении как итоге ударов молекул растворенного 
вещества о ‘полупроницаемую перегородку неверно. Формула 
Вант-Гоффа показывает лишь то, что избыточное давление, кото- 
рое нужно ‘создать над раствором, чтобы выровнять химические 
потенциалы растворителя, для разбавленных идеальных раство- 
‘ров вычисляется по такому же уравнению, как и давление иде- 

15 Закон Вант-Гоффа, так же как и закон Рауля для давления пара раст- 
ворителя (2.46), закон Генри для давления пара растворенного вещества (2.45), 
хриоскопическая (2.68) и эбулиоскопическая (2.79) формулы представляют со- 
бой примеры предельных законов бесконечно разбавленных растворов. 
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ального газа при той же температуре и одинаковой концентрации. 
Формальное сходство формул не позволяет сделать выводов о: 
подобии в механизме теплового движения молекул в газе и в рас- 
творе. 

Уравнение (2.93) показывает, что изучение осмотического рав- 
новесия в идеальных разбавленных растворах может быть ис- 
пользовано для определения молекулярной массы растворенного 
вещества. 

Осмос и осмотическое давление играют большую роль в био- 
логических явлениях, что связано с наличием в живых организ- 
мах полупроницаемых перегородок (мембран), например клеточ- 
ных оболочек. Осмос воды внутрь клеток создает в них дополни- 
тельное (осмотическое) давление, обусловливающее прочность и 
упругость тканей. Равновесное осмотическое давление клеточного: 
сока составляет от 4 до 20 атм. 

Если к раствору, контактирующему с полупроницаемой мем- 
браной, приложить давление, превышающее осмотическое, то че- 
рез мембрану начнет проходить чистый растворитель. Это явле- 
ние получило название обратного осмоса. Обратный осмос нашел 
применение при опреснении воды, в производстве биологически 
активных веществ, технологии пищевых продуктов и некоторых 
других областях. Метод обратного осмоса юказался экономически 
очень выгодным. Например, при опреснении морской воды затра- 
ченная работа приближается к минимальной термодинамической 
работе разделения ‘и энергозатраты получаются в 10—15 раз 
ниже, чем при опреснении дистилляцией. 

$ 2.6. КЛАССИФИКАЦИЯ ИДЕАЛЬНЫХ РАСТВОРОВ 

Основу термодинамического определения идеальных растворов 
составляют соотношения (2.1)— (2.3), и с этой точки зрения все 
идеальные растворы тождественны. Однако в рамках указанного 
общего определения возможны некоторые вариации свойств иде- 
альных растворов, что проявляется, например, при рассмотрении 
закономерностей фазовых равновесий жидкость—пар, жидкость— 
твердое тело и т. д. Анализ этих закономерностей [47] приводит 
к заключению, что идеальные растворы могут быть разбиты на 
три группы. 

1. Идеальные растворы, в которых выполнены условия (2.25) 
и (2.60), т. е. РЕРи==... =Ри, Г=Ти=... =Ton. Такие рас- 
творы подчиняются закону Рауля (2.23) с высокой степенью точ- 
ности. Идеальные растворы, подчиняющиеся условиям (2.25), 
(2.60), называют иногда изофлюидными. 

2. Идеальные растворы, в которых условия (2.25) и (2.60) не 
выполняются. Такие растворы подчиняются уравнениям (2.31) и 
(2.58) и лишь приближенно — закону Рауля (2.23). В этой груп- 
пе идеальных растворов можно выделить две подгруппы в зави- 
симости от вида диаграммы плавкости системы. К подгруппе 2а 
относятся растворы, которые при кристаллизации дают непрерыв- 
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ный ряд твердых растворов, к подгруппе 26 —‘идеальные раство- 
ры, которые при кристаллизации дают эвтектику. 

3. Идеальные растворы, которые подчиняются уравнению (2.31) 
и не подчиняются уравнению (2.58). Такие растворы называют 
иногда ‘ограниченно идеальными растворами. 

Как показывает опыт, идеальные растворы первой группы 
(изофлюидные растворы) образуются главным образом при сме- 
шении изотопов элементов (например, Ar и Аг), а также при 
смешении молекул, содержащих различные изотопы одного и 
того же элемента (например, Н>О и D.O) при некоторых значе- 
ниях температуры и давления. Следует, однако, отметить, что с 
понижением порядкового номера химического элемента возрас- 
тают отклонения смесей изотопов от идеальности. Так, жидкие 
растворы Hy и HD, He и Do, ЗНе и “Не, а также орто- и параводо- 
рода значительно отклоняются от закона Рауля. Изофлюидные 
растворы образуются также некоторыми оптическими антипода- 
ми, например растворы 4- и [-камфоры ии др. 

Так как растворы изотопов встречаются повсеместно, то изо- 
флюидные растворы, по-видимому, представляют собой наиболее 
распространенную в природе группу растворов. 

Широко распространены также идеальные растворы второй 
группы. Они образуются при смешении многих оптических анти- 
подюв (например, раствор 4-хлор-яблочная ‘кислота—[-хлор-яб- 
лочная кислота), стереоизомеров, структурных изомеров (напри- 
мер, орто-ксилол-пара-ксилол), соседей в гомологических рядах 
(например, гексан и гептан). 

Примерами ограниченно идеальных растворов могут служить 
системы 4-бромкамфора—/-бромкамфора, толуол—четыреххлори- 
стый углерод и др., которые при кристаллизации образуют моле- 
кулярные соединения — комплексы. 

В табл. 3 приведены некоторые свойства идеальных раство- 
ров. В табл. 3 AH означает максимальную энтальпию смешения, 
рассчитанную на | моль раствора, причем знак плюс соответ- 
ствует эндотермической, а знак минус — экзотермической энталь- 
пии смешения. Нуль означает, что AH<5 кал/моль, двойные 
скобки означают, что АН<10 кал/моль, простые скобки указы- 
вают, что AH<20 кал/моль. Символом AV обозначено отклонение 
объема при смешении от аддитивности. Нуль означает, что мак- 
симальное отклонение не превышает 0,2%; двойные скобки — 
максимальное отклонение меньше 0,3; простые скобки — 
|AV| <0,5%; знак плюс ‘или минус в скобках означает, что AV™ 
—-+= 14$. Для типов диаграмм плавкости приняты обозначения: 
Н. Р. — система при кристаллизации дает непрерывный ряд твер- 
дых растворов; Э.— диаграмма плавкости имеет эвтектику, 
М. С. — образуется молекулярное соединение. 

Приведенные экспериментальные данные, а также термодина- 
мическое определение идеального ‘раствора (см. (2.1) — (2.3)) 
указывают на то, что идеальные растворы образуются чаще всего 
при смешении веществ, близких по физическим и химическим 
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Таблица 3 

Свойства некоторых идеальных растворов [47] 

Группа Система АН AV Диаграмма 

1 Н.О—0.0. еее еее. 0 [(—)] Н. P. 
1 CH,;,COOH—CH;COOD ........... 0 H. P. 
1 4-камфора—/-камфора ........... (0) (0) H. Р.. 
2а метилфумарат—-метилмалеинат ....... (0): (0) H. P. 
2a C,H;,Br—C,H,J 2... 1. we ee ee (+) 0 H. P. 
2a СН; ;CI—C,H, Br еее [(--) 0 Н. Р. 
2a т, 2- “дихлорэтан—1, 2-дибромэтан...... (+) (—) H. P. 
2a ‚ 3, 5э-нитрохлорбромциклогексан—1, 2, 5-ни- 
ны уе 0 Н. Р. 

2a C,H,CI—CgH,CH, ...........2.. [((—)} [(—)] H. P. 
2a 4-хлор-яблочная кислота [- -хлор-яблочная ки- 

слота. „еее еее ..| (0) (0) Э. 
26 фумаровая кислота—малеиновая кислота. .. (0) (0) Э. 
26 цис-дихлорэтилен—транс-дихлорэтилен 0 0 Э. 
26 орто-ксилол—пара-ксилол......... 0 0 Э. 
26 орто-ксилол—мета-ксилол......... 0 0 Э. 
26 н-пентан—изопентан . 2. 1 wwe ee ee | (0) (0) Э. 
26 CH,OH—C,;H,OH ............. [(+)] 0 Э. 
26 метилацетат—этилацетат. . +. 1. ee eee (+) 0 2. 
26 Cs5Hs—CgsH,;CHg „еее еее... (+) 0 Э. 
26 CgHga—CgH,Cl еее еее... [[—1 0 Э. 
26 СН8—(СН, yO... 2 we ee ee eee [(—)] [(—)] 2. 
26 бензол—1, 2-дихлорэтан«.......... (+) [(-)] Э. 
3 4-бромкамфора—1-бромкамфора ду (0). (0) М. С. 
3 орто-крезол—мета-крезол......... (0) (0) М. С. 

свойствам. Сходство в свойствах веществ, как правило, есть 
следствие подобия в свойствах частиц, составляющих эти вещест- 
ва. Именно можно полагать, что в идеальных растворах силы 
взаимодействия как между молекулами одного ‘и того Ke вещест- 
ва, так и между различными молекулами весьма близки. Это за- 
ключение подтверждается статистико-механическим выводом за- 
KOHOB идеальных растворов. Детальное изложение статистико-ме- 
ханической теории идеальных растворов выходит за рамки этой 
работы !6. Отметим лишь, что в основе статистико-механической 
теории идеальных растворов лежит предположение 06 идентично- 
сти силовых полей молекул в идеальном растворе, в результате 
чего замена какой-либо из молекул одного компонента на моле- 
кулу другого компонента не ‘изменяет ни энергии, ни объема си- 
стемы. 

1в Изложение статистико-механической теории жидкостей и растворов со- 
держится в [6, 23, 27, 31, 34, 40, 47, 54, 98, 100, 116, 134—137]. 
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Глава 3 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКАЯ ТЕОРИЯ 

БЕСКОНЕЧНО РАЗБАВЛЕННЫХ РАСТВОРОВ ! 

§ 3.1. ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА 

РАЗБАВЛЕННЫХ РАСТВОРОВ 

Как известно, в зависимости от концентрации различают кон- 
центрированные, разбавленные и бесконечно разбавленные раст- 
воры. Различие между этими группами растворов в значитель- 
ной мере условно и строго не определено. Обычно, если концент-- 
рация какого-либо из компонентов, выраженная в мольных до- 
лях, меньше 0,05, раствор считается разбавленным по отношению. 
к этому компоненту. | 

Бесконечно разбавленный раствор можно определить как та- 
кой раствор, в котором концентрация растворенного вещества 
меньше любой конечной величины. Законы, которым подчиняются 
бесконечно разбавленные растворы, наиболее просты. Это — пре- 
дельные законы, выполняющиеся тем точнее, чем более разбав- 
лен раствор. 

Важное значение теории бесконечно разбавленных растворов. 
для развития теории растворов обусловлено не только простотой 
ее законов. Теория бесконечно разбавленных растворов в ряде: 
случаев позволяет понять свойства более концентрированных ра- 
створов. Опыт показал, что многие разбавленные растворы (а 
иногда и концентрированные растворы) с достаточной степенью 
точности следуют законам бесконечно разбавленных растворов. 
Так как разбавленные растворы в природе очень широко распро- 
странены, то отсюда ясна практическая значимость теории беско- 
нечно разбавленных растворов. Кроме того, как уже было OTMe- 
чено в гл. 1, бесконечно разбавленные растворы часто выбираются 
в качестве стандартного состояния, от которого ведется отсчет 
изучаемых величин в более концентрированных растворах. Отме- 
тим также, что изучение их свойств часто используется для на- 
хождения различных молекулярных характеристик растворенно-- 
го вещества: молекулярной массы веществ, дипольного момента, 
анизотропии тензора поляризуемости молекул и т. д. (см. подроб- 
нее [57, 58, 61, 87, 115, 126]). 

$ 3.2. ВЫВОД ОСНОВНЫХ УРАВНЕНИЙ 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОЙ ТЕОРИИ БЕСКОНЕЧНО 

РАЗБАВЛЕННЫХ РАСТВОРОВ 

При построении термодинамической теории бесконечно раз-. 
бавленных растворов? наиболее часто используются следующие 
предельные законы. 

1 Рекомендуемая литература: [14, 19, 21, 27, 31, 47]. 
2 Здесь и в последующем изложении рассматриваются в целях простоты: 

бинарные растворы. 
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Закон Рауля для давления пара растворителя 3: 

P\= Po). (3.1) 

Закон Генри для давления пара растворенного вещества: 

Ре= Кгхо. (3.2) 

Закон Вант-Гоффа для осмотического давления: 

mV =noRT. (3.3) 

При выводе уравнений термодинамической теории бесконечно раз- 
бавленных растворов один из предельных законов рассматрива- 
ется как экспериментальный факт, а ряд других предельных за- 
KOHOB выводится с помощью методов `термодинамики. 

Вывод уравнений термодинамической теории бесконечно раз- 
бавленных растворов основан на анализе уравнений Гиббса — 
Дюгема: 

Q=01Qi* + 02Q2*, (3.4) 
90* 90* 

(1—o,) (S| о ( ae —0, (3.5) 
до. /Т,Р до. /T,P 

THE ©› — массовая доля компонента 2 (растворенное вещество), 
О. *, О2* — пПарциальные функции состояния, отнесенные к еди- 

нице массы. 

Смысл введения парциальных удельных величин Q;* состоит в 
том, что они в отличие от парциальных мольных величин @;* не 
зависят от молекулярной массы компонентов раствора. Это, как 
мы увидим ниже, дает возможность рассмотреть с термодинами- 
ческой точки зрения проблему определения молекулярной массы 
в разбавленных растворах. 

Рассмотрим уравнение (3.4). Будем считать, что в изучаемом 

интервале параметров состояния системы значения величин О;* 
конечны, что имеет место, если состояние системы достаточно уда- 
лено от критических точек жидкость—пар или жидкость—жид- 
КОСТЬ: 

ОЕ - со. (3.6) 

Для бесконечно разбавленного раствора, как показывает опыт“, 
. = =— 4 

lim Ч, = Ча, (3.7) 
@.—>0 ° 

3 Наазе КЮ., Munster A.//Z. Phys. Chem. 1950. Bd 194, М 1/2. $. 253— 
277. 

“ Отметим, что в критической области жидкость—пар бесконечно разбав- 
ленного раствора соотношение (3.7) может не выполняться, т. е. 

lim Qf Qo» lim Qi # + ©, (1’) 
20 

55



где Qoi* — удельная величина, относящаяся к чистому раствори- 

телю. Величины (@1* и Ои* сопоставляются при равных значениях 
температуры и давления. 

Из соотношений (3.4), (3.6), (3.7) следует, что 

. ae 
lim 0,Qo = 0. (3.8) 
@2>0 

Это означает, что предельное значение парциальной величины 
Q.*, относящейся к растворенному веществу, может быть или ко- 
нечное: 

Пт 02 = С, С; 5-Е ос, (3.9} 
@_—>0 

или бесконечное: 

Ни О? = оо. (3.10) 
@,-70 

3 

Из соотношений (3.8) — (3.10) следует, что если при ®›—>0 
02*— = со, то возрастание (по абсолютной величине) 02* происхо- 
дит медленнее, чем рост величины wo!. Например, если при 

«0—0 Qo*~InN we, TO тп 05 = + oo, a lim 9,0 = 0. 
. @2—>0 W,>0 

Представим. уравнение (3.5) в более удобном для дальнейших 
выводов виде 

() OO, TP __% (3.11) 

OM, /T,P 

Анализ уравнения (3.11) показывает, что при we>O0 решения 
уравнения удовлетворяют одному из следующих пяти условий: 

dQ, 90° 
а) tim ( и) = 0, im ( = | = 0. (3.12) 

T,P T,P @.>0 ды 6).—0 OWs 

В этом случае (cm. (3.11)) (901*/до2)т,ь стремится к нулю быст- 

pee, чем Wo, а величина ()2* остается конечной. 

90* 90" 

6) im ( a —0, lim ( 2 = 0. (3.13): 
T,P T,P @,—0 Wo W,—>0 д We 

причем предельное значение Qi* зависит от пути стремления к пределу. Coor- 

ношение (1’) означает, что величина Q,* имеет устранимый ‘разрыв в точке. 
. —* 

@2=0. Из (3.4), (1’) следует, что в этом случае lim @2Q. есть конечная ве- 
@.—>0 

личина (подробнее cm. [22]). 
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В этом случае (0Q:*/Ow2) 1,7 стремится к нулю с той же скоростью, 

что H @o, а величина ()2* остается конечной. 

90" ’ a0, 
в) tim ( =0, Lim [| и} = + 00. (3.14) 

T,P T,P @,—0 OWe @.—>0 де 

——% 2 

| приближается к нулю медленнее, чем 
Wo / T,P | 

В этом случае 

о, а величина О›* остается конечной (см. также (3.4)). 

dQ" 905 
г) Lim ( a = 0, Lim ( 2 —=-+ 00, (3.15) 

0,30‘ OW, /T,P @,+0 \ OW, /T,P 

В этом случае (0Qo*/Owojr,» стремится к бесконечности как 1/2. 
Величина (@5* также стремится к бесконечности. 

90* 90* 

д) tim ( a =: + оо, tim ( | = +00. (3.16) 
T,P T,P @,-#0 \ OW, @,70 \ 0% 

В этом случае (0Q>*/Ow2) 7.2 стремится к бесконечности быстрее, 

чем 1/02, а Qo* также стремится к бесконечности. 
Уравнения для парциальных мольных величин Q;* получаются 

из уравнений (3.4), (3.5), (3.11) — (3.16) заменой wo>%o, Q;*—>Q;*. 
Вместо (3.4) — (3.5), (3.11) — (3.16) получим: 

dQ; 0Q5 
Q = x,Qi + x.Qs, vals | +5 : \ = 0; (3.17) 

Т,Р Ox, /T,P 

AQ 90% \ 
а) Ще i) - 0, lim | 2 | = 0; (3.18) 

х.>0 OX, х.>0 OX. T,P 

д * 

6) НЕ i) - и 22 = 0; (3.19) 
x,—>0 Хх х.>0 OX, T,P 

dQ dQ; 
lim (<2 i) = li 2 = 

в) то дхо. и OX T,P = > (3 20) 

90" dQ; 
r) ae “| a al С — + 00; (3.21) 

х.—0 дхо » X,-¥0 OX T,P 

Qi ‚ [995 
д) lim (2 ) — + 00, im ( == = со. (3.22) 

х,>0 \ Ох, /Т,Р х:->0 Xo /Т,Р 

Все пять возможных случаев иллюстрируются на рис. 3.1. 
Как показывает опыт, на практике реализуются четыре пер- 

вых случая (3.12) — (3. 15). Для первых трех случаев (3.12) — 
(3.14), (3.18) — (3.20) общим признаком является обращение в 

нуль величин (001*/до2)ть, (001*/дх2)ть при х.—>0. Отметим 
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здесь, что эти случаи присущи таким парциальным величинам, 
как объем, внутренняя энергия, энтальпия, теплоемкость, а так- 
же коэффициенты активности. Четвертый случай — (3.15), 

А р 0" А as 

0 А? 0 А 0 А? 

а 0 д 

at Q*h 
Q; 

@ 

@: 
0: 

‘Puc, 3.1. Зависимости парциальных мольных (удельных) величин 
от состава в разбавленных растворах: 

a) lim (д 09,/9%)тр=0, Ит (9 95/9 х») т.р = 0; 
х,>0 х.>0 

6) lim (0Qj/0 x2)p р=0, Шт (9 95/0 x2)7 p # 0; 
x, 0 x,—0 

в) lim (0Qi/0x2)p p= 0, lim (0Q5/0 x2) тр = + &; 
X20 X»>0 

г) lim (0Qj/0x2)p p #0, lim (д 95/0 %2)7 p = + ©; 
х.>0 х.>0 

n) lim (9 01/9 ж) т.р = + 00, Шт (д 95/0 х») т. р= = со 
x30 х.>0 

(3.21) — характерен для химического потенциала и парциальной 
энтропии. 

Согласно (3.12) — (3.14) в бесконечно разбавленном растворе 
парциальный удельный (мольный) объем (энергия, энтальпия, 
теплоемкость) растворителя в растворе равен удельному (моль- 
ному) объему (энергии, энтальпии, теплоемкости) чистого раство- 
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рителя, если пренебречь бесконечно малыми величинами выше 
первого порядка (т. е. величинами — 62? и т. д.). Действительно, 

90! 

OW, 
Q(T, P, 2) = Qo, (T, Р+( 

так как согласно  (3.12)— (3.14) (0Q1/0,)r,p.o,-0=0. Следует 
отметить, что сопоставлять парциальную величину растворителя 
в растворе и соответствующую ей величину для чистого раство- 
рителя необходимо при равных значениях температуры, давления 
и одинаковых агрегатных состояниях раствора и чистого раство- 
рителя. 

Физический смысл соотношений (3.12) — (3.14) можно объяс- 
нить также следующим образом. Прибавим чистый растворитель к 
бесконечно разбавленному раствору (температуры и давления ра- 
створа и растворителя равны, агрегатные состояния одинаковы). 
Тогда объем (энергия, энтальпия, теплоемкость) полученного ра- 
створа равен (с точностью до бесконечно малых величин выше 
первого порядка) сумме объемов (энергий, энтальпий, теплоем- 
костей) чистого растворителя и исходного раствора. Таким обра- 
зом, смешение чистого растворителя с бесконечно разбавленным`: 
раствором происходит без изменения объема (энергии, энтальпии, 
теплоемкости). Постоянство энтальпии означает, что теплота сме- 
шения чистого растворителя с бесконечно разбавленным раство- 
ром равна нулю (с точностью до бесконечно малых величин выше 
первого порядка). И 

Если принять, что парциальные величины @:*, Qo* представля- 
ют собой непрерывные функции массовых долей 2 и имеют про- 

изводные всех порядков, то величины (1*, Qo* можно представить 
в виде: 

0:*=Р- члены, содержащие более высокие положительные 
степени Wo, (3.24) 

Qo*=A + члены, содержащие более высокие положительные 
степени Wo, (3.25) 

если справедливы условия (3.12), (3.13); 

0:*=2—Во›-+ члены, содержащие более высокие положитель- 
ные степени Wo, (3.26) 

02*=А+ В ш о2-+ члены, содержащие более высокие положи- 
тельные степени We, (3.27) 

если выполняются условия (3.15). Представление величин Q,;*, 

Q.* в виде ряда производится таким образом, чтобы были выпол- 
нены условия, налагаемые уравнением (3.5). Все степени Ww, долж- 
ны быть положительными, так как в противном случае уравне- 
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ние (3.4) и вытекающие из Hero условия (3.12), (3.13), (3.15) He 
могли бы быть выполнены. 

Обозначим функции состояния, отнесенные к единице массы 

чистых компонентов | и 2, через Oo И Qoo: тогда, полагая в 
(3.24) и (3.26) «›=0, получаем 

Qo =D, (3.28) 

в то время как значение Qo, получаемое при подстановке в 
(3.25) или (3.27) значения «:=1, зависит от всех коэффициентов. 
при степенях Wo. 

Мы уже отмечали, что соотношения (3.12), (3.13) характерны 
для парциального объема, парциальной энтальпии и т. д., а соот- 
ношение (3.15) — для химического потенциала и парциальной 
энтропии. Используя (3.24) — (3.27), можно найти явные выраже- 
ния для предельных значений этих величин при wo. 

Применим соотношения (3.24) — (3.25) к парциальному объе- 

му: У *, у.* И парциальной энтальпии: A,*, Ho*. Так как соглас- 

по (3.12), (3.13) lim (ОО/де»)г.ь = 0 ‚ TO коэффициент при ®2 в 

выражении (3.24) равен нулю. Учитывая это, получаем для тел- 

лоты разведения Af\*= (f7,* —Ни) и объема разведения 

AV,*=(Vit*—Vo1) (см.также (3.28)) следующие соотношения: 

AV . . 1 
lim =—0, lim 
@.->0 We M270 Oo 

= 0. (3.29) 

Таким образом, АН|!* и AV,* при бесконечном разведении стре- 
мятся к нулю быстрее, чем wo. Это, как`мы уже отмечали, озна- 
чает, что смешение чистого растворителя с бесконечно разбавлен- 
ным раствором происходит без изменения объема и энтальпии. 

Для AH>* =Ho* —H 9 и AVo*=Vo*—Voo, применяя уравнение 

(3.25) и полагая, что О›=2А, получаем следующие предельные 
значения: ' 

. he . —* 
lim АН. = С’, Пт АУ. = С", (3.30) 
@»—0 @,—>0 

где С’, С” — некоторые константы (при заданных внешних усло-. 
BHAX). 

Рассмотрим предельные значения химического потенциала и 
парциальной энтропии. Примем, что растворенное вещество нахо- 
дится в равновесии с паром, к которому применимы законы иде- 
альных газов. Тогда для химического потенциала растворенного. 
вещества получаем 

ра = (мо)лар = B po + —- In n Pe, (3.31) 

где Lo” — стандартное значение химического потенциала, 3aBH- 

60



сящее от температуры, М>’ — молекулярная Macca компонента 2 
в газовой фазе, Pp — парциальное давление пара этого компо- 
нента. Таким образом, здесь вводится предположение, что насы- 
щенный пар раствора при больших разрежениях следует законам 
идеальных газовых смесей. Tak как при we >0 Р.—0, то предель- 
ное значение для po равняется —со. Следовательно, как мы уже 
отмечали, химические потенциалы следуют уравнениям (3.26), 

(3.27). Tak как при ®2>0 и>— 00, то отсюда вытекает, что по- 
стоянная В является положительной величиной. 

Из (3.26) — (3. 27) находим, что предельные (02—0) значения 

для величин Ав =р— Мо, Ate = и2— о имеют следующий вид: 

Аи! =— Во, (3.32) 

Auz=A’+B In a, (3.33) 

где A’ — некоторая постоянная (при заданных внешних усло- 
BHAX). 

Так как согласно (1.65) 

= AH, _9_ (=) м, (3.34) 
OT T Т? 

то из (3.29), (3.32) следует 

Any AH; 
« OT ro OT \ T Wo 

@o—> 

Отсюда получаем 

B=B’T, (3.36): 

где В” — положительная величина, не зависящая от температуры. 
Несложно показать, что В’ не зависит и от давления. Действи-. 
тельно, согласно (1.63) 

ОА sot = АЙ. (3.37) 

Следовательно, используя (3.29), (3.32), (3.36), получаем 

ОВ ОВ, AV; 
— — T —- = —- = 0. . : 
ОР ОР Ws (3 38) 

®.—>0 

Подставляя (3.36) в (3.32), (3.33), находим 

Au — ВТ, (3.39). 
We 

Apo=A’+B’T In as. (3.40) 
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Используя соотношение (1.63) 

А 3, (3.41) 
OT 

легко получить выражения для парциальной удельной энтропии 
компонентов в бесконечно разбавленных растворах: 

AS; 

We 

где С”’=- (9А’/0Т). 
Уравнения (3.29), (3.30), (3.32), (3.33), (3.42) дают полное 

термодинамическое описание предельно разбавленных растворов. 

— В’, А5. = С’ — В’ шо, (3.42) 

$ 3.3. РАВНОВЕСИЕ ЖИДКОСТЬ — ПАР 

‚ В БЕСКОНЕЧНО РАЗБАВЛЕННЫХ РАСТВОРАХ 

Используя условия химического равновесия (1.18), соотноше- 
ния для химического потенциала растворенпого вещества в бес- 
конечно разбавленном растворе (3.31) и (3.40), получаем 

Р.=К ross, (3.43) 

где 
M4, = = В’М, 

Кг=ехр Ez + oz — Ha) |. $ = a (3.44 

В уравнение (3.43) входит В’ (см. (3.36)) — положительная Be- 
личина, не зависящая от температуры и давления. Термодинамика 
не может вскрыть природу постоянной В’. Статистико-механиче- 
ское рассмотрение предельно разбавленных растворов [27, 47, 
135] приводит к заключению, что по крайней мере в некоторых 
случаях постоянная В’ должна иметь следующий вид: 

R Bl = — 3.45 Me (3.45) 

где М› — молекулярная масса растворенного вещества в раство- 
ре. Подставляя (3.45) в (3.43), находим 

Р.= K riage! M2) (3.46) 

Из (3.46) следует 

дР М, (ue -1) ки) on 
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и, следовательно, 

| со, если М. < МЬ, 
ОР , es = } Кь, если Mo=M,, (3.48} 
002 / в, >0 , 

| 0, если My > Mg. 

Таким образом, для выполнения закона Генри в предположении, 
что B’=R/M., необходимо 

М›=М... (3.49) 
Отсюда становится ясным, что закон Генри может выполнять-- 

ся тогда, когда растворенное вещество в растворе и в паре нахо- 
дится в одном и том же молекулярном состоянии. 

Следует подчеркнуть, что равенство молекулярных масс веще-. 
ства в газовой фазе при бесконечно малом давлении и этого же: 
вещества в бесконечно разбавленном растворе (3.49) вовсе не яв- 
ляется общим случаем. Например, молекулярная масса хлористо-- 
го водорода в газовой фазе М5’ при бесконечно малом давлении 
соответствует формуле HCl. В бесконечно разбавленном водном. 
растворе хлористый водород диссоциирован на ионы: HCl+ 
+ Н>О==НзО+-+ СГ, и поэтому равенство (3.49) не имеет места. 

В гл. 2 было показано, что если давление пара растворенного- 
вещества следует закону Генри, то давление пара растворителя. 
подчиняется закону Рауля. Целесообразно вывести закон Рауля, 
применяя выражение (3.39) для химического потенциала раство- 
рителя в бесконечно разбавленном растворе. Используя равенство 
химических потенциалов растворителя в паровой и жидкой фазах, 

—, T = , 

a +t а In P, = м —В’То,, (3.50) 
1 

где М!’ — молекулярная масса растворителя в паровой фазе, на- 
ходим 

р B'M, 
1 =exp( o,). (3.51) 
01 

Так как @<1, то 

Ри —Р: _ АР: _ ВМ! = = Wo. 3.52): 
Po Pos R* 52) 

Используя для В’ соотношение (3.45), имеем 

АР M, n 
= 0, Y¥ — ~*,, (3.53); 
Po М. ny 

где число молей растворителя п: в растворе определяется при по- 
мощи молекулярной массы М!’, вычисленной на основе измерений 
в газовой фазе. 



Отсюда следует вывод, что в смешанной конденсированной фа- 
зе (жидкой или твердой) может быть определена только молеку- 
лярная масса растворенного вещества, но не молекулярная мас- 
са растворителя и то при условии, что к раствору могут быть с 
достаточной степенью точности применены законы бесконечно раз- 
бавленных растворов. 

Отметим, что допущение В’=Ю/М. (3.45) является необходи- 
мым и достаточным, чтобы из общих уравнений (3.39)— (3.40) 
получить следующие соотношения для химических мольных по- 
тенциалов растворителя п! и растворенного вещества [ly в беско- 
нечно разбавленном растворе: 

1 = po—RT Xo, (3:54) 

и2= цо2+ C+RT In xo, (3.55) 

toe C=C(P, Т) — некоторая функция температуры и давления. 
Действительно, согласно определению 

Aui=M,Au, Apo=MeApo. (3.56) 

Для бесконечно разбавленного раствора 

% 

x, & т Wy. (3.57) 
2 

Подставляя соотношения (3.56), (3.57) в (3.39), (3.40) и исполь- 
зуя (3.36), (3.45), получаем выражения (3.54), (3.55). 

Аналогично можно показать, что парциальная мольная энтро- 
MHA растворителя S,;* и растворенного вещества $2* в бесконечно 
разбавленном растворе есть 

$1*=$501-+ Ах», (3.58) 

$2“ =5 02+ C’—R In Xa, (3.59) 

где C’=C’(P, Т) — некоторая функция температуры и давления. 

8 3.4. ТЕМПЕРАТУРА КИПЕНИЯ, ТЕМПЕРАТУРА 

ЗАМЕРЗАНИЯ И ОСМОТИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 

В БЕСКОНЕЧНО РАЗБАВЛЕННЫХ РАСТВОРАХ 

Используя уравнение (3.54) для химического потенциала раст- 
ворителя в бесконечно разбавленном растворе, можно вывести за- 
кон Вант-Гоффа (3.3) и формулы, выражающие зависимость пони- 
жения температуры замерзания и повышения температуры кипе- 
ния от концентрации растворенного вещества. Ход вывода этих 
уравнений аналогичен выводу соответствующих закономерностей 
для идеальных растворов (см. гл.2). В качестве примера выведем 
уравнение Вант-Гоффа, используя полученные термодинамические 
уравнения бесконечно разбавленных растворов. 
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Пусть бесконечно разбавленный раствор (фаза В) находится в 
состоянии осмотического равновесия с чистым растворителем (фа- 
за а). Имеем 

мот (Т, Р.) =! (Х, Рь, Хз). 

Используя (3.54), находим 

ца (Г, Ps, Xo) = Мо! (T, Ps) —RTXo. (3.60) 

Разлагая |! (Т, Ps) в ряд и ограничиваясь двумя первыми члена- 
ми разложения, получаем 

, д Hor (Т»`Рв) = мол (Т, Ра) +> (Рь—Ры) = воз (Т, Pa) + Ук, (3.61) 

где л=Р,—Р. — осмотическое давление. 
Подставляя (3.61) в (3.60), находим 

лИи = хоАТ. (3.62) 

В бесконечно разбавленном растворе ky и, кроме того, со- 

гласно соотношениям (3.29) и (3.30) , 

V=n1V,* ит Vo. (3.63) 

Подстановка (3.63) в (3.62) и приводит к закону Вант-Гоффа. 
Связь между концентрацией растворенного вещества хо и тем- 

пературой замерзания растворителя в бесконечно разбавленном 
растворе имеет следующий вид: 

Xo — АН (To1 — T) (3.64) 

RTS, 
’ 

где То, — температура замерзания чистого растворителя, T — 
температура замерзания растворителя в растворе при концентра- 
ции Хх, АН, — мольная энтальпия плавления чистого раствори- 
теля. Используя соотношения (2.65) — (2.67), получаем 

АТ =К -#* = Ки, (3.65) 
М, 

0,0027, 
где К = - (см. также (2.67)) — криоскопическая постоян- 

LU 

1 

ная данного растворителя, 712 — моляльность раствора. Уравне- 
ние (3.65) дает возможность определить молекулярную массу 
растворенного вещества My. по понижению точки затвердевания 
АТ разбавленного раствора этого вещества. При определении мо- 
лекулярных масс с помощью уравнения (3.65) криоскопическую 
постоянную К, как правило, вычисляют из экспериментальных 
данных, изучая зависимость АТ=АТ (т2), a не посредством рас- 

3 Дуров В. А., Агеев Е. П. 65



Таблица 4 

Криоскопические постоянные К некоторых растворителей [3] 

о пл 
Растворитель пл’ С Li, кал/г BEE) no oxcnepumeHt 

Boma .... 0 79,7 1,86 1,8 
Бензол 5,5 29,9 5,15 4,9 
Нитробензол . . 5,7 22,6 6,83 6,9 
Уксусная кислота . .. 16,6 43,7 3,81 3,9 
Фенол . 42,7 29,1 6,81 7,4 
Бензофенол 47,9 21,7 9,42 9,5 
Нафталин . 80,1 34,7 7,14 7,1 
Камфора 178,4 10,7 37,7 40,0 

чета по уравнению (2.67). В табл.4 приведены значения крио- 
скопических постоянных некоторых растворителей. | 

Для повышения точности измерения АТ удобно пользоваться 
растворителями с высокими значениями К, например камфорой 
(см. табл. 4). 

Связь между концентрацией растворенного вещества хо и тем- 
пературой кипения бесконечно разбавленного раствора имеет сле- 
дующий вид: 

АНисСП (Тисп —T) 

x, = ——— — ; (3.66) 
R (To) 

где Ти — температура кипения чистого растворителя, T — 

температура кипения раствора, АН! — мольная энтальпия испа- 
рения чистого растворителя. 

Используя соотношения (2.65), (2.77), получаем 

АТ =E--=Enm,, (3.67) 
М. 

0,002 (THON)? 
где Е = - (см.также (2.78)) — эбулиоскопическая 

исп 
постоянная данного растворителя. Уравнение (3.67) дает возмож- 
ность определить молекулярную массу растворенного вещества 
М. по повышению температуры кипения АТ разбавленного раст- 
вора этого вещества. При определении молекулярных масс с по- 
мощью уравнения (3.67) эбулиоскопическую постоянную Ё, как 
правило, вычисляют из экспериментальных данных, изучая зави- 
симость АТ=АТ(т2), а не посредством расчета по уравнению. 
(2.78). В табл.5 приведены значения эбулиоскопических постоян- 
ных некоторых растворителей. 

Метод определения молекулярных масс при помощи эбулио- 
скопического метода дает менее точные результаты, чем криоско- 
пический метод. Следует еще раз подчеркнуть, что уравнения 
(3.65), (3.67) при использовании их для определения молекуляр- 
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Таблица 5 

Эбулиоскопические постоянные некоторых растворителей [3] ` 

Ткип’ К исп Е 
Растворитель р ИТ атм. L, , кал/г ‘вычислено (эксперимент) 

Вода... .. 373,2 539,7 0,51 0,53 
Метиловый спирт ..... 337 ,9 267,5 0,83 0,84 
Этиловый CMHPT..... . 351,4 204,0 1,21 1,20 
Ацетон... .. . 329,2 122,1 1,76 1,48 
Этиловый эфир. . . . 307,8 120,4 2,25 2,40 
Бензол... .. 353,3 94,5 2,62 2,61—2,64 
Хлороформ ..... 334,4 59,0 3,80 3,76 
Четыреххлористый углерод 351,7 46,4 5,64 5,50 
Камфора ........ . 477,2 — — 6,09 

ных масс дают правильные результаты лишь при отсутствии дис- 
социации или ассоциации молекул растворенного вещества в раз- 
бавленном растворе или в паре и при условии, что к раствору с 
достаточной степенью точности могут быть применены законы 
бесконечно разбавленных растворов. 

$ 3.5. БЕСКОНЕЧНО РАЗБАВЛЕННЫЕ 

Wi ИДЕАЛЬНЫЕ РАСТВОРЫ 

Бесконечно разбавленные растворы иногда называют идеаль- 
ными. Следует сразу сказать, что как экспериментальные данные, 
так и выводы термодинамической теории бесконечно разбавлен- 
ных растворов показывают ошибочность этой точки зрения. Про- 
стейший пример, показывающий различие бесконечно разбавлен- 
ных растворов и идеальных растворов, следующий: в идеальном 
растворе парциальное давление пара растворенного вещества 
(компонент 2) при всех концентрациях раствора (в том числе, 
конечно, и при х-—>0) следует закону Рауля (2.31) 

2 

Vor > Pi — Po.) 

‘Px = X—P oo XP = ; (3.68) 
RT 

в то время как в бесконечно разбавленном растворе давление па- 
ра растворенного вещества подчиняется закону Генри (3.2) 

Р»= Кгхь (3.69) 
причем в общем случае 

2 

У (>) Pi — Poa) 
Kr Poo exp т (3.70) 

Лишь тогда, когда бесконечно разбавленный раствор является 
идеальным, неравенство (3.70) превращается в равенство. 
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Выражения для химических потенциалов растворителя py 
(3.54) и растворенного вещества цз (3.55) в бесконечно разбав- 
ленных растворах в известной степени «похожи» на выражения 
для химического потенциала компонентов в идеальном растворе 

(2.4): 

Ш = о + АТ Шхь (3.71) 

и2= port RT In x2. (3.72) 

Так, в бесконечко разбавленном растворе (xX2>0) пшх!=—хо и со- 
отношение (3.71) совпадает с (3.54). В связи с этим следует от- 
метить, что выражение (3.54) может быть предельным выражени- 
ем (при х.—0) не только логарифмической функции, но и многих 
других функций. Это говорит о том, что при конечных концентра- 
циях растворенного вещества выражения для химического потен- 
циала растворителя в идеальном и бесконечно разбавленном раст- 
воре в общем случае отличны. Уравнение (3.55) переходит в урав- 
нение (3.72) в том случае, когда константа С в (3.55) равна ну- 
лю. Приведенные примеры ясно показывают, что многие беско- 
нечно разбавленные растворы нельзя относить к идеальным. Упо- 
требление одного и того же термина для определения двух раз- 
личных понятий может послужить причиной путаницы. 

Выше было показано, что общее число возможных случаев: 
зависимости парциальных мольных величин от концентрации ра- 
створенного вещества в бесконечно разбавленном растворе равно 
четырем (см. (3.18) — (3.21)). 

Первые три случая (3.18)— (3.20), как уже указывалось имеют 
место для таких величин, как парциальный мольный объем, энер- 
гия, энтальпия и т. д. Четвертый случай (3.21) характерен для 
химического потенциала и парциальной мольной энтропии. 

Сопоставление друг с другом соотношений (3.18)— (3.21) дает 
возможность установить связь между характером зависимости 
парциальных мольных величин от концентрации в бесконечно 
разбавленных растворах и отклонениями этих растворов от иде- 
альности. Отметим, что для идеальных растворов (см. (2.1) — 

(2.4) } 
dQ: 90% . ae ce 

т Qi ). = 0, ( Ч. = 0 (©; = V;, U;, A; И Т. п. ) (3.73) 

‚Р дхо дхо /T,P 

И 

OM — — AT ( Ops ) — AT (3.74) 
Ох» T,P 1 — Xe , OX» T,P Xo | 

951 R ( 955 R 

OX» T.P о 1 — xX | дхо ТР о Хо 
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Пусть имеет место соотношение (3.18). В этом случае 

. 1 [ 920, Qi ~ Qa +—(—> x2, (3.75) 
0X5 T,P,x,—0 

* 1 920% 
0 = Q, (x, =0) + > 2 х2. (3.76) 

2 
0х5 Т,Р,х.=0 

Следовательно, в этом случае парциальный мольный объем, внут- 
ренняя энергия, энтальпия и т. д. не зависят от концентрации с 
точностью до членов —х2?. Следовательно, в диапазоне концент- 
раций, в котором можно пренебречь величинами порядка Xo”, зна- 
чения V;*, U;*, H;* являются постоянными. Если далее принять, 

что Qo*(xX2=0) =Qoo (т. е. ИтУ2=У», limU:=U,,), то в этом 
| x,—0 х.>0 

случае (см.гл.2) образование бесконечно разбавленного раствора 
не сопровождается тепловым и объемным эффектом. Такие раст- 
воры называют атермическими (см. гл.5). Если, кроме того, в этом 
диапазоне концентраций парциальные мольные энтропии компо- 
нентов в бесконечно разбавленном растворе удовлетворяют усло- 
вию (2.3) 

AS;=—R шх,, 

то бесконечно разбавленный раствор является идеальным. Таким 
образом, разбавленные растворы, отвечающие условиям (3.18), 
весьма близки к идеальным. 

Предельные законы разбавленных растворов — закон Рауля 
(3.1), закон Вант-Гоффа (3.3), законы для понижения темпера- 
туры плавления (3.66) — как уже говорилось, были открыты в 
80-х гг. ХХ в. Точность измерений в то время была сравнительно 
невелика, и поэтому измерения осмотического давления произво- 
дились в растворах, в которых концентрация растворенного веще- 
ства х2- 10-—*, криоскопические исследования — при х22 10-3, а 
измерения понижения давления пара — при еще более высоких 
концентрациях. Следовательно, законы Рауля и Вант-Гоффа мог- 
ли быть установлены на основе исследования таких растворов, ко- 
торые уже при умеренном разведении по своим свойствам при- 
ближаются к бесконечно разбавленным. Из сказанного ясно, что 
такие растворы могли: быть только идеальными или близкими к 
идеальным и, как теперь известно, часто встречаются среди ор- 
ганических веществ, например растворы сахара в воде. Не слу- 
чайно поэтому Рауль смог установить указанные закономерности 
только тогда, когда обратился к исследованию растворов органи- 
ческих веществ. Известно, что измерения осмотического давления 
в водных растворах сахара дали фактический материал, который 
лег в основу теории разбавленных растворов Вант-Гоффа. 

Опыт показывает, что вплоть до концентрации ~I1 моль/дм3 
свойства растворов сахара в воде не имеют значительных откло- 
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нений OT предельных законов. Согласно сказанному ранее эти ра- 
створы следует отнести к случаю (3.18). 

Пусть выполняются условия (3.19). В этом случае для О1* 
остается справедливым соотношение (3.75), а для Qo* имеем 

д * 

2 Oi(m=0) +( = } Xp. (3.77) 
Ox, /T,P,x,=0 

Следовательно, в этом случае диапазон концентраций, в котором 
можно пренебречь зависимостью Qo*=Qo*(X_), значительно уже, 
чем 'в предыдущем случае, и этот диапазон концентраций, веро- 
ятно, не всегда доступен экспериментальным исследованиям. OT- 
клонения от «идеальности» возрастают пропорционально концент- 
рации растворенного вещества. Соответственно, как показывает 
опыт, сужается область применимости предельных законов 
((3:1—3.3) ит. д.). Tak, исследования водных растворов бутило- 
вого спирта (при концентрациях спирта x9 10-“), для которых yc- 
ловия (3.19) имеют место, показали, что в изученном диапазоне 
концентраций этот раствор не подчиняется предельным законам. 
Отклонения от предельных законов растут пропорционально кон- 
центрации растворенного вещества. 

Случай (3.20) соответствует растворам, в которых отклонения 
от идеальности возрастают с концентрацией значительно быстрее, 
чем по линейному закону. Чем более разбавлен раствор, тем 
больше скорость, с которой возрастают отклонения от «идеально- 
сти»: при х.-—0 эта скорость становится равной бесконечности. 
Этот случай наиболее часто встречается в растворах электро- 
литов. 

Уравнение (3.21) описывает парциальную мольную энтропию 
и химический потенциал как идеальных (cM. (3.74)), так и не- 
идеальных растворов. Различие заключается лишь в той скорости, 
с которой кривые p(X), $;* (х2) (1=1, 2) приближаются к пре- 
дельному наклону, соответствующему этому случаю. 

Глава 4 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКАЯ ТЕОРИЯ 

НЕИДЕАЛЬНЫХ РАСТВОРОВ ! 

$ 4.1. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОЕ ОПРЕДЕЛЕНИЕ 

ПОНЯТИЯ «НЕИДЕАЛЬНЫЙ РАСТВОР» 

Раствор называется идеальным (см.гл.2), если для каждого 
компонента выполняются следующие три независимые друг от 
друга условия: 

И*=Ие, AUi*=0 (i=1, 2...,2), (4.1) 

1 Рекомендуемая литература: [4, 13, 14, 19, 27, 31, 39, 47, 53]. 
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Vit=Vo, AVit¥=0 (i=1, 2,...,8), (4.2) 
S*=Soi—Rinx;, AS;*=—-Rinx; (i=1, 2, ..., В) (4.3) 
Неидеальными называются такие растворы, для которых He*BbI- 

полняется по крайней мере одно из вышеперечисленных условий 
идеальности. 

В общем случае не выполняются все условия (4.1) — (4.3), т. е. 
внутренняя энергия неидеального раствора не равна сумме внут- 
ренних энергий исходных компонентов, объем неидеального раст-. 
вора больше или меньше суммарного объема исходных компонен- 
тов, И парциальная мольная энтропия компонентов неидеального 
раствора больше или меньше значения S;*, вычисленного по фор- 
муле (4.3). Наряду с этим различают более простые частные 
случаи. Допустим, что выполняется лишь условие (4.3). Тогда 
внутренняя энергия и объем раствора не равны сумме внутрен- 
них энергий и объемов исходных компонентов и образование раст- 
вора сопровождается поглощением или выделением тепла. Такие 
неидеальные растворы называют регулярными 2. 

Можно представить себе противоположный случай, когда вы- 
полняются условия (4.1), (4.2), а условие (4.3) ‘не выполняется. 
Это означает, что образование раствора не сопровождается теп- 
ловым эффектом и изменением объема. Такие растворы называ- 
ются атермическими. 

Подразделение растворов на. идеальные и неидеальные, а. так- 
же на регулярные и атермические основано на учете различий в 
их термодинамических свойствах, следовательно, это — термо- 
динамическая классификация растворов. 

$ 4.2. КЛАССИФИКАЦИЯ БИНАРНЫХ ЖИДКИХ 

СИСТЕМ ПО ТИПУ ФАЗОВЫХ ДИАГРАММ 

Другой способ классификации растворов основан на сопостав- 
лении диаграмм состояния (фазовых диаграмм) [103]. 

Диаграммы состояния наглядны, из них хорошо видно разли- 
чие в составах равновесных сосуществующих фаз, и поэтому они 
широко применяются при анализе возможности разделения раст- 
воров при помощи сублимации, кристаллизации или Дистилля: 
ции. Среди перечисленных методов дистилляция изучена наибо- 
лее полно, так как она известна свыше трех тысяч лет и, естест- 
венно, является одним из основных процессов, применяемых при‘ 
разделении веществ в лабораторных и промышленных условиях. 
Поэтому ей следует отдать предпочтение и в первую очередь рас- 
смотреть жидкие системы, находящиеся в равновесии с паром 3. 

* Следует отметить, что понятия «регулярный раствор», «атермический раст- 
вор» (см. ниже) в.работах различных авторов нередко имеют различный смысл 
(подробнее см. гл. 5). 

з Различные варианты равновесия бинарный жидкий  раствор-—твердый 
раствор весьма многочисленны и специфичны. Обычно их рассматривают в ли- 
тературе, посвященной правилу фаз [63, 70]. 
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Существуют растворы, которые при заданных температуре или 
давлении в состоянии равновесия имеют различные составы жид- 
кости и пара во всем интервале концентраций. Такие растворы на- 
зываются зеотропными “, т. е. раздельно кипящими. 

Растворы, у которых при данной температуре или давлении в 
состоянии равновесия состав жидкой фазы совпадает с составом 
пара, называются азеотропными, т. е. нераздельно кипящими. 
Точка на фазовой диаграмме, которая соответствует равенству 
составов жидкости и пара, называется азеотропной точкой. 

Термодинамика не накладывает ограничений на число азеэ- 
тропных точек в системе. В основном известны бинарные раство- 
ры с одной азеотропной точкой. При изучении системы Н.О—0О.20 
при температуре 224°С было найдено, что составы жидкости и 
пара одинаковы во всем интервале концентраций, т. е. система 
имеет бесчисленное множество азеотропных точек?. Полиазео- 
тропизм был экспериментально обнаружен в системе СН.— СёЕь, 
которая имеет две азеотропные точки © 

Зеотропные системы, состоящие из одной жидкой фазы, назы- 
ваются гомозеотропными; состоящие из двух жидких фаз — ге- 
терозеотропными. 

Гомозеотропные системы, в свою очередь, делятся на: 
1) идеальные — подчиняющиеся. закону Рауля (например, 

СНв— СНС) ($ 2. 2), рис. 4. 1а; 

2) положительные — имеющие положительные отклонения от 
закона Рауля (например, CCl,—CHCls), рис. 4.16; 

3) отрицательные — имеющие отрицательные отклонения от 
закона Рауля (например, CsHg—CHCls), рис. 4.1в. 

Из положительных и отрицательных гомозеотропов имеет 
смысл выделить так называемые тангенциальные гомозеотропы — 
системы, у которых изотермы или соответственно изобары распо- 
ложены почти тангенциально относительно горизонтальных пря- 
мых, проведенных через точки, соответствующие давлению пара 
или температуре кипения чистого компонента (см. рис. 4.1г, 4.10). 
В таких системах при х!»х2 или х.2<«х! различие в составах жид- 
кости и пара мало, и поэтому они весьма неудачные объекты при 
ректификации. Примером тангенциального гомозеотропа является 
система бензол — гептан, для которой в табл.6 приведены дан- 
ные по равновесию жидкость — пар 7. 

Любой гомозеотропный раствор (рис. 4.1) кипит при темпера- 
туре ниже температуры кипения менее летучего компонента, но 
выше температуры кипения более летучего компонента. Таким об- 

“ Применяемый иногда термин «неазеотропные системы» означает не что 
иное, как зеотропные системы, и с точки зрения словообразования неудачен. 
N > Riesenfeld E. H.,, Chang T. L.//Z. Phys. Chem. 1936. Bd 33 B, 

I. $. 120. 
в Caw W. J, Swinton Е. L.//Nature. 1966. Vol. 212, М 1. P. 283. 
7 Sieg L.//Chem. Ind. Thechn. 1950. Vol. 22, М 1. P. 15; М 2. P. 322. 
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Рис. 4.1. Фазовые диаграммы равновесия жидкость — пар в 
бинарных гомозеотропных системах: 

а) идеальные бинарные жидкие растворы; 6) положительные 
отклонения от закона Рауля; в) отрицательные отклонения 
от закона Рауля; г) положительный тангенциальный зеотроп; 

д) отрицательный тангенциальный зеотроп



Таблица 6 

Равновесие жидкость — пар в тангенциальной гомозеотропной системе 
бензол (1) — гептан (2) (Р = 760 мм рт. ст.) 

х1, мол. % | 89,4 93,4 93,5 93,6 98,0 98,5 100 

х|, мол. % | 91,5 94,6 94,7 94 ‚6 98,2 98,6 100 

t, °C 80,45 | 80,27 | 80,25 | 80,22 | 80,12 | 80,15 | 80,12 

разом, температура кипения гомозеотропного раствора монотонно 
возрастает с увеличением концентрации менее летучего компо- 
нента. 

То же самое происходит в случае гетерозеотропного раствора, 
но только в Том интервале концентраций, где раствор гомоген- 
ный. При появлении второй жидкой фазы в таких растворах ус- 
танавливаются постоянная концентрация пара и постоянная тем- 
пература кипения, находящаяся между температурами кипения 
обоих компонентов (рис. 4.2). 

а 6 

Р Ё= const t P= const 

KUOK OCI | nap 

nap | Py 

A | | В 

№) (2) 

Рис. 4.2. Изотерма (а) и изобара (6) бинарного гетерозеотроп- 
ного раствора; %(1)—%X(2) — область расслаивания раствора на 

две фазы 

Примером гетерозеотропных растворов может служить систе- 
ма метанол— декан, для которой. в табл.7 приведены данные по 
равновесию жидкость— пар 8. 

Рассмотрим теперь азеотропные системы. Первые бинарные 
азеотропы открыл Дальтон в 1810 г. Он заметил, что в конце пе- 
регонки водных растворов соляной и азотной кислот температура 
кипения и состав дистиллята остаются неизменными. Долгое вре- 

8 Огородников С. К., Коган В. Б., Немцев М. С.//Журн. прикл. 
хим., 1960. Т. 34, № 10. С. 2685. 
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Таблица 7 

Равновесие жидкость — пар в гетерозеотропной системе CH;0H (1) — СН.» (2) 
при Р = 760 мм рт. ст. 

X1, MOM. % 10 20 | 30 40 50 60 70 80 90 

x,, мол. % |97,83 | 97,96 |97,90 |97,90 | 97,91 | 97,92 | 97,92 | 97,94 | 98,15 

t, °C 66,00 64,85 | 64,85 |64,85 | 64,85) 64,85 | 64,85] 64,85] 64,80 

мя считали, что азеотропные растворы встречаются редко. В. Ост- 
вальд в учебнике по` общей химии, изданном в 1899 г., чтобы под- 
черкнуть необычность явления, называл азеотропные смеси «ис- 
ключительными растворами». На самом деле азеотропия — весь- 
ма распространенное явление: по современным данным около 
50% жидких систем азеотропны. 

Азеотропные системы, состоящие из одной жидкой фазы, на- 
зываются гомоазеотропными, состоящие из двух жидких фаз — 
гетероазеотропными. Гомоазеотропные системы могут быть поло- 
жительными и отрицательными. Положительные гомоазеотропы 
на изотерме в азеотропной точке имеют максимум, а на изоба- 
ре — минимум. Отрицательные гомоазеотропы обладают соответ- 
ственно обратными свойствами. Среди бинарных ‘растворов пре- 
обладают положительные гомоазеотропы, отрицательные составля- 
ют менее 10% от общего числа известных азеотропов; 

Если азеотропная точка соответствует малым концентрациям 
одного из компонентов (обычно до 2 мол. %), то такие азеотропы 
называются тангенциальными. Они также могут быть положи- 
тельными или отрицательными. 

Примером положительного тангенциального азеотропа может 
служить’ система гексан—бензол. В этой системе до концентрации 
примерно 85 мол. 4%! гексана составы равновесных фаз заметно 
различаются. При дальнейшем увеличении концентрации гекса- 
на содержание его в жидкости и в паре становится настолько 
близким, что обычными методами определить составы фаз нпе- 
возможно. Различие в составах сосуществующих фаз удалось ус- 
тановить с помощью введения радиоактивного изотопа углерода 
в бензол, что позволило определить концентрации жидкости и па- 
ра с точностью до тысячных долей, процента 9. Данные по равно- 
весию жидкость—пар в этой системе приведены в Табл. 8. 

Из представленных в табл. 8 данных видно, что азеотропная 
точка в системе гексан—бензол расположена в интервале концент- 
раций 99,781 — 99,796 мол. % гексана. 

Ранее было упомянуто, что идеальные жидкие бинарные систе- 
мы также могут быть азеотропными. В этом можно убедиться сле- 

э° Brzostowski W. //Bull. Acad. Polon. sci. Ser. Chem., Сео, Geogr. 1961. 
Vol. 9, М 3. Р. 471. | 
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Таблица 8 

Равновесие жидкость — пар в тангенциальной гомоазеотропной системе 
C,H,,(1) — C,H,(2) при P = 760 мм рт. ст. 

KX, МОЛ. % | 98 , 920 | 99,781 99, 796 99,817 99 ,885 100 

х,, мол. % 98,970 99,784 99,790 99 ‚791 99,841 100 

Ь °С | 68, 75 68 , 74 68 , 74 68, 74 68 , 74 68,76 

дующим образом. Запишем для каждого компонента выражения 
для парциальных давлений при помощи законов Рауля и Даль- 
тона: 

Р.=Рих,=Р»хт, 

Р.=Ро› (1—х!) =P (1—x)’). (4.4) 

Пусть первый компонент будет менее летучим, тогда Ри < Poe 
и х! <х!. Поделив равенства (4.4) друг на друга, получим 

Ix 
( X1) 4 — Po =a, >1. (4.5) 

x, (1 — x) Por 

Величина Gp называется относительной летучестью, или коэффи- 
циентом разделения. В идеальных системах коэффициент разде- 
ления является функцией только температуры. Поэтому может 
возникнуть ситуация, когда давление насыщенного пара первого 
компонента с увеличением температуры растет быстрее, чем вто- 
рого. Следовательно, возможно существование температуры, при 
которой значение Po, станет равным Poo. Тогда ao=1 и, следова- 
тельно, х=х’ во всем интервале концентраций, т. е. в системе име- 
ется бесчисленное множество азеотропных точек (рис. 4.3). 

Наиболее вероятно существование азеотропизма такого рода 
в бинарных растворах изотопов и растворах, молекулы которых 
содержат различные изотопы одного и того же элемента (раство- 
ры «изотопических» молекул), поскольку разница в теплотах ис- 
парения компонентов при переходе из жидкости в пар в этих ра- 
створах мала, и при соответственном изменении указанных 
свойств с температурой возможно состояние, когда Po, = Pop. 

Кроме того, известно, что в растворах изотопов, за исключе- 
нием гелия и водорода (cM.§ 2.6), жидкую фазу, как правило, 
можно считать идеальным раствором. В табл. 9 приведены значе- 
ния азеотропных температур для некоторых бинарных растворов 
«изотопических» молекул. 

Рассмотренные типы фазовых диаграмм гомоазеотропных ра- 
створов изображены на рис. 4.4. 
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Таблица 9 

Азеотропные температуры бинарных растворов «изотопических» молекул 

Система 14N,—15N, | 44NH,—!5NHg | NHs—NDs H)°O-H,°O H,O—D,O | "ВС, —°ВС1, 

Азеотропная 124 298 370 440—490 497 207 
температура 

Если положительные отклонения от закона Рауля велики, то 
в некотором интервале концентраций может происходить рассла- 
ивание на две сосуществующие жидкие фазы — Ти 2. Две жид- 
кие фазы и пар находятся в равновесии. В состоянии равновесия 
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Г. 4 7 y 1 7 

7 и 
/ 7 

7 и 
/ и 

Yo и 
/ / 

и yy, 
4 7 O 10 / 

a7 x; x1 

Рис. 4.3. Азеотропизм в идеальных жидких растворах 

химические потенциалы компонентов во всех фазах одинаковы. 

«Следовательно, парциальные давления компонентов над каждой 

фазой одинаковы: 

1) (1) __ (2) _ *{2) 
Py =Ра (х1у = Pxy = Ри)” = Px”, (4.6) 

| (1 (2) *(2) 
P, = Роз (хз\з)' ’ = Рхо = Pos (X22) = Px,” 

Из соотношений (4.6) следует 

(1) (2) "dy (2) {7 
(X13) — (X,Y3) мо =X =X, (4.7) 

(хо уз) = (ху), хо = хо?) = Хо. 
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Таким образом, составы пара над обеими сосуществующими жид- 
кими фазами одинаковы. 

Суммарные (брутто) концентрации компонентов в жидких фа- 
зах — х!* и х2* — определяются при помощи соотношений 

On) 4 pq 
р 

A) 4. Фи 
* — — y= Х* —= ’ x nl) 4 72)? l—x; =X) n) +. np) (4.8) 

roe x, x  (i=1, 2) — мольные доли первого и второго компо- 

нентов в жидкой фазе [, п), п) — количества молей сосущест- 
вующих жидких фаз. 

Из соотношений (4.8) следует, что брутто-концентрация жид- 
кости x,* может изменяться в пределах, определяемых неравен- 
CTBOM 

x0 > xt D> x®, (4.9a) 

в случае, если фаза | богаче веществом 1, и в пределах, определя- 
емых .неравенством 

хх м < xO), (4.96) 

если фаза 2 богаче веществом 1. 
Состав паровой фазы при изменении брутто-концентрации жид- 

кости в пределах, определяемых неравенствами (4.9), остается 
постоянным, причем согласно (4.6) 

Xo _ Ре . (ху) 1) — Poe (ху) (2) 

x Po (ху) Ро (ж\1) 2) 

Такие гетерогенные системы имеют при переменной брутто- 
концентрации двухфазного жидкого раствора постоянную кон- 
центрацию пара. Если брутто-концентрация х!* совпадает с со- 
ставом пара, то тогда имеем гетероазеотроп. 

Изотермы и изобары гетероазеотропных растворов состоят из 
двух кривых и средней прямой линии, параллельной оси концент- 
раций, которая называется гетероазеотропной линией (рис. 4.5). 

В настоящее время известны только положительные гетеро- 
азеотропные растворы. Существование отрицательных гетероазео- 
тропных растворов, по-видимому, маловероятно. 

Все растворы, состав которых соответствует любой точке на 
гетероазеотропной линии, кипят при постоянной минимальной 
(для данного раствора) температуре. Дистиллят имеет постоян- 
ный состав и изображается точкой на гетероазеотропной линии. 
Концентрация жидкой фазы при переходе вдоль гетероазеотроп- 
ной линии непрерывно изменяется от значений меньших, чем кон- 
центрация в паре, до больших значений. 

Таким образом, существует концентрация жидкой фазы, сов- 
падающая с концентрацией данного компонента в паре. Приме- 
ром гетероазеотропной` смеси является система H,O—n-C,H OH. 
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Таблица 10 

Равновесие жидкость — пар в гетероазеотропной смеси H,O—x-C,H,OH [72] 

и, мол. % 17,3 | 23,2 | 28,8 | 35,8 | 48,7 | 55,1 | 58,0 | 62,8 | 69,0 

х,, мол. % | 53,4 | 60,5 | 65,4 | 69,3 | 73,9 | 75,1 | 75,2 | 75,8 | 75,8 

t, °С 101,0 | 98,5 | 96,7 | 95,2 | 93,6 | 93,1 | 93,0 | 92,9 | 92,9 

X1, мол. % 72,8 | 74,2 | 75,8 | 91,3 |-92,7 | 98,6 | 99,3 | 99,6 | 100,0 

x1, мол. % | 75,8 | 75,8 | 75,8 | 75,8 | 75,8 | 76,0 | 83,2 | 88,3 | 100,0 

t, °C 92,9 | 92,9 | 92,9 | 92,9 | 92,9 | 93,2 | 95,2 | 96,8 |100,0 

Данные по равновесию жидкость— пар в 
в табл. 10. 

При изменении давления 
гетероазеотропная линия MO- fy 
жет сокращаться и превра- 
щаться в азеотропную точку. 
На рис. 4.6 показаны стадии 
перехода — гетероазеотропного 
раствора (1, 2, 3, 4, 5) в гомо- 
азеотропный раствор (2’, 3’, 
4’) с переходными точками 
Ful’ 

Р =const \7 

" Nd 

М 

6 

этой системе приведены 

18 

—
 

—
 

—
 

—
 

—
 

\al le 
x7 

Рис. 4.6. Стадии перехода гетеро- 
азеотропного раствора в гомоа- 
зеотропный раствор при измене- 

Рис. 4.5. Фазовая диаграм- 
ма равновесия жидкость — 
пар бинарного раствора, об- 
разующего  гетероазеотроп; нии давления: 
Х(1)—Х(2) — область расслаа 2 —'—.— линия изменения состава 
ивания раствора на две гомоазеотропного раствора; ------ 

жидкие фазы линия изменения состава гетеро- 
азеотропного раствора 
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Точка F соответствует 
составу жидкой фазы, кото- 
рая находится в равновесии 
с другой жидкой фазой Fi, 
и составу гомоазеотропного 
раствора, сосуществующего 
с любым составом на гори- 
зонтальном участке изоба- 
ры температур кипения РР’; 
такой гомоазеотропный ра- 
створ может быть образо- 
ван при соответствующем 
давлении. В точке |” состав 
азеотропа лежит за преде- 
лами двухфазной области 
на кривой, являющейся про- 
должением горизонтального 
отрезка F’F”. Для других ге- 
терогенных систем точка 
может находиться в левой 
стороне диаграммы вблизи 
точки М, а точка 5 переме- 
ститься к правой стороне 
кривой взаимной раствори- 
мости. Точка перехода гете- 
роазеотропного раствора в 
гомоазеотропный раствор 
может совпадать с критиче- 
ской точкой расслаивания РЁ. 

При кипении смеси, со- 
стоящей из практически не- 
растворимых жидкостей, со- 
став пара остается постоян- 
ным во всем интервале кон- 
центраций жидкой фазы, а 
давление пасыщенного пара 
равно сумме давлений пара 
чистых компонентов. Сле- 
довательно, такие смеси так- 
же являются гетероазеот- 
ропными. 

На рис. 4.7 приведена 
схема классификации би- 
нарных жидких растворов 
по типу фазовых диаграмм. 

Следует отметить, что 
возможно. совмещение от- 
дельных простых типов ра- 
створов. Известны гетероа- 
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зеотропные системы, компоненты которых частично не растворимы 
друг в друге, и имеется азеотропная точка в гомогенной области. 
Примерами последних систем являются водные растворы метил- 
этилкетона, вторичного бутанола, диэтилового эфира, изомасля- 
ного и изовалерианового альдегида 15. 

Растворы, содержащие более двух компонентов, в общем слу- 
чае не укладываются в приведенную классификацию. Например, 
в трехкомпонентном растворе два компонента могут образовы- 
вать отрицательный азеотроп, а третий — положительный с каж- 
дым из двух первых [103]. 

$ 4.3. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ФУНКЦИИ 
НЕИДЕАЛЬНЫХ РАСТВОРОВ 

Рассмотрим связь термодинамических свойств растворов с 
концентрацией при постоянной температуре. В этом случае тер- 
модинамическое равновесие в системе онределяется одним из сле- 
дующих двух условий: 

6Fry=0, 6?Ргуи>0; (4.10) 

SGrp=0, 62бть>0. (4.11) 

В соответствии с (4.10), (4.11) в состоянии равновесия энергия 
Гельмгольца или энергия Гиббса раствора имеют минимальное 
значение. Разность между энергией Гельмгольца (или энергией 
Гиббса) чистых компонентов и энергией Гельмгольца (или энер- 
гией Гиббса) раствора равна работе образования раствора. 
В свою очередь, работа образования раствора тесно связана со 
структурой раствора и характером межмолекулярных взаимодей: 
ствий компонентов раствора. 

Поэтому в качестве исходных величин, описывающих термоди- 
намические свойства растворов, целесообразно пользоваться энер- 
гией Гиббса С или энергией Гельмгольца Р. 

Энергия Гиббса С и энергия Гельмгольца F, как и значения 
других термодинамических потенциалов, могут быть определены 
с точностью до некоторой постоянной величины — энергии стан- 
дартного состояния, абсолютная величина которой остается неиз- 
вестной. Поэтому в теории растворов рассматриваются не абсо- 
лютные величины С или F, а разность значений этих функций в 
данном и некотором стандартном состоянии: 

AG=G"=G—G", AF=FM=F—Fe, (4.12) 
Таким образом, функции смешения ЕМ, СМ характеризуют изме- 

© Алцыбаева А. И, Белоусов В. П. и др.//ЖФХ. 1965. Т. 38, № 1. 
С. 5; Морачевский А. Г. и др.//ЖФХ. 1965. Т. 38. С. 1262; Соко- 
лов Е. Н., Морачевский А. Г. // Вестн. Ленингр. ун-та. 1967. Т. 22, № 1. 
С. 98. 
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нение энергии Гельмгольца или энергии Гиббса по сравнению с 
их значениями в некотором (вообще говоря, произвольно выбран- 
ном) стандартном состоянии. 

Наибольшее распространение на практике получили следую- 
щие два способа выбора стандартных состояний (см. также § 1.3). 

1. В качестве стандартного состояния выбираются чистые ком- 
поненты при температуре, равной температуре раствора. Такая 
система сравнения называется симметричной. 

2. В качестве стандартного состояния выбирается бесконечно. 
разбавленный раствор. Такая система сравнения «называется не- 
симметричной. 

Каждому из приведенных выше двух способов выбора стан- 
дартного состояния соответствует свое представление об идеаль- 
ном растворе как эталоне сравнения. 

В первом способе выбора стандартного состояния термодина- 
мические свойства неидеального раствора сравнивают со свойст- 
вами гипотетического идеального раствора, который получился бы 
в результате смешения компонентов данного раствора, если бы 
такое смешение не сопровождалось изменением объема и тепло- 
вым эффектом, а энтропия смешения была равна изменению энт- 
ропии при образовании идеального раствора, т. е. 

Е 

Si = — В Ух шх,, (4.13) 
t=] 

где Sm“ — мольная энтропия смешения. 
Во втором способе термодинамические свойства неидеального 

раствора сравнивают со свойствами гипотетического идеального 
раствора, который по своим термодинамическим свойствам являл- 
ся бы аналогом бесконечно разбавленного раствора. Этот гипоте- 
тический идеальный раствор мог бы смешиваться с бесконечно 
разбавленным неидеальным раствором без теплового эффекта и 
изменения объема, причем энтропия смешения определялась бы 
уравнением (4.13). Таким образом, этот гипотетический идеаль- 
ный раствор по ряду своих свойств был бы сходен с растворите- 
лем. Такой гипотетический идеальный раствор можно назвать 
идеальным раствором, соответствующим растворителю. 

Термодинамические функции, характеризующие состояние ра- 
створов, т. е. РМ, СМ, НМ, S" и т. д., могут быть найдены с по- 
мощью измерений давления пара, растворимости, эдс, распреде- 
ления растворенного вещества между двумя несмешивающимися 
растворителями, а также других методов. Основные способы на- 
хождения важнейших термодинамических функций неидеальных 
растворов будут рассмотрены в § 4.7. 
Наиболее распространены два метода представления термоди- 

намических функций растворов. Один из них состоит в использо- 
вании активностей а; или коэффициентов активности уу; в качестве 
исходных величин для выражения остальных термодинамических 
функций раствора. 
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Другой метод состоит в использовании так называемых: «из- 
быточных» термодинамических функций FF, СЕ, 5Е, НЕ и т. д., 
представляющих собой разность между значениями F, С, 5, Н 
и т. д., для неидеального и соответствующего ему гипотетического 
идеального раствора при тех же значениях температуры, концент- 
рации и давления (или объема). 

Первый способ был введен Льюисом в 1907 г., второй способ 
был предложен Скэтчардом в 1931 г. 

$ 4.4. ОПИСАНИЕ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ ФУНКЦИЙ 

НЕИДЕАЛЬНЫХ РАСТВОРОВ С ПОМОЩЬЮ 

АКТИВНОСТЕЙ И КОЭФФИЦИЕНТОВ АКТИВНОСТИ 

Значение активности и коэффициента активности компонентов 
раствора, как отмечалось, зависит от выбора стандартного со- 
стояния. 

Если в качестве стандартного состояния для любого из ком- 
понентов раствора выбрано состояние чистого компонента, то 
тогда активность и коэффициент активности определяются с по- 
мощью следующего соотношения: 

ш= ро + АТ ша: =по-+ RT Inx;+RT Шу: 

(i=1, 2,...,), (4.14) 

THe pi — химический потенциал компонента i в растворе, por — 
химический потенциал чистого вещества i при тех же значениях 
ТиР (или V), т. е. в стандартном состоянии. 

Концентрации компонентов в уравнении (4.14) выражены в 
мольных долях. Однако это необязательно. Можно концентрацию 
выражать любым другим способом. Тогда числовое значение ко- 
эффициента активности будет соответственно изменяться таким 
образом, чтобы произведение концентрации на коэффициент ак- 
THBHOCTH оставалось равным а;. Следовательно, числовая величи- 
на коэффициента активности определяется не только выбором 
стандартного состояния, но и способом выражения состава раст- 
вора. 

Поскольку 

цо + АТ In х:= ид, (4.15) 

тде ии — химический потенциал компонента { в идеальном ги- 
потетическом растворе, соотношение (4.14) можно записать так: 

py = ид + RT Шу;. (4.16) 

Следовательно, если концентрации выражены в мольных долях, 
то коэффициент активности характеризует отклонение химическо- 
го потенциала, а значит, и других термодинамических свойств 
компонента i от свойств этого компонента в соо?ветствующем ему 
гипотетическом идеальном растворе. 
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Из соотношений (4.14) несложно получить следующие выраже- 
ния для парциальных мольных величин компонента i в неидеаль- 
ном растворе: 

* _ Oi и. д пу; т т 
*___ [99 —$.— d Invi $* = Е. } кл Syj— R Ina;— ar (20 = ) pen’ (4.18) 

prt on __ рт? (9 У Hit =p, + TSt=Hy— RT ( = } р. (4.19) 

где У;*, S;*, H;* — парциальные мольные объем, энтропия и эн- 
тальпия компонента 1. 

Из уравнений (4.17), (4.19) следует, что зависимость коэффи- 
циентов активности от температуры и давления описывается урав- 

нениями: 

д пу; __ AH; 

( oT easy RTE (4.20) 

dln yi _ АУ; (Sp = ), ney RE (4.21) 

где AH; =Н"— Ну, AV; =V:—Vyui— разности парциальных моль- 
ных энтальпий и объемов 1-го компонента в растворе и в стан- 
дартном состоянии. 

Изменение объема, энтропии, энтальпии, энергии Гиббса при 
образовании одного моля неидеального раствора определяется 
соотношениями: 

k k 

МУЗ, = (Olay ун=у— У‘ ж/ и =АТ У aa } (4.29) 
1—1. i= 

k 

Sn =5— У. 5 „- ву Ina;— er Vx (эт оу Yee (4.23) 
ane | 

1=1 i=] i=! 

- : al 
НМ =H—Y) «Hy = — ВТ") Xj (Sr). Pix x) (4.24) 

i=! t=] 

k Ё 

Ст =G—S хр = КТ J x; па. (4.25) 

Рассмотрим теперь зависимость активности и коэффициента 
активности от концентрации. Рис. 4.8—4.11 дают представление о 
концентрационной зависимости активности и коэффициента ак- 
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THBHOCTH, когда для каждого из компонентов раствора в качест- 
ве стандартного состояния выбирается чистое вещество. 

На рис. 4.8, 4.9 приведены графики активности и коэффициен- 
та активности в растворе бензол—метиловый спирт при 20° С. 

7 
7 

а! a7 сну он 

aN 7 
\ и 

0,67, NA Jr 

Яснудн 7” 206, V6 Hg 
и \ {i Аь 

Ger 7 ж 
“4 у“ J J | | 

СН 0 02 04 06 08 1 CH50H №0 G2 04 46 49 7 сн,бн 
Хснзон *GH30H 

Рис. 4.9. Коэффициенты ак- 
тивности бензола и метило- 

Рис. 4.8. Активности  бен- 
зола и метилового спирта в 
растворах бензол (1)—ме- вого спирта в растворах 
‘тиловый спирт (2) при бензол (1) — метиловый 
20°С. Пунктирные линии спирт (2) при 20°С [47] 
соответствуют активностям | 
компонентов B идеальном 

растворе [47] 

Как следует из рис. 4.8, 4.9, при всех концентрациях бензолг 
и метилового спирта выполняются неравенства 

ai>xi, yi>1. (4.26) 
Если для какого-либо компонента раствора (при указанном вы- 
ше способе выбора стандартного состояния) выполняются нера- 
венства (4.26), то говорят, что для данного компонента раствора. 
имеют место положительные отклонения от идеальности. 

Таким образом, в растворе бензол—метиловый спирт при 
20°С. для обоих компонентов имеют. место положительные откло- 
нения от идеальности. Положительные отклонения от идеально- 
сти наблюдаются также у растворов четыреххлористый угле- 
род—метиловый спирт, ацетон—сероуглерод, хлорбензол—метило- 
вый спирт и у многих других растворов неэлектролитов. Раство- 
ры солей и сплавов металлов (например, сплав Ас — РЬ) также. 
нередко характеризуются положительными отклонениями от иде- 
альности. 

На рис. 4.10, 4.11 приведены активности и коэффициенты ак- 
тивности в растворе ацетон—хлороформ. Как следует из рис. 4.10, 
4.11, при всех концентрациях ацетона и хлороформа выполняются 
неравенства, обратные (4.26), т. е. 

а<хь у:<1. (4.27): 
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Если для какого-либо компонента раствора (при указанном вы- 
ше способе выбора стандартного состояния) выполняются нера- 
венства (4:27), то говорят, что для данного компонента раствора 
имеют место отрицательные отклонения от идеальности. Таким об- 
разом, в растворе ацетон—хлороформ для обоих компонентов 
имеют место отрицательные отклонения от идеальности. 

} 
al 7 

4 
O6}- V4 0,6 

@(сн,).со, пени | 
/ 

92-7 NN g2b | 
(CH;). C0 a ЗО CHCl; (CH5), CO poy 1 CHC 
"р 4244 46 48 1 0 0204 46 08 1 

XCHCly x CHCl; 

Рис. 4.10. Активности ацетона Рис. 4.11. Коэффициенты ак- 
‚и хлороформа в растворах тивности ацетона и хлорофор- 
ацетон (1) — хлороформ (2) ма в растворах ацетон (1) — 
при 35°С [47]. Пунктирные ли- хлороформ (2) при 35°С [47] 
нии соответствуют активностям 
компонентов в ‘идеальном раст- 

воре 

Отрицательные отклонения от идеальности встречаются не ме- 
нее часто, чем положительные. К растворам с отрицательными 
отклонениями от идеальности относятся, например, растворы хло- 
роформ—этиловый эфир, вода—уксусная кислота, анилин—уксус- 
ная кислота, пиридин—уксусная кислота, вода—азотная кислота, 
сплавы Не—К при 300°C, Sb—Zn при 785°C и многие другие cu- 
стемы. 

Как положительные, так и отрицательные отклонения свойств 
реальных растворов от идеальности, как это следует из анализа 
результатов статистико-механических теорий растворов '!, могут 
быть обусловлены различными причинами. Упрощенная трактовка 
отклонений от идеальности состоит в следующем. 

Если энергия взаимодействия между разнородными молекула- 
ми в растворе меньше, чем энергия взаимодействия однородных 
молекул, то это означает, что средняя энергия взаимодействия мо- 
лекулы с окружающими ее молекулами в растворе меньше, чем 
в чистой жидкости. Уменьшение средней энергии взаимодействия 
в растворе приводит к увеличению вероятности перехода молеку- 

1 При статистико-механическом рассмотрении свойств растворов наиболее 
часто используются различные варианты так называемой «решеточной» модели 
раствора (см. [27, 31, 34, 47, 110, 134, 136]); при рассмотрении свойств ассоции- 
рованных неводных растворов — теории ассоциативных равновесий (см. [31, 
66, 73, 109]). 
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лы из жидкой в паровую фазу, и, следовательно, в этом случае 
будут наблюдаться положительные отклонения от закона Рауля. 
В противоположном случае, когда энергия взаимодействия разно- 
родных молекул в растворе больше, чем однородных, средняя 
энергия взаимодействия молекулы с окружающими ее молекула- 
ми в растворе больше, чем в чистой жидкости; следовательно, в. 
этом случае будут наблюдаться отрицательные отклонения от за- 
кона Рауля !?. 

В упомянутых «решеточных» моделях раствора различие в. 
энергии взаимодействия однородных и разнородных молекул опи- 
сывается с помощью эмпирического параметра waz, называемого 
энергией взаимообмена: 

| 
® дв = = (2илв-—Идд—Ивв), (4.28) 

ГДе Usp, Uaa, Ивв — Параметры, характеризующие потенциальную 
энергию взаимодействия разнородных (дв) и однородных (Илл, 
Upp) молекул. 

Согласно сказанному, если 

Фдв>> 0, (4.29) 

то в растворе имеют место положительные отклонения от идеаль- 

ности; если же выполняется неравенство 

флв< 0, (4.30) 

то в растворе должны наблюдаться отрицательные отклонения от 
идеальности. Энергия взаимообмена является, вообще говоря, 
функцией температуры: ®лдв=®лв(Т). Значение энергии взаимооб- 
мена (а также каких-либо других параметров, фигурирующих в 
формулах «решеточных» моделей растворов) обычно подбирается 
таким образом, чтобы добиться наилучшего согласия теоретиче- 
ских соотношений и экспериментальных данных. 

Из сказанного несложно понять, что в растворах с положи- 
тельными отклонениями от идеальности энтальпия смешения чи- 
стых компонентов, как правило, будет положительной, а в раст- 
ворах с отрицательными отклонениями от идеальности — отри- 
цательной. Таким образом, в рамках изложенных весьма упрощен- 
ных представлений знак отклонения от закона Рауля и знак эн- 
тальпии смешения должен быть одинаков. Это совпадение неред- 
ко наблюдается на опыте. 

12 Отрицательные отклонения от идеальности могут иметь место и в TOM: 
случае, когда энтальпия смешения мала и размеры молекул компонентов раст- 
вора достаточно сильно отличаются друг от друга (например, растворы высоко- 
молекулярных веществ в низкомолекулярных жидкостях). Как правило, число 
способов, которыми может быть расположена молекула «полимера» в растворе, 
оказывается большим, чем число способов, которыми эта молекула может быть 
расположена в чистой жидкости, вследствие чего избыточная энтропия смешения 
(см. § 4.8) является положительной величиной. 
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Следует подчеркнуть, что наблюдаемые Ha опыте отклонения 
OT идеальности обычно представляют собой суммарный результат 
действия различных факторов. Одновременное действие противо- 
положных факторов особенно наглядно проявляется в растворах, 
в которых знак отклонений от закона Рауля изменяется с измене- 
нием концентрации. 

Перемена знака отклонения от за- 
кона Рауля имеет место, например, в 480 
растворе пиридин-—вода при 79°C “oo 
(рис. 4.12). В интервале концентраций 
пиридина (1—х) =0--0,59 наблюдают- ‚ 9207 LOY 
CA положительные (Yc,H,N > 1), а при $ 40 €-—~ | me 
больших концентрациях пиридина — < SS yo 
отрицательные (Yc,H,N< 1) — отклоне- S 160 Г SC 
ния от закона Рауля. rh `\ 

Следует отметить также, что знак р м 
отклонения от закона Рауля может СН5м 0204 06 08 14,0 
изменяться и при изменении внешних X40 
условий, т. е. температуры, давления 
HT. Д. Рис. 4.12. Давление паров 

Если в качестве стандартного со- тв B none) 
стояния выбран бесконечно разбав- р при 79°C 31 
ленный раствор, TO для растворителя 
(компонента 1) активность а!* и ко- 
эффициент активности y,* по-прежнему определяются соотноше- 
нием 

И. =o, + RT па! =po, + RT Шх, + RT Шу, (4.31) 

Для растворенных веществ активности и коэффициенты актив- 
ности определяются следующим образом: 

Mi=WoitCi+RT Ina; (1>2) (4.32) 

ИЛИ 

ш =’ + АТ In a; =p; + RT In Xx; + RT In у’, (4.33) 

re pit=poitC;. Согласно выводам теории бесконечно разбавлен- 
ных растворов (см. гл.3) при {x;}->~0 (i>2) 

у!*“—1, yi*>1 (1>2). (4.34) 

Величина wi* определяется с помощью следующего соотношения, 

справедливого для бесконечно разбавленных растворов, 

ш= Ито (ш— АТ Ш»). (4.35) 

Уравнение (4.33) можно записать в виде, аналогичном соотноше- 
нию (4.16), 

шар + КТ шу; (> 2), (4.36) 
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где py"A— значение химического потенциала компонента { в ги- 

потетическом, идеальном растворе, являющемся аналогом беско- 
нечно разбавленного раствора этого компонента, т. е. в идеаль- 
ном растворе, соответствующем растворителю. Для того чтобы от- 
личать этот выбор стандартного состояния, активности и коэф- 
фициенты активности в соотношениях (4.31)— (4.36) (и всюду в 
дальнейшем) записаны со звездочкой. 

При данном способе выбора стандартного состояния парци- 
альные мольные величины растворителя определяются соотноше- 
НИЯМИ: 

Vi=Vy,+RT ee (4.37) 

Si =S),—R Ina; — RT (2%) , (4.38) 
OT P,{x;} 

Hi = Hy,—RT? (22% . (4.39) 
OT P,{x;} 

В то время как для растворенных веществ, используя выражение 
(4.36), имеем 

Vi=Vi" + ВТ (=) (4.40) 
ОР T,{x 5) 

St =S!™—RInyl—RT Е (4.41) 
OT P,{%;) 

H; =H; — RT? (“2% ) ; (4.42) 
oT P,{x;} 

где V;", S;", НА рум +T7S;"—  парциальные мольные величи- 
ны в гипотетическом идеальном растворе, являющемся аналогом 
бесконечно разбавленного раствора. 

$ 4.5. КОНЦЕНТРАЦИОННАЯ ЗАВИСИМОСТЬ 

КОЭФФИЦИЕНТОВ АКТИВНОСТИ, ОПРЕДЕЛЕННЫХ 

В НЕСИММЕТРИЧНОЙ СИСТЕМЕ СРАВНЕНИЯ 

Как уже отмечалось ранее, используя только термодинамиче- 
ские методы, нельзя установить вид зависимости коэффициента 
активности от концентрации. В принципе возможен любой вид за- 
висимости, удовлетворяющий следующим двум условиям. 

1) При разведении раствора коэффициенты активности всех 
компонентов y;*—>~1 (см. (4.34) ), следовательно, 

lim yr=1 (i=1, 2,..., &). (4.43) 
((х;}-0, 1—2) 
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Это условие есть следствие выбора бесконечно разбавленного ра- 
створа в качестве стандартного состояния. 

2) Коэффициенты активности компонентов должны подчинять- 
ся уравнению Гиббса—Дюгема, которое для бинарной системы 
имеет следующий вид: 

Эту д ту 
(1—х.) (“2 | + хо Е = 0. (4.44) 

Ox, „Т.Р Т,Р 

Интегрируя уравнение (4.44), находим 

Iny3(T, P, x)= — | — 
о 22 0%. J T,p 

1—x, { Olny, 
dx,. (4.45) 

Зависимость логарифма коэффициента активности растворите- 
ля от мольной доли растворенного вещества, как показывает опыт, 
имеет обычно относительно простой вид и может быть описана 
эмпирическими уравнениями типа 

Inyi= ул, (4.46) 
1 

в котором показатели степени A; могут быть как целыми, так ине- 
целыми числами 13. 

Так как при х.-—0 Iny,*—>0, то ясно, что все показатели сте- 
пени A; в (4.46) больше нуля. Кроме того, можно показать, что 
Л не могут быть меньше или равны единице !*: 

M>1 (l=1, 2,...). (4.47) 

При достаточно малых концентрациях растворенного вещества 
можно ограничиться первым членом ряда (4.46) | 

Пу 5 Е.Х. (4.48) 

Подставляя соотношение (4.48) в уравнение Гиббса—Дюгема 
(4.45), получаем 

| 
| п Ш хи + ВХ. (4.49) 

Так как согласно (4.47) A,;>1, то из соотношений (4.48), (4.49) 
следует, что при К,->0 

у:*>1, yot<l, (Е>0), (4.50) 

13 Следует отметить, что описание концентрационной зависимости коэффи- 
циента активности рядами типа (4. 46) применимо, конечно, и в том случае, 
когда, в качестве стандартного состояния выбраны чистые вещества (см. § 4.6). 

1“ Если неравенства (4.47) не выполняются, то предельные законы бееко- 
нечно разбавленных растворов также не выполняются. 
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а при А. <0 

“< 1, \2*>1, (50). (4.51) 

Разность между энергией Гиббса данного раствора и свобод- 
ной энтальпией гипотетического идеального раствора, соответст- 
вующего растворителю (т. е. избыточная энергия Гиббса GF (под- 
робнее см. § 4.8)), в рассматриваемом случае равна 

2 А, . * ЮТЕхо* ви = Gn —Gin* = RT Y) x; In = ————. (4.52) — 
i=] 

Если Е,>0, то в этом случае избыточная энергия Гиббса отри- 
цательна: 

G*E<0 (4.53) 
и согласно принятой в литературе терминологии имеют место по- 
ложительные отклонения от идеальности. 

Если К, <0, то избыточная энергия Гиббса С*Е положительна: 

G*ED0 (4.54) 
и в этом случае говорят об отрицательных отклонениях OT иде- 
альности 15. 

Чем больше раствор по свойствам приближается к свойствам 
гипотетического идеального раствора, соответствующего раство- 
рителю, тем меньше отличается от нуля G**, При прочих равных 
условиях С*Ё тем меньше по абсолютной величине, чем больше 
показатель степени Ay (так как х2<1). Следовательно, большие 
значения A, характеризуют растворы, близкие к идеальным, и, 
наоборот, малые значения Ay имеют место в растворах, резко OT- 
личающихся от свойств гипотетического идеального раствора, со- 
ответствующего растворителю, уже при достаточно малых кон- 
центрациях растворенного вещества. 

М. И. Шахпароновым [47] на основе анализа уравнений 
(4.48), (4.49) было показано, что в растворах могут существовать 

5 Если в качестве стандартного состояния выбраны чистые вещества, TO 
в этом случае классификация отклонений от идеальности обратна даваемой со- 
отношениями (4.53), (4.54). 

Именно, если 

СЕ>0, (1) 

TO говорят о положительных отклонениях: от идеальности, а если 

GE<0 (2’) 
— 06 отрицательных отклонениях OT идеальности. 

Легко видеть, что если для каждого из компонентов раствора в некотором 
интервале концентраций имеют место положительные отклонения от идеальности, то. 
в этом интервале концентраций выполняется и неравенство (1’), и, напротив, 
при отрицательных отклонениях от идеальности всех компонентов раствора 
справедливо неравенство (2’). 

Классификация отклонений, OT идеальности на основе соотношений (4.53), 
(4.54), (1’), (2’) относится к раствору в целом. 
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четыре основных типа зависимости коэффициента активности от 
концентрации. 

Первый, «идеальный», тип зависимости соответствует случаю, 
когда К, =0. В этом случае коэффициенты активности растворите- 
ля и растворенного вещества равны единице во всем диапазоне 
концентраций, где справедливо соотношение (4.49). В этом случае: 
(*Е—0. Такие растворы называют идеальными. 

Второй, «полуидеальный», тип зависимости имеет место, если 
А^1>2, Е, 50. Эти растворы уже при `сравнительно больших кон- 
центрациях по своим свойствам совпадают со свойствами беско- 
нечно разбавленного раствора. Так как A\>2, то в этом случае 

m———. = 0. (4.55) 
X30 0% X70 Ох 

Если К,>0 (случай 2a), To согласно (4.50) коэффициент ak-: 
тивности растворителя при всех концентрациях больше единицы 
(yi*>1), а коэффициент активности растворенного вещества мень-. 
ше единицы (у2*<1). Этот случай имеет место в растворах вода 
(1) —метиловый спирт (2), расплавах AgBr (1) —РЬВт. (2) при 
температурах 500—550° С, РЬВг, (1)—7пВг. (2) (рис. 4.13). 

?* 

y 77 — 
15 

————— 
я 10 Vener, yo 

10 

Vin Br, 

0 | 0 
45 06 09 Gd G8 

*1nBr, т 

Рис. 4.13. Зависимость Рис. 4.14. Sasucn- 
коэффициентов активно- мость коэффициентов 
сти компонентов от кон- активности компонен- 
центрации — случай 2а тов OT  концентра- 
(ky>0, А,>2). Расплав ции — случай 26. 
PbBra—ZnBr, при 500°C Раствор вода (1) 
(4 =0,4, Ay=4) [47]: маннит (2) при 20°С 
пу, * =0,4 x24, In у2* = (п — число молей 

= (0,4 х>4 — 0,533 хз маннита на 1000 г во- 
ды) [47] 

Если К, <0 (случай 26), то согласно (4.51) коэффициент актив- 
ности растворителя при всех концентрациях меньше единицы 
(yi*<1), а коэффициент активности растворенного вещества — 
больше единицы (yo*>1). Этот случай имеет место в растворах 
вода (1) —глицерин (2), вода (1)—маннит (2) (рис. 4.14). 
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Третий, «регулярный», тип зависимости коэффициента актив- 
ности от концентрации (A,;=2, ^,5=0) имеет место в растворах, KO- 
торые по своим свойствам отличаются от свойств предельно раз- 
бавленных растворов даже при малых концентрациях. В этом 
случае 

д пу1 д ту 
lim =0, lim = —2k,. (4.56) 
х:->0 Хз x,—0 Хэ 

Пусть ki >0 (случай 3a). Этому случаю соответствуют раство- 
ры вода (1)—этиловый спирт (2), вода (1) —бутиловый спирт (2), 
вода (1)— ацетон (2), вода (1)—синильная кислота (2), жидкие 
сплавы Са (1)—Zn (2) (рис. 4.15) ит. д. 

Так, например, зависимость у1* и yo* от концентрации в си- 
стеме Н>О (1)—HCN (2) описывается эмпирическими соотноше- 
НИЯМИ ) 

In V1 *—] 87X27, In у2*= | 581 X97—3, 74X93. (4.57) 

Случай 36 (Е <0) имеет место в растворах муравьиная кислота 
{1) вода (2), сплавах Hg (1) —К (2) (рис. 4.16). 

7" 
2 

Ye 

y* | ~ 
A vy 

2 a 3 
| tq 

7 =— 
aa 0 

07 02 

Cd Xn Zn XK 

Рис. 4.15. Зависимость Рис. 4.16. Зависимость 
коэффициентов актив- коэффициента — активно- 
ности компонентов от сти компонентов от кон- 
концентрации — случай центрации — случай 36 
За (ky > 0). Расплав (2.<0). Расплав Hg 
Cd (1) — Zn (2) [47]. (1) — К (2) при 25°C 

[47]: 
log y;* = —13,85 Х2?, 
log у2* = —13,85 х2- 

+27,70 X2 

Четвертый, «дебаевский», тип зависимости коэффициентов ак- 
THBHOCTH от концентрации характеризуется тем, что в уравнении 
(4.48) 1<A,<2. Следовательно, в этом случае 

lim =0, lim = + оо. (4.58) 
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Случай 4a (k,>0) характерен для растворов сильных элект- 
ролитов в воде и многих неводных растворителях (подробнее 
см. [19, 39, 47, 89]). На рис. 4.17 приведены соответствующие гра- 
фики для системы вода (1) —азотнокислый аммоний (2) при 0°С. 
Кривые унои Ynu,no, В интервале концентраций от x2=0 до 

х.=0,06 (что составляет около 4 молей МН.МОз на 1 дм Н2О) 
удовлетворительно описываются  эмпирическими уравнениями 

Шу =1,5х15, шу = 1,5х5 — 4,5х0.5. (4.59) 

Случай 46 (Е<0), вероятно, имеет место в растворах пирока- 
техин (1) —этиловый спирт (2). 

Таким образом, 4-й тип зависимости наблюдается в таких ра- 

створах, которые по свойствам резко отклоняются от свойств бес- 
конечно разбавленных растворов даже при малых концентрациях 
растворенного вещества. 

у* 

12 — 1" 
PH — 

10 129 

40 
я 

05 YNHANO, 
075 

| 
0 005 0 

47 G2 
Амна мо, 77 кн 

Рис. 4.17. Зависи- Рис. 4.18. —Зависи- 
мость коэффициентов MOCTb коэффициев- 
активности компонен- тов активности KOM- 
тов от  концентра- понентов от концент- 
ции — четвертый, рации в растворах 
«дебаевский», тип за- НО (1)—KOH (2) 
висимости — случай при 25° С [47] 
4а. Раствор вода 
(1) — азотнокислый 
аммоний (2) при 0°С 

[47] 

Приведенные четыре типа концентрационной зависимости ко- 
эффициентов активности можно рассматривать как основу для 
классификации растворов по зависимости их термодинамических 
свойств от концентрации при заданных внешних условиях 16. Сле- 
дует, однако, подчеркнуть, что, как показывает опыт, в ряде слу- 
чаев зависимость у1* и.у2* от X2 имеет более сложный вид. 

16 При изменении внешних условий (например, температуры) может на- 
блюдаться переход от одного типа концентрационной зависимости к другой. 
Так, например, коэффициент активности раствора РЬВг, (1) — ZnBr2 (2) при 
400°С отвечает случаю За, а при 500°С — случаю 2а (см. рис. 4.13). 
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В частности, наблюдаются случаи, когда yi* и yo* проходят 
через экстремум и при дальнейшем увеличении концентрации ра- 
створенного вещества пересекают линию у*=1. Такая концентра- 
ционная зависимость коэффициентов активности от концентрации 
имеет место в растворах: Н2О (1)—КОН (2) (рис. 4.18), Н2О (1) — 
НС! (2), Н2О (1)—NaCl (2), этиловый спирт (1)—резорцин (2) 
при 25°C, ацетон (1) —резорцин (2) при +5°С ит. д. Обычно при 
данном типе зависимости коэффициентов активности от концент- 
рации при малых хо имеют место положительные отклонения OT 
идеальности. 

Ход зависимости ,* и у2* от концентрации в растворах Н2О 
(1)—KOH (2) и др. (см. выше) показывает, что уравнение (4.48), 
учитывающее только первый член разложения в ряд (4.46), в этих 
случаях перестает быть применимым уже при сравнительно ма- 
лых концентрациях. В этих случаях необходимо учитывать по 
крайней мере два члена разложения (4.46): 

пу! = Вх + Кхм. (4.60) 

Тогда 

. НИ м1 В (ey) ae eh, (4.61) 

"Е = — RTA yay RT yt, (4.62) 
My — | Ay 

Предположим, что ky и ko имеют разные знаки. В этом случае 
первый и второй члены (4.62) оказывают противоположное влия- 
ние на знак избыточной свободной энтальпии. Если Е! >0, а Rox 
<0, то при х2—>0 основную роль играет первый член в (4.62) и 
следовательно G*£<0, т.е.в растворе имеют место положительные 
отклонения от идеальности. При увеличении х2 возрастает роль 
второго члена в (4.62), который увеличивает избыточную свобод- 
ную энтальпию раствора, что и может привести к появлению экс- 
тремумов на кривых концентрационных зависимостей коэффици- 
ентов активности (см. рис. 4.18). 

$ 4.6. КОНЦЕНТРАЦИОННАЯ ЗАВИСИМОСТЬ 

КОЭФФИЦИЕНТОВ АКТИВНОСТИ, ОПРЕДЕЛЕННЫХ 

В СИММЕТРИЧНОЙ СИСТЕМЕ СРАВНЕНИЯ 

Для симметричной системы сравнения, также как и для не- 
симметричной, аналитическое выражение зависимости коэффици- 
ентов активности от концентрации должно удовлетворять следую- 
щим двум условиям. 

1. limy=1, limIny;=0 при x1 (i=1, 2, ..., 2). (4.63) 

Это условие, очевидно, представляет собой следствие выбора 
чистых компонентов в качестве стандартного состояния. 
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2. Коэффициенты активности должны подчиняться уравнению 
Гиббса — Дюгема 

(1— к) (“2") +, (2%) —0. (4.64) 
дх Т,Р OX, T,P 

Интегрируя уравнение 4.99), находим 

Iny, (T, P, х,) = — i oa, dx’ (4.65) 
1 — xp 0x. /T,p 

или же 
Xs ix. 

Iny,(T, P, %,)=— | _*2 (25 ах. (4.66) 
т № Ox. [Т.Р 

Наибольшее распространение для описания концентрационной 
зависимости коэффициентов активности в бинарных системах по- 
лучили так называемые интерполяционные уравнения, составлен- 
ные с учетом условий (4.63), (4.64). Эти уравнения выражают 34- 
висимость логарифмов коэффициентов активности компонентов 
от состава раствора в виде некоторых функций, причем входящие 
в эти уравнения эмпирические постоянные определяются из опыт- 
ных данных. Уравнения, предложенные разными авторами, раз- 
личаются видом этих функций и числом эмпирических констант. 

Наиболее простые интерполяционные формулы основаны на 
представлении логарифмов коэффициентов активности в виде сте- 
пенных рядов вида: 

ЦА 2k. ye _ YW) Be. ye Inyi=)) em In yo > , OD (4.67) 

в которых показатели степени Rk — положительные числа, большие 
или равные двум. Постоянные с», В», входящие в (4.67), связаны 
друг с другом соотношениями, вытекающими из уравнений Гибб- 
са — Дюгема, и являются функциями температуры и давления. 

Первые интерполяционные уравнения для бинарных систем, 
основанные на соотношении вида (4.67), были предложены в 
1895 г. Маргулесом. Уравнения Маргулеса широко используются 
и в настоящее время. Они имеют вид 

Iny,= ту, = bs (1 —x,)? + fs (1—x,)®. (4.68) 

_ Константы a2, @з, Bo, Вз связаны друг с другом соотношения- 
ми, вытекающими из уравнений Гиббса — Дюгема (4.64): 

В2=а2 оз, Вз=— аз. (4.69) 

Существуют различные методы определения эмпирических по- 
сТОянных G2, @з. Так, например, постоянные G2, из могут быть рас- 
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считаны Ha основе данных об общем давлении пара (подробнее 
см. [17, 27, 74]) с помощью соотношений 

Xe 3 dP Pp ]} S425 [в Ра] вр] 
(4.70) 

ба, 8 _ — (аР _ ae = 2,308 {1g | Pos ( ИВ Ig Poa} 
dx, 

где Po, и Poo — давления паров чистых компонентов, и величины 
dP dP 

( .( рассчитываются путем построения ка- 
dx, x,=0 dx; / x,=1 

сательных к кривым общего давления пара в точках x;=—0 и х!=1. 
Уравнения Маргулеса (4.68) эмпирические и не имеют строго- 

го теоретического обоснования. Следует отметить, что частный 
случай (a3=0, Вз=0) 

Iny, =—2 2, Пу (1—2) (4.71) 

может быть обоснован в некоторых вариантах «решеточных» MO- 
делей растворов, причем эмпирический параметр ado оказывается 
пропорциональным «энергии взаимообмена» лв (см. (4.28)). 

Наряду с уравнениями Маргулеса получили применение и дру- 
гие уравнения, содержащие две эмпирические константы, напри- 
мер уравнения, предложенные Ван-Лааром: 

А В 
= 16 у. = 72) lg v1 | A(l—m) 12’ 8 Ve | Вх, | (4.72) 

| + Вхо | + A (1 — x2) 

Скэтчардом и Хамером: 

ши = -Ф | C +20, (Ру —C) || (4.73) 
Ус | 

2 Voo ) In y,= (1 —9,) |D +20, (с : —D| | (4.74) 
01 d 

В уравнениях (4.73), (4.74), Уи, У» — мольные объемы чистых 
компонентов, а величины ф!=1|—фо и фо (объемные доли компонен- 
тов) определяются с помощью соотношений 

= rts » ф2= wots (4.75) 
Voir + Vooxe У аж + Vooxe 

Разрешая уравнения (4.72) относительно A и В, получаем 

A=! (1 Tak B=! (1 | 1b g . 4.76). 8У! x, lg j & Ve x. 1g Yo ( ) 
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Кроме уравнений (4.68), (4.72)—(4.74) в литературе исполь- 
зуются и уравнения с ббльшим числом эмпирических постоянных. 
Все эти интерполяционные уравнения являются частными решз- 
ниями уравнений Гиббса — Дюгема. 

$ 4.7. МЕТОДЫ ОПРЕДЕЛЕНИЯ АКТИВНОСТЕЙ 

И КОЭФФИЦИЕНТОВ АКТИВНОСТИ 

а) Вычисление активности по данным 
о равновесии жидкость — пар [17, 44, 74] 

Рассмотрим бинарную систему, состоящую из жидкого раство- 
ра и пара. В состоянии термодинамического равновесия химиче- 
ские потенциалы компонента Е в паре p; и в растворе п; равны 

ш:= г. (4.77) 

Будем считать, что Пар подчиняется законам идеальных газо- 
вых смесей. Тогда 

wi (T, P, {х})=шет(Т) + ЕТ In рег (4.78) 

Допустим, что в качестве стандартного состояния компонента # 
в жидкой фазе выбран чистый жидкий компонент i. Имеем 

wi(T, P, {x;}) =poi(T, P)+RT т Qj. (4.79) 

Следует отметить, что так как стандартные состояния в жид- 
KOH и газообразной фазах могут выбираться ‘произвольно, TO дав- 
ление пара вещества i в его стандартном состоянии Р;<т, вообще 
говоря, не равно Po; — давлению пара, находящегося в равнове- 
сии с чистым компонентом {. 

Условия равновесия жидкого компонента { с его насыщенным 
паром имеют вид 

ии: (Т, Ри) = и" (Т) + ВТ In ra | (4.80) 

где Ро; — давление пара компонента i при температуре 7. 
Используя (4.77) -— (4.80), находим 

цо (Т, Р ‚(Т, РР + АТ Ша.. (4.81) 

Пренебрегая зависимостью химического потенциала чистого 
компонента i от давления (т. е. полагая ро; (Т, Р) ве (Т, Poi)) ", 

17 Зависимость химического потенциала чистого компонента { от давления в 

первом приближении можно описать с помощью соотношения 

Цо:(Т, Р) =Во(Т, Poi) + Voi(P—Poi). (1’) 

Подставляя (1’) в (4.81), получим 

P; exp Е (Poi — P) | | 
Pi RT 
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получаем 

P; а _ Р: 

Ри’ xi Poixi 
a; = (4.82) 

Учитывая, что Р;‚=Рх;, где Р — общее давление, х’ — мольная 
доля компонента { в газовой фазе, находим 

Px, Px. 
a; = —4, y= (4.83) »Vi= . 

Pot Poixt 

Таким образом, для того чтобы рассчитать активность компо- 
нента i в растворе известного состава при температуре Г и давле- 
нии Р, необходимо знать давление паров чистого компонента фи 
состав газовой фазы. 

Из соотношений (4.82) следует, что если yi>1, то парциальное 
давление компонента { больше, чем давление, вычисленное на ос- 
нове закона Рауля, т. е. имеют место положительные отклонения 
от закона Рауля. Если же у:<1, то Р;«Р; и имеют место отри- 
цательные отклонения от закона Рауля. 

При выводе соотношений (4.82), (4.83) не учитывались от- 
клонения свойств пара от свойств идеального газа, а также зави- 
симость химического потенциала ро: от давления. При точных из- 
мерениях давления пара (в особенности при высоких давлениях) 
оба этих эффекта необходимо учитывать. Учет неидеальности га- 
зовой фазы может быть осуществлен или с помощью введения, 
парциальных летучестей, или же тех или иных эмпирических 
уравнений состояния неидеальных газовых смесей. Здесь наибо- 
лее часто используются «вириальные» уравнения состояния газо- 
вых смесей (см. подробнее [20, 43, 85, 14) 

Выберем теперь в качестве стандартного состояния бесконеч- 
но разбавленный раствор. В этом случае условия термодинамиче- 
ского равновесия для растворителя в растворе и в чистом виде 
имеют вид 

№! (Т, Р) + АТ Inat=pict + RT In а, , 

1 

(4.84) 
Р 

Bor (7, Ро) = в" + ЕТ In Se, 
1 

откуда, пренебрегая зависимостью химического потенциала чисто- 

го растворителя от давления, получаем 

А ee 4.85) 
и Ра’ у Pox ( ) 

Условия равновесия для растворенных веществ (i>2) имеют 
вид 

P; 
ст 
t 

pt + RT In =p + АТ Ina, (22). (4.86) 
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При {х;} 0 аа > х, РРР; =Кнхь где Кг; — константа Генри 
для компонента i. Следовательно, условия равновесия (4.86) в 
бесконечно разбавленном растворе принимают следующий вид: 

Кр 

wet + RT т =p +RTInx; (>27), 

K;: 
pit + RT In = py. (4.87) 

Подставляя (4.87) в (4.86), находим 

P; P; 
a= ——, y= > 
ГК’ Кр 

(i > 2). (4.88) 

Из соотношений (4.82), (4.85), (4.88) следует, что активность Q 
и коэффициент активности "yj растворителя (компонент 1) при 
обоих рассмотренных нами способах выбора стандартного состоя- 
ния равны 

а1=а1*, \1=у1*, (4.89) 

а активности а; и Q;*, коэффициенты активности у; и у;* раство- 
ренных веществ (1>2) связаны друг с другом соотношениями 

а:К ViKri а, — p= te. 4.90 | Poi ’ у Poi ( ) 

Так как yi*—>1 при ({x;}-0, j=2), то последнее уравнение озна-. 
чает, что 

К 
lim у= 

(х;}0,/>2) Poi 
(i > 2). (4.91) 

Поэтому соотношение (4.90) можно записать и так: 

“= lim y. (4.92) 
VY; xp)}+0, 722) 

С помощью уравнений (4.90) можно легко переходить от одной. 
системы сравнения к другой. 

Различие. в методах, применяемых для получения данных од 
давлении и составе равновесного пара, а также погрешности, при- 
сущие каждому из них в отдельности, вызывают необходимость 
объективной и независимой оценки точности полученных резуль- 
татов. 

Значительные случайные ошибки измерений легко обнаружива- 
ются при графическом изображении опытных данных как отклоне- 
ния от гладкой кривой, например при построении графиков зави- 
симости состав пара — состав жидкости; х’=|(х), общее давление 
пара — состав жидкой или газовой фазы Р=Р ({х:}), РЕР({х:}). 
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Систематические погрешности можно обнаружить с помощью 
методов, основанных на термодинамических закономерностях. 
Они заключаются в проверке термодинамической согласованности 
экспериментальных данных путем сопоставления с различными 
формами уравнения Гиббса — Дюгема (4.64). Так, если паровая 
фаза подчиняется законам идеальных газовых смесей, для провер- 
ки термодинамической согласованности экспериментальных дан- 
ных можно воспользоваться уравнениями Дюгема — Маргулеса. 

Проверка заключается в вычислении коэффициента активности 
одного из компонентов по значениям коэффициентов активности 
другого компонента и сопоставлении вычисленных величин с най- 
денными по опытным данным. Сопоставление необходимо прово- 
дить с учетом точности экспериментального определения вели- 
чин, используемых для расчета значений коэффициентов активно- 
сти компонентов. 

Из других методов проверки термодинамической согласованно- 
сти экспериментальных данных отметим метод, предложенный 
Херрингтоном, Редлихом и Кистером. Они использовали свойства 
функции Ф, которая связана с избыточной энергией Гиббса ЦЕ 

k 

GF=RTY А In Vi 

i=l 

следующей зависимостью: 

СЕ 

Ф = (4.93) 
2,303RT 

Функция Ф для бинарной системы имеет вид 

® = (1—х,) ву, + x, Ig yo. (4.94) 

Дифференцируя функцию Ф по хо и используя уравнения Гибб- 
са — Дюгема (4.64), получаем 

дФ Ys 

( дхз } 6 V1 ( 

Поскольку по определению (Ё(х.=0)=0, СЕ (х.=1) =0, то при ин- 
тегрировании соотношения (4.95) в пределах от х2=0 до x=! 
имеем 

lg (=) dx, = 0. (4.96) 

Проверка экспериментальных данных по методу Херрингтона, 
Редлиха‘и Кистера проводится следующим образом. На основании 
экспериментальных данных рассчитываются у! и Yeo. По получея- 
ным данным строится график зависимости [5 (у2/у!) от х2 и опре- 
деляются площади, ограниченные кривой 19 (у2/\у!) и осью абсцисс. 
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Согласно уравнению (4.96) алгебраическая сумма этих площадей 
должна быть равна нулю. Следует отметить, что если значения 
коэффициентов активности \; рассчитаны в предположении об 
идеальности газовой фазы, то невыполнение соотношения (4.96) 
может быть обусловлено не только значительными. систематиче- 
скими погрешностями, но и неверностью предположения об иде- 
альности паровой фазы. 

6) Вычисление активности растворителя 
по понижению температуры замерзания 

(криоскопический метод) 

Рассмотрим бинарный жидкий раствор, находящийся в рав- 
новесии с твердой фазой. В этом случае 

p(T, Р, {x7°}) = в (T, Р, {х*}), i=l, 2. (4.97) 

Выберем в качестве стандартного состояния растворителя в жид- 
кой и твердой фазах состояние чистого растворителя (соответст- 
венно в жидкой или твердой фазе) при этой же температуре. Тогда 

p(T, P)+ RT шаз=рх (T, Р) + АТ ак, (4.98) 

где 417 и аж — соответственно активности растворителя в твер- 
дой и жидкой фазах. 

Поеобразуя соотношение (4.98), получаем 

ж 

ay __ АНа (Та —Т) АНа: (To — T) In — = — тт ~~ RT ; (4.99) 
а] К 01 01 

гле Го — температура плавления чистого растворителя, АНи — 
мольная энтальпия плавления чистого растворителя при темпера 
туре To. 

Зная разность между температурами замерзания чистого раст- 
ворителя и раствора — АТ=То,-Т, и активность растворителя в 
твердой фазе а!" , можно, используя уравнение (4.99), рассчитать 
активность растворителя в жидкой фазе а1* и, наоборот, по дан- 
ным об активности аг* вычислить активность а1тв. 

Если х178=|, т. е. если растворитель кристаллизуется в чистом 
виде, то при указанном выше (см. (4.98)) способе выбора стан- 
дартного состояния а1"8(Т)=1 уравнение (4.99) принимает следу- 
ЮЩИЙ ВИД: 

__ An (Та —Т) 

RTO 
Ina* = (4.100) 

Уравнение (4.100) позволяет произвести расчет активности раст- 
ворителя в жидкой фазе а1* на основе данных об изменении тем- 
пературы замерзания чистого растворителя. 

В приведенном выше рассмотрении условий равновесия твер- 
дой и жидкой фаз стандартные состояния для растворителя в 
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твердой и жидкой фазах были выбраны различным образом, т. е. 
ие (Т) == ьж(Т) (см. (4.98)), и, следовательно, a7? =* ак. 

Рассмотрим равновесие жидкий раствор — чистый твердый ра- 
створитель, выбрав в качестве стандартного состояния растворите- 
ля в твердой и жидкой фазах чистый жидкий растворитель при 
температуре его плавления To). Тогда по определению 18 

В (ТГ) =pi (To) + RT шаг, pi =i" (То) + RT так, (4.101) 

где wi°7(7To1) — химический потенциал растворителя в стандарт- 
ном состоянии, т. е. химический потенциал чистого жидкого раст- 
ворителя при температуре плавления Ти. 

Из (4.97), (4.101) следует, что при данном способе выбора 
—т 

стандартного состояния активности ai H ai” равны 

a; =a) . (4.102) 

Из соотношений (4.101) следует, что активность а!"8 характери- 
зует изменение химического потенциала растворителя при перехо- 
де от жидкого состояния к твердому и изменении температуры от 
To, до Г; активность @1* характеризует изменение химического 
потенциала растворителя при изменении температуры от To, до Т 
и изменение концентрации растворителя в жидкой фазе от х!=1 
до х1. В стандартном состоянии a; =a; =1. 

Воспользуемся соотношением 

д п ат? AH," . _— _ (4.103) 
OT RT? 

— =" 5 
где АН! =H," —Н! "8 — изменение парциальной мольной эн- 
тальпии растворителя в твердой фазе при переходе от стандарт- 
ного состояния к твердому растворителю при температуре Г. 

В первом приближении можно принять, что AH,” не зависит 

от температуры, т.е. AH” == АН!" (T,,). Так как по условию твер- 
дая фаза состоит из чистого растворителя, то AH,” = —AH,,(T 9); 
где АНо: (То) — энтальпия плавления растворителя при темпера- 
туре Гол. nena (4.103), получаем 

_ Hy (To. —Т — In ary ~ ( 01 ) _ __ АНя (Го Г) , (4. 104) 

ЕТ? RT?, 

Сопоставляя (4.100), (4.102), (4.104), находим 

аг=а“=ак. (4.105) 

Следует помнить, что соотношения (4.100), (4.104) получены 
в предположении, что мольная энтальпия плавления растворите- 

18 Активности, соответствующие данному способу выбора стандартного со- 
стояния, мы будем обозначать чертой сверху. 
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ля AHo, не зависит от температуры. При более точных расчетах 
активностей эту зависимость необходимо учитывать, в особеннъ- 
сти если изменение температуры замерзания чистого растворите- 
ля АГ велико. 

Активности растворителя и растворенногой вещества связаны 
друг с другом уравнением Гиббса—Дюгема: 

а па.. (4.106) dIna,= — 
Xe 

Если активность растворителя а! известна, TO, интегрируя (4.106), 
можно вычислить активность растворенного вещества Ap. 

в) Вычисление активности растворителя 
по повышению температуры кипения раствора 

(эбулиоскопический метод) 

Уравнение для расчета активности растворителя по данным 

об изменении температуры кипения имеет вид 

ож Hucn (Тиби — T) АНиСП (Тисп — т) 4.107 

п a; _ КТТ ~ RR (Ти)? , ( | ) 

где To; — температура кипения чистого растворителя, АНи’ — 
мольная энтальпия испарения чистого растворителя при темпера- 
туре Го1. Соотношение (4.107) получено в предположении, что все 
компоненты раствора, кроме растворителя, нелетучи, и, кроме то- 
го, было принято, что зависимостью энтальпии испарения от тем- 
пературы можно пренебречь. Следует отметить, что измерения ак- 
тивностей с помощью эбулиоскопического метода менее точны, чем 
с помощью криоскопического метода. 

г) Вычисление активности растворителя 
по данным об осмотическом давлении 

Осмотическое равновесие чистого растворителя с неидеальным 
раствором описывается уравнением 

\ RT 

A (4.108) 
t 

где a; и V,* — соответственно активность и парциальный мольный 
объем растворителя в растворе. Уравнение (4.108) позволяет рас- 
считать активность растворителя в растворе, если известны осмо- 
тическое давление л и парциальный мольный объем растворителя. 
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д) Вычисление активности по закону 
распределения вещества между двумя 

несмешивающимися жидкостями? 

Допустим, что какое-либо вещество А распределено в двух не- 
смешивающихся растворителях. В состоянии равновесия 

“К (T, Р)=ех = (4.109) ane р\1, Г) = @Хр РТ 

где a4*8 — активность вещества А в растворителе В, ал*б — ак- 
тивность вещества A в растворителе С, причем в качестве стан- 
дартного состояния выбраны бесконечно разбавленные растворы 
вещества А в растворителях В и С. Постоянная Kp=Kp(P, Т) но- 
сит название константы распределения. 

Константа распределения К, обычно определяется на основа- 
нии изучения распределения веществ в разбавленных растворах. 

При достаточно больших степенях разведения 

*В B *С С 
ЧА ХА, AA > ХА 

и, следовательно, 

XA K,=—4., (4.110) 
XA 

Если активность вещества А в одном из несмешивающихся pa- 
створителей известна, то с помощью уравнения (4.109) легко вы- 
числить активность вещества А в другом из несмешивающихся 
растворителей. 

е) Вычисление активностей из измерений 
электродвижущей силы 

Этот метод используется для расчета активностей в растворах 
электролитов. 

Пусть в обратимом гальваническом элементе при прохождении 
2F кулонов электричества идет реакция 

nA+mB+...2=pC+qD+.... (4.111) 

Тогда расчет активностей осуществляется с помощью уравнения 
Нернста: 

* PG 0 RT асар ... 
E...=E>3,-——— In (4.112) 

ЭДС эдс пт , 
2Е ад@в... 

где Exc — электродвижущая сила гальванического элемента, 
Е°’.дс — электродвижущая сила этого же элемента в стандартном 
состоянии, когда активности веществ A, В, ..., С, О, ... по услэ- 

вию равны единице. 

19 Подробнее см. [71, 73, 94]. 
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Рассмотрим, например, элемент, в котором электродами слу- 
жат две амальгамы таллия различного состава. Обе амальгамы 
помещены в один и тот же электролит. При прохождении тока в 
гальваническом элементе происходит постепенное выравнивание 
концентрации. таллия в обеих амальгамах, т. е. перенос таллия от 
амальгамы с большим его содержанием к амальгаме с меньшим 
его содержанием. Этот обратимый процесс можно выразить схе- 
мой 

Tl (в амальгаме Т1”) =Т1 (в амальгаме Т1”). 

Так как в реакции участвует всего одно вещество — таллий, то 
электродвижущая сила в стандартном состоянии будет равна ну- 
лю: E%s;-=0. Следовательно, в этом случае 

эде OO. (4.113) 

Пользуясь этим уравнением, можно путем измерений электро- 
движущей силы гальванического элемента при различных концен- 
трациях таллия определить зависимость активности таллия от 
его концентрации в ртути. 

ж) Вычисление активностей из данных 
о рэлеевском рассеянии света 

Рассмотренные выше методы определения активностей компо- 
нентов в растворах давно и широко применяются в практике. При- 
ведем сравнительно новый метод определения активностей компо- 
нентов, основанный на изучении интегрального рэлеевского рас- 
сеяния света в растворах (подробнее см. [58, 64, 115, 126—128]). 

Рассмотрим сначала некоторые положения теории рэлеевско- 
го рассеяния света. Отметим, что в дальнейшем речь будет идти 
о рассеянии света в низкомолекулярных однородных и изотроп- 
ных жидких системах, т. е. мы исключаем из рассмотрения раст- 
воры высокомолекулярных соединений, жидкие кристаллы, а так- 
же жидкости, содержащие какие-либо примеси, нарушающие оп- 
тическую однородность рассматриваемой системы. Частота воз- 
буждающего электромагнитного излучения Vo должна находиться 
в Таком диапазоне, где жидкость для этого излучения прозрачна, 
т. е. полосы поглощения, обусловленные внутримолекулярными пе- 
реходами, на шкале частот расположены далеко OT vo. При изуче- 
нии рэлеевского рассеяния света используют, как правило, элект- 
ромагнитные волны, частоты которых расположены в оптическом 
диапазоне частот. Известно, что в этом диапазоне частот диэлект- 
рическая проницаемость среды = равна квадрату показателя 
преломления п: =п?. 

Рассеяние света обусловлено флуктуациями 29 диэлектрической 

20 Флуктуациями называют локальные отклонения свойств вещества OT HX 
среднего значения, случайно возникающие в результате теплового движения 
(подробнее см. гл. 7). 
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проницаемости (показателя преломления) жидкости. Флуктуации 
диэлектрической проницаемости среды приводят к локальным от- 
клонениям показателя преломления от его среднего значения, что 
и является причиной рассеяния света. Несложно показать, что ес- 
ли бы молекулы жидкости были распределены вполне однородно, 
т. е. в жидкости не было бы флуктуаций, то свет, рассеянный мо- 
лекулами, должен был бы погашаться вследствие интерференции. 

Флуктуации диэлектрической проницаемости жидкости Age мо- 
гут быть вызваны флуктуациями термодинамических параметров: 
плотности Ap, давления ДР, температуры АТ, концентрации {Ax;} 
и т. п. и анизотропными флуктуациями. В качестве термодинами- 
ческих ‘параметров, характеризующих состояние элемента объема 
жидкости, могут быть выбраны различные наборы переменных: 
например, 7, р, {x:}, или Т, P, {xi}. Выбор этих переменных произ- 
волен, определяется удобством решения задачи и простотой физи- 
ческой интерпретации различных слагаемых, входящих в общую 
интенсивность рассеяния света. Таким образом, изучение рэлеев- 
ского рассеяния света позволяет получить данные о различных 
типах флуктуаций, происходящих в жидких фазах". 

Рассмотрим принципиальную схему измерения интегрального 
рэлеевского рассеяния света (рис. 4.19). Пусть поток монохрома- 

А7 

bz 
o 

Рис. 4.19. К принципиальной схеме измерения интег- 
рального рэлеевского рассеяния света. Направление 

J га электрических векторов падающего и рассеянного све- 
=9f° та при рассеянии под углом 90° 

2,“ р у Е 

тических параллельных лучей неполяризованного света распрост- 

раняется вдоль оси Х. Свет проходит через жидкость, находящую- 

ся в кювете, и частично рассеивается. Частота монохроматического 

излучения Vo, как это отмечалось выше, расположена на шкале ча- 

стот вдали от полос поглощения, обусловленных внутримолеку- 

лярными переходами. Электрические векторы падающего Eo и 

рассеянного Е излучений можно разложить на компоненты, ли- 

нейно поляризованные вдоль осей координат так, как это пока- 

зано на рис. 4.19. Угол 0 между направлениями падающего и рас- 

сеянного излучений на рис. 4.19 равен 90°. На расстоянии Г от 

рассеивающего объема У жидкости располагается прибор, реги- 

стрирующий рассеянное излучение. 

21 Если рассмотреть развитие представлений о флуктуациях в историческом 

аспекте, то именно существование молекулярного рэлеевского рассеяния света 

явилось одним из наиболее прямых экспериментальных подтверждении сущест- 

вования флуктуаций. 
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Ha опыте измеряются интенсивности рассеянного излучения с 
поляризацией. вдоль осей X и Z: [хи [2. Степень деполяризации 
рассеянного излучения А определяется с помощью соотношения 

A= X=. (4.114) 

Измерения величин /х и [2 обычно проводят при угле рассея- 
ния 0=90° Располагая значениями [2.0 и Ix,90 (или [290 и Ago) 
при угле рассеяния 0=90°, можно вычислить [2 и [х (или [2 и А) 
при любом другом угле рассеяния. В дальнейшем изложении вез- 
де будем полагать, что угол рассеяния 0=90°. 

Из теории рассеяния света следует, что интенсивность рассеян- 
ного излучения Гэо пропорциональна интенсивности падающего из- 
лучения Io, объему рассеивающей среды У и обратно пропорцио- 
нальна квадрату расстояния г от рассеивающего объема до точ- 
ки наблюдения: 

у 

Так как значения Io, И, г могут изменяться в разных опытах про- 
извольно, то при сопоставлении экспериментальных данных удоб- 
но пользоваться не величинами J/g, а значениями коэффициента 
рассеяния Юэ, называемого иногда коэффициентом Рэлея: 

Tor? 

Коэффициент рассеяния Roo при заданной длине волны света № 
зависит только от свойств рассеивающей среды. 

Из сказанного следует, что для описания рассеянного излуче- 
ния достаточно знать степень деполяризации Ago и абсолютный 
коэффициент рассеяния Ау. Rey обычно находят при помощи OT- 
носительных измерений, сравнивая интенсивность света, рассеи- 
ваемого исследуемой жидкостью, с интенсивностью света, рассеян- 
ного в тех же условиях «эталонной» жидкостью, значение абсо- 
лютного коэффициента рассеяния которой известно. В качестве 
эталона чаще всего используется бензол 22. В этом случае 

Гоо 
Roo = ° Ro0,C.He: (4.116) 

190,CeH, 

Kak уже было отмечено, рассеяние света в растворах обуслов- 
лено флуктуациями термодинамических переменных (напримеэ, 
температуры, давления, концентрации) и анизотропными флук- 
туациями. 

22 Абсолютный коэффициент рассеяния света  бензолом Код, сн, при 

№=366 нм и 25°C равен (106+5)-10-® см-1; при №ю=436 нм и 20°С — (46,44 
0,5) -10-6 см-1; №=546 нм и 20°С — (16,0=0,2) -10-6в см-! [126, 128]. 
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В отсутствие внешних полей жидкие системы в среднем изо- 
тропны. Флуктуации температуры, давления, концентрации и т. п. 
не нарушают изотропности среды и ответственны за возникнове- 
ние так называемой изотропной, или скалярной, составляющей 
рэлеевского рассеяния света Roous, для которой 

Roo,us == 0, Roo,u3 — 0, Rso,us — Юбиз + Юэо, из = Roo,ns. (4. | 17) 

Анизотропные флуктуации представляют собой случайные на- 
рушения изотропных свойств жидкости и обусловливают существо- 
вание анизотропной, или симметричной, составляющей рэлеевско- 
го рассеяния света Юод,ан: 

Коо,ан — Rio, ан + ‘Ro0,a1 , (4. 11 8} 

причем, если исходное электромагнитное излучение неполяризовз- 
но, степень деполяризации света, рассеянного анизотропными 
флуктуациями, равна 6/7 23: 

Rx 6 
Дарли == —, (4.119) 

Код, ax 

Изотропные и анизотропные флуктуации статистически неза- 
висимы. Поэтому коэффициент Рэлея Юэ состоит из двух частей: 

Юо=Юзо,из+ оо, ан. (4.120) 

Общая степень деполяризации рассеянного излучения Roo опре- 
деляется соотношением 

7 Rx Rx 

4y= = eS SE ooo (4.121) 
12,90 Код, из + Кд, ан Ко — Roo, ан 

откуда 

Xx АроКоо 
— 4.122 Ro0,an 1+ Ago ( ) 

Используя соотношения (4.118)— (4.120), (4.122), получаем 

13 Лю 
=—— 4.123 Roo, ан 6 1 + Ago Roo, ( ) 

== Tw 4.124 Ко, из 6 (1+ Bm) Ко. (4.124) 

Соотношения (4.123), (4.124) позволяют рассчитать изотропную 
Юэоиз И анизотропную Кэб,ан составляющие рэлеевского рассеяния 
света на основе экспериментальных значений Roo и Ago. 

33 Если падающее электромагнитное излучение линейно поляризовано вдоль 
оси Z (см. рис. 4.19), то Аз, ав= 3/4. 
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В дальнейшем будем рассматривать только изотропную со- 
<тавляющую рэлеевского рассеяния света Юэо,из. Согласно теории 
рэлеевского рассеяния света 

"У" ((Ae,,)?), (4.125) 
0 

Roo, из — 

где ( (Леиз)?) — средний квадрат изотропной составляющей флук- 
туации диэлектрической проницаемости = в элементе объема У”*. 

Выберем в качестве термодинамических переменных, характе- 
ризующих состояние элемента объема У* бинарного раствора, 
температуру Т, давление Р и концентрацию. второго компонента 
Xo. Разлагая величину Азиз в ряд по величинам AT, AP, Axo и 
ограничиваясь линейными членами этого ряда, имеем 

д д д Ae,, = (+)... AT + (SE ee AP + ( np Ax. (4.126) 
OX 

Возводя выражение (4.126) в квадрат и проводя статистическое 
усреднение, находим 

(А) = (Fe) „(АТР + (Fe), (APP) + 

+ ( де \ ((Ax,)?) +2 (= = ) oe (se) ne (ATAP) + 
OX. 

+2 (=). (=) (АТАх,) +2 (+ ( >, (АРАх,). 

(4.127) 
OT Ox. /T,P ОР } 

Если в качестве переменных, характеризующих состояние эле- 
мента объема У* раствора, выбраны температура 7, плотность о 
и концентрация второго компонента х2, соотношения (4.126), 
(4.127) имеют вид 

Ле, = (=) AT + (=)... Ap + (= ) Ax», (4.128) 

(Meas) = (3), (ATI) + (SE) ((A0)*). + 
де 

+ (5). ((Ax my) +2() (55), (ATAp) + 

елью) (Еды 
(4.129) 

В выражениях (4.127) (4.129) ((АТ)?), ((AP)?), <¢(Ap)?>, 
<(Ах2)?> — средние квадраты флуктуаций температуры, давления, 
плотности и концентрации в элементе объема ‚ <ATAP), 
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(< АТАх2) ит. п. — средние значения произведения флуктуаций Tep- 
модинамических величин в элементе объема У*. 

Согласно термодинамической теории флуктуаций (см. гл. 7)74 
эти величины определяются соотношениями 

RT? RTC, RT xin ((AT)*) = —, ((AP)*) = ЩЕ, ((Ax,)*) = Sn, 
pV*C, V BAC) (Op, /OX2)7 p 

(4.130) 

(ATAP) =—"—%_, {АТАх,) =0, (APAx,) =0, (4.131) 
PY СуРт 

То о,  *1Vm (09/0%2) 7, p 
((Ap)? = у* | + (Op2/OX2) т.р | (4.132) 

RT x4Vm (00/0 
(Додж "РТ (AT Ap) =0. (4.133) 

V* (Opte/ OX) 7 P 

В выражениях (4.130)—(4.133) R=R/Na — постоянная Больцмана, 
Ср, Су — удельные изобарная и изохорная теплоемкости раствора, 

| 
В; = — — (дУ/дР)т, a= — (sr) — соответственно изотерми- 

V V \ OT /p 

ческая сжимаемость и коэффициент теплового расширения раст- 
вора. 

Из соотношений (4.131), (4.133) следует, что флуктуации тем- 
пературы и давления, плотности и концентрации попарно стати- 
стически зависимы; флуктуации температуры и концентрации, дав- 
ления и концентрации, температуры и плотности в среднем не 
коррелируют друг с другом. 

Используя выражения (4.131), (4.133), получаем 

((Ae)2,) = (55), (ATI) + (557), (APY) + 

+2(2), (BE), .(0ra + (EJ... 0 
((Aeys)*) = (55), (АТ) + (SE) „(Ав + 

+? (5), (=), . (еж + (55), (An). (4.135) 
Oxe др 

2% См. также: Дуров В. А. К термодинамической теории флуктуаций и 
рэлеевского рассеяния света в растворах//Вестн. Моск. ун-та, сер. 2, Химия, 
1987, Т. 28, № 1. С. 54—61, 

112



Соотношения (4.134), (4.135) эквивалентны; в этом можно убе- 
диться, используя выражения (4.130) — (4.133) и термодинамиче- 
ские формулы 

oe\ [9 а (8 (= 1 (2 

( OT Jw =( ОТ ) В: ОР } Xs , др ) eB дР ) 

de de 1 / д др 
= ; 4.136 

( OXe } OX, pn P РВ. [55 Oe ( OXxe } ( } 

Используя первые два из этих выражений, запишем соотноше- 
ние (4.134) в следующем виде: 

=.) ГВт (2) 
(ие) = pV*C, we, ( ОТ / px, у" Op /T,x, * 

RT x1Vin _д=_ 2 : 

т я (Op2/OX2)7, p ( дхо ), Р. (4.137) 

Подставляя выражение (4.137) в формулу (4.125) и учитывая pa- 
венство ==и7?, получаем следующее общее выражение для коэф- 
фициента рассеяния света на изотропных флуктуациях: 

R Qn2kT?2n? у an \ 2 2n?kTp*B ти? | дп \? 

ee рб, aT м др } 
Qn2kT x1,V yn? On \2 

= . 4.138 
№4 (O2/0x2) 7, p ( OX, ) Р } 

Таким образом, средний квадрат изотропной составляющей 
флуктуации диэлектрической проницаемости (показателя прелом- 
ления) (4.137), а следовательно, и коэффициент Рэлея Roo,us 
(4.138) могут быть представлены в виде суммы независимых сла- 
гаемых. Первые два слагаемых в выражении (4.138) представля- 
ют вклады в коэффициент рассеяния света на коррелирующих 
между собой (см. (4.131)) флуктуациях температуры и давления. 
третье слагаемое — от рассеяния света на флуктуациях концент- 
рации, статистически не связанных с флуктуациями Ти P 

В однокомпонентной жидкости флуктуации концентрации OT-: 
сутствуют, и коэффициент рассеяния Ю9о,из определяется первыми 
двумя слагаемыми в соотношении (4.138), которые представляют 
собой вклад от рассеяния света на коррелирующих между собой 
флуктуациях температуры и давления, или, что эквивалентно, на 
статистически независимых флуктуациях температуры и плотно- 
сти (см. (4.133), (4.135)). Для растворов интерпретация слагае- 
мых в (4.138), как соответственно «температурного», «плотност- 
ного» и «концентрационного» вкладов в рассеяние света, некор- 
ректна. 

Экспериментальные и теоретические исследования показывают, 
что вклад первого слагаемого в соотношении (4.138), Roo1, мал: 
Коо,1/Ю90,из< 0,005, и поэтому им обычно можно пренебречь. 
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Рассмотрим второе слагаемое в соотношении (4.138). Исполь- 
» . дп 

зуя для нахождения входящеи в него производной (5 } 

\ ОР /Т,х, 

формулу Лоренц—Лоренца, находим 

о и ) — (2—1) (7 +2 ). (4.139) 

«Следовательно, 

2 

Roos = АР Ву (8—1) (7) (4.140) 
ont МА 

Таким образом, для расчета величины Roo необходимо распо- 
лагать данными об изотермической сжимаемости Вт и показателе 
преломления п раствора. Наибольшие трудности представляет экс- 
периментальное определение изотермической сжимаемости раство- 
ра Br. Если данные о Br раствора отсутствуют, то величина Коо.2 
может быть оценена, например, с помощью следующего эмпириче- 
ского уравнения: 

Roo,2 = ХК пл + x.RSe.nn, (4.141) 

где К пл — коэффициент рассеяния света Ha флуктуациях плот- 

ности в чистом веществе i 

(i) 2л2КТ Вт ins дп; \2 
Ю90,пл — 4 ( | — 

ЛОМА др; /т 

2RT 2 
— ет Вт: (п в 07? | (i= 1, 2). (4.142) 4 

Pacenorpuy рассеяние света на флуктуациях концентрации. 
Исследование рассеяния света на флуктуациях концентрации поз- 
воляет определить значения AKTHBHOCTeH и коэффициентов ак- 
тивности компонентов раствора. 

Имеем 

Юоо к = Ючо, из— Ro0,1 — Ro0,2 = 
2n?RT XV nn? ( On \ (4.143) 

Méo(Op2/OX2)r pV А \ Ox, /T.P 

Из соотношений (4.130), (4.143) следует, что (при прочих рав- 
ных условиях) средний квадрат  флуктуаций концентрации 
< (Ах2)?), а вместе с ним и коэффициент рассеяния света на флук- 
туациях концентрации Ак тем больше, чем меньше производная 
(Ди2/Охо) тр. Производная (ди2/дх2)т,ь согласно (4.14) равна 

OX T,P X2 дхо T,P 
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Следовательно, 

On \2 sev —egsnt (22) 
xo) TP (4.144) 

АМА [1 + (0 172/01 №)т,Р] 

Для идеального раствора 

нд = oan le) a ( = ), (4.145) 
Ао a Хо Т,Р 

Юэдо,к — 

Из соотношений (4.144), (4.145) и уравнений Гиббса—Дюгема 
(4.64) получаем 

Roo, к д пу д пу: 

—R =a Jeep (Эх Ire 4.146 
Roo x ( дп № ) д [п xy ) > ( } 

Следовательно, значения коэффициентов активности можно рас- 
считать, интегрируя соотношения (4.146) 

1 , pun 

Iny=f—-(1-= >") dx, i=1, 2. (4.147) 
zy x; 90, к 

Таким образом, ‘исследования рассеяния света на флуктуаци- 
ях концентрации позволяют определить значения коэффициентов 
активности, а затем и других термодинамических функций не- 
идеальных растворов. | 

Как показали исследования, для растворов с положительными 
отклонениями от идеальности и отличной от нуля производной 
(дп/9х2)тр эта методика определения указанных термодинамиче- 
ских свойств относительно проста, удобна и в ряде случаев по 
точности уступает лишь результатам, полученным на основании 
измерений давления паров, если они выполнены наиболее преци- 
зионными методами. Одно ‘из достоинств метода рэлеевского рас- 
сеяния света состоит в том, что он может быть применен для 
определения активности компонентов раствора и при достаточно 
низких температурах, когда выполнить точные измерения парци- 
альных давлений компонентов весьма трудно. В табл. 112 пред- 
ставлены результаты расчета коэффициента активности компонен- 
тов и избыточной энергии Гиббса G* раствора ацетонитрил — че- 
тыреххлористый углерод при 45°C на основании данных о рэлеев- 
ском рассеянии света и приведены для сравнения результаты 
определения избыточной энергии Гиббса С? из данных о давле- 
нии пара. 

Небольшое расхождение в значениях G*, вероятно, связано с 
дп 

погрешностями, допускаемыми при определении величин Ox. In yi 
“2 

25 Арменская С. Е. Автореф. дис. ... канд. хим. наук. М., 1974. 
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Таблица 11 

Избыточная энергия Гиббса смешения растворов ацетонитрил (1) — 
четыреххлористый углерод (2) при 45° С 

Рэлеевское рассеяние света 

Термодинамические 

ts e Fens’ 
11%, Iny, СЕ, Кал | моль 6“, Г моль 

0,1 1,60 0,01 109 127 
0,2 1,13 0, 09 191 207 
0,3 0,81 0,20 242 255 
0,4 0,57 0,34 272 279 
0,5 0,39 0,48 276 284 
0,6 0,25 0,66 260 267 
0,7 0,14 0,86 224 232 
0,8 0,06 1,10. 168 176 
0,9 0,01 1,53 101 97 

при помощи графических методов, и погрешностями экспери- 
мента. 

В этом разделе мы кратко охарактеризовали применение мето- 
да рэлеевского рассеяния света для определения термодинамиче- 
ских свойств растворов. Отметим также, что в настоящее время 
исследования рэлеевского рассеяния света дают обширную инфор- 
мацию о строении жидких фаз, молекулярных механизмах про- 
цессов. возникновения и исчезновения флуктуаций плотности, KOH- 
центрации, анизотропных флуктуаций, позволяют получить дан- 
ные о скорости и поглощении звука в жидких фазах и т. д. 

$ 4.8. ОПИСАНИЕ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ СВОЯСТВ 

РАСТВОРОВ ПРИ ПОМОЩИ ИЗБЫТОЧНЫХ 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ ФУНКЦИЯ 

Рассмотрим способ представления термодинамических свойств 
растворов при помощи избыточных термодинамических функций. 
Напомним, что избыточной термодинамической функцией раствора 
(обозначаемой верхним индексом E, от лат. excessive) называет- 
ся разность между термодинамической функцией неидеального 
раствора и значением этой функции соответствующего гипотети- 
ческого идеального раствора при тех же значениях температуры, 
концентрации и давления (или объема) 79, 

38 Иногда «избыточной» термодинамической функцией называют разность 
между термодинамической функцией смешения неидеального раствора и значе- 
нием этой же функции смешения для идеального раствора. Несложно показать, 
что эти определения эквивалентны. Действительно, рассмотрим, например, из- 
быточную энергию Гиббса раствора. Имеем 

ба) =G—G"= У (ai — 27") zi =АТУ «i Iny:, Gé) = GM — СМ. = 

t i 
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_ Таким образом, избыточные термодинамические функции пред- 
ставляют собой избыток (положительный или отрицательный) дан- 
ного термодинамического свойства раствора над тем же свойст- 
вом гипотетического идеального раствора сравнения, составлен- 
ного из тех же компонентов. Поэтому численные значения избыточ- 
ных термодинамических функций зависят в общем случае от спо- 
соба выбора гипотетического идеального раствора сравнения, т. е. 
в конечном итоге от способа выбора стандартных состояний ком- 
понентов. Необходимо подчеркнуть, однако, что функциональный 
вид выражений для избыточных термодинамических функций от 
способа выбора стандартных состояний компонентов не зависит. 

При вычислении избыточных термодинамических функций ча- 
це всего в качестве стандартных состояний компонентов выбира- 
ются чистые компоненты, что и будет предполагаться нами в 
дальнейшем изложении. 

Различают следующие избыточные функции. 
1. Избыточный химический потенциал: 

ме=р:— ши Ид=АТ пу, (4.148) 

где и; — химический потенциал компонента { в неидеальном pa- 
створе, p42 — химический потенциал этого же компонента в ги- 
потетическом идеальном растворе сравнения. Вычисление избы- 
точных химических потенциалов рп; осуществляется при помощи 
методов, изложенных в $ 4.7. 

2. Избыточная 27 энергия Гиббса СЕ: 

Rk 

GP =G—G"=GN—GM"*=¥ pEx,. (4.149) 
i=1 

Согласно принятой терминологии 28, если СЁ положительно, TO 
в растворе имеют место положительные отклонения от идеально- 
сти, и, наоборот, если G* отрицательно, то в растворе имеют ме- 
сто отрицательные отклонения от идеальности. 

По формуле (4.149) можно вычислить СЁ, если известны из- 
быточные химические потенциалы pi. Расчет избыточных химиче- 
ских потенциалов п; из значений СЁ осуществляется с помощью 
аналитических или графических методов, подобных тем, которые 
используются для расчета парциальных мольных величин. Так, 

= у (ры — Hot) — (wp — во] м = RT У. = пу, 
i t 

откуда следует, что Gay? = Gi2¥. 
31 Все избыточные термодинамические функции здесь и далее относятся к 

1 молю раствора. 
28 Если в качестве стандартного состояния выбран бесконечно разбавлен- 

ный раствор, то положительным отклонениям от идеальности соответствуют зна- 
чения СЕ<0, а отрицательным отклонениям от идеальности — значения С2>0. 
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например, избыточные химические потенциалы ри, wo” бинарного 
раствора связаны с (= соотношениями 

Е Е 
Te = 6-х, 99, uy = + х, 0G. (4.150) 

Ox, Xe 

3. Избыточная энтальпия раствора НЕ: 

k k 
H? =H-H™=¥ (НЕ: Ни) = Hi, = НМ. (4.151) 

t=!) t=1 

т. е. избыточная энтальпия раствора равна энтальпии образования 
раствора (энтальпии смешения). В соотношениях (4.151) На, 
H;* — мольная энтальпия чистого компонента i и парциальная 
мольная энтальпия компонента Е в растворе соответственно, 

*М * 

Н; =Н;—Ни — парциальная мольная энтальпия смешения. 
Отметим следующие способы определения энтальпий смешения 

[51, 52]. 
а) Из данных о теплотах смешения Q™, получаемых с по- 

мощью калориметрических измерений, 

НМ—= Ом. 

Точно так же парциальная мольная энтальпия смешения AH; 
равна 

НМ =Qi@ (4.152) 
’ 

e 

где Q;" — парциальная мольная теплота смешения. 
6) Из данных о давлении пара 

.м__ __ рт [ Эша — — RT? 
И = RT? ( oT ) RT? 

д In Pi/ Poi 

OT P,{x;) ` 

(4.153) 

Несложно убедиться в том, что если в качестве переменных, 
определяющих состояние раствора, выбраны Т, Р, {xi}, TO каж- 
дому из уравнений, устанавливаюшему связь между какими-либо 
термодинамическими свойствами раствора, соответствует уравне- 
ние, связывающее между собой избыточные термодинамические 
функции. Для избыточной энтальпич раствора имеем 

k 

Е_ им _ та [ 0(G*/T) _ pm, [ОШ 

О RO La (a deaen | oT OT 

7 (4.154) 
4. Избыточный объем VE: 

k k 
УЕ —y—y"@= у (У:— Ин) X: = у УМ х, =УМ, (4.155) 

i=] t=] 

т. е. избыточный объем V* равен изменению объема при образо- 
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вании раствора (объему смешения). В соотношении (4.155) Vo:, 
У:* — мольный объем чистого компонента i и парциальный моль- 

‘ный объем компонента i в растворе соответственно, V;“=V; — 
—Vo; — парциальный мольный объем смешения. Для избыточно- 
го объема справедливы соогношения 

k 
aG® Y= (шт (ABE) ay OP ]T.AXx;) OP} T.{x,) 

t=1 

. . opF 
ии ( a | (4.156) 

OP /ТАх,} 

5. Избыточная внутренняя энергия раствора UF: 

ИЕ = НЕ—РУЕ => НЕ, (4.157) 

Tak как для конденсированных систем обычно |НЕ|»Р|УЕ|. 
6. Избыточная энергия Гельмгольца FF: 

БЕ =G*—PV* => 0%, (4.158) 

поскольку для жидких систем обычно имеет место неравенство 
14| Р]УЕ|]. 

7. Избыточная энтропия смешения SF: 

SF = $— 5 = ММ, (4.159) 

где S“ — энтропия смешения неидеального раствора, 5Мид — эн- 
тропия смешения идеального раствора того же состава: 

к 

SH = —RY x; In x. (4.160) 
t=1 

Из соотношений (4.159), (4.160), (4.23) следует 

k р 
Е ~~ д шу; 

= — x, Iny;—RT м | —— , 4.161 
5 RY ип К > i aT } ) 

t=] i=1 

Избыточная энтропия раствора может быть вычислена, если 
известны НМ и (2. Расчет S* производится по уравнению 

St = = | (4.162) 

Расчет S* может быть выполнен также с помощью соотношения 

sre —( aG* | (4.163) 
OT /P.{x;) 
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8. Избыточные теплоемкости раствора Ср, Су: 

k k 

Cp=Cp —у x;C>;,, Су= с,—у x;Cvi, (4.164) 
i=1 i=1 

где Cp u Cy — соответственно изобарная и изохорная теплоемко- 
0 0 , 

сти одного моля раствора, Ср, Су: — мольные теплоемкости KOM- 
понента i в чистом состоянии. Расчет значений Cp® может быть. 
выполнен по уравнению 

k 

E __ НЕ _ .. д пу: | __ 

СР OT Jews = —2RT Dy: ( OT } peed | 
t= 

k 
% 0 пу; 

— RT? | (Sr) es | . (4. 165) 

t=1 

Из соотношений (4.148)—(4.165) ясно, что с теоретической 
точки зрения описания термодинамических свойств неидеальных 
растворов посредством введения активностей (или коэффициентов: 
активности) компонентов и с помощью избыточных термодинами- 
ческих функций полностью эквивалентны. Однако активности ком- 
понентов раствора более прямо, чем избыточные термодинамичг- 
ские функции, связаны с давлением пара и другими эксперимен-. 
тально определяемыми свойствами раствора. В свою очередь, из- 
быточные термодинамические функции дают в известной степени 
более наглядное описание отклонений термодинамических свойств: 
неидеальных растворов от свойств соответствующих им идеальных 
растворов; этим обстоятельством, вероятно, и объясняется рас- 
пространенность описания термодинамических свойств неидеаль- 
ных растворов при помощи избыточных термодинамических 
функций. 

Из упомянутых выше избыточных термодинамических функций 
наиболее часто рассматриваются избыточная энергия Гиббса С", 
избыточная энтропия 952, энтальпия смешения НМ. На рис. 4.20— 
4.25 приведены графики, изображающие зависимость G*, НМ и 
TS£ от концентрации для некоторых бинарных растворов. 

Не останавливаясь подробно на анализе концентрационных за- 
висимостей избыточных функций НМ, СЕ и TS*, изображенных 
на рис. 4.20—4.25, ограничимся лишь следующими замечаниями. 

1. Обращает на себя внимание значительная симметрия кри- 
вых С(Е=(Е(х), а также постоянство знака отклонений от идеаль- 
ности (G£>0 или СЕ<0) во всем диапазоне концентраций 29. Экс- 
тремум функций G=—G*(x) имеет место приблизительно при x= 

) ® 

29 Следует отметить, что «симметрия» и постоянство знака избыточной 
энергии Гиббса G* могут и не иметь места. 
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2. Концентрационные зависимости функций НМ=НМ (x), TS?= 

=TS*(x) значительно более разноообразны. Графики функций 

НМ (x), TS£(x) могут быть, так же как и кривые G*(x), приблизи- 

Е 
7. 4 H ”, 6 7 GF 

G&,-Ts&, 7 75 300} 
Han[Mone 3) Ш кал/миь |-/ H 

100 
—_—. 0 

10 EIN ~ 100 С 
2 1 - 200 НБ G25 490479 Cll, "И 

Асс C,H, 02 04 06 08 сн.он 

ZcH,0H 

Рис. 4.20. Зависимость избы- Рис. 4.21. Зависимость  избы- 
точных термодинамических точных термодинамических 
функций (Е, H“,—TS* от кон-` функций СЕ, НМ, TS® от KOH- 
центрации в растворах бен- центрации в растворах бен- 
зол—четыреххлористый — угле- зол—метиловый спирт при 

род при 25°С [47] 35°С [47] 

И”, 6%, 
TSE, GF 

Kan | моль 
100 - 

М fe 

-TS"; 
xon/mom FHM GF _ 

2001 — 75 100 H” 

-200}- 

? | 75* 
— 100 - | - 300} , 

—- ЛЕ 5 1 | иж - 

CHCl; 02 04 06 G8 CHsOH H,0 02 0406.08 CyHsOH 
Х с,н5оН Асонубн 

Рис. 4.22. Зависимость  избы- Рис. 4.23. Зависимость избы- 
точных термодинамических точных термодинамических 
функций СЕ, НМ, TS® от кон- функций СЕ, НМ, TS* от кон- 
центрации в растворах хлоро- центрации в растворах вода— 
форм — этиловый спирт при этиловый спирт при 40°С [47] 

45°С [47] 

тельно симметричными (см. рис. 4.20, 4.24), асимметричными 
(см. рис. 4.21, 4.23) или даже изменять знак (см. рис. 4.22). 

3. Соотношение значений функций НМ, Т5Е и СЕ может быть 
весьма различным. Так, в примере, приведенном на рис. 4.20, 
НМ> СЕ>0, Т5$Е<0; на рис. 4.21 — СЕ>НМ>0, а функция TS? — 
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знакопеременная; на рис. 4.24 HM@<GF<CTS£<0 ит. д. Рис. 4.20— 
4.25 наглядно показывает неполноту термодинамической характе- 
ристики раствора на основании данных о концентрационной за- 
BHCHMOCTH избыточной энергии Гиббса раствора G*, взятых толь- 
ко при одном значении температуры (и давления), так как одини 
тот же ход кривой G*=G*(x) может наблюдаться при совершен- 
но различных не только по форме, но и по знаку зависимостях. 

№, 6: 75" 
Kan! моль 

75 
— 100 

- 200+ 

— JOO ] ] ) J Е I 

Ho0 0 G4 08 H,0, Sb G25 050 675 Cd 

Хн, 0, Xcd 

Рис. 4.24. Зависимость H3- 
быточных — термодинамиче- 
ских функций СЕ, НМ, TSF 
от концентрации в раство- 
рах вода—перекись водоро- 

да при 75°С [47] 

Рис. 4.25. Зависимость из- 
быточных  термодинамичес- 
ких функций G*, НМ, Т5Е 
от концентрации в раство- 
рах сурьма — кадмий при 

500°С [47] 

НМ (х) и Т5Е(х). Для полного описания термодинамических 
свойств раствора необходимо знать зависимость функции G* He 
только от концентрации, но от температуры и давления, так как 

Е Е Е 

НЕ — — Тз.9@ /Т) Е 90 уЕ_ eG (4.166) 
ОТ OT oP 

4. Bo многих случаях, как это было впервые показано в 
1940 г. В. А. Киреевым, наблюдается параллелизм между величи- 
нами избыточных функций TS*, НМ и G*, часто переходящий в 
прямую пропорциональность между ними и наблюдаемый как для 
общих, так и для парциальных значений этих функций. Tak, Ha- 
пример, по данным В. А. Киреева 35, при 25°C отношение НЕ/ТЗЕ 
для растворов хлороформ — диэтиловый эфир равно 1,4 в интер- 
вале концентраций от 0,1 до 0,9 м. д., для растворов гептан — эта- 
HOM отношение НЕ/ТЗЕ составляет ——0,75. Указанная закономер- 
ность носит название правила Киреева [47]. 

5. Избыточная энтропия смешения $52 может принимать не 
только отрицательные (S£<0), но и положительные (5Е>0) зна- 
чения. Энтропия смешения тесно связана с характером распреде- 
ления частиц в растворе и может рассматриваться как мера бес- 
порядка в этом распоеделении. Положительный знак избыточной 

3° Киреев В. А.//ЖФХ, 1940. Т. 14. С. 1456. 
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энтропии смешения (52>0) означает, что энтропия смешения дан- 
ного раствора, S™”, больше, чем у идеального раствора. Отсюда 
можно сделать вывод о том, что в этом растворе имеют место та-, 
кие изменения во взаимном расположении частиц, которые сопро- 
вождаются дополнительным возрастанием энтропии. Одной из воз- 
можных причин, приводящих к неравенству 52>0, как показы- 
вают результаты приближенных статистико-механических теорий 
растворов, могут быть значительные различия в «размерах» моле- 
кул, составляющих раствор. 

Выше мы отмечали, что численные значения избыточных тер- 
модинамических функций зависят в общем случае от способа вы- 
бора гипотетического идеального раствора сравнения. Так, напри- 
мер, значения избыточной энергии Гиббса СЕ в некоторых произ- 
вольно выбранных системах сравнения, обозначаемых индексами 

«1» и <2», С" и С*, в общем случае не равны друг другу. Од- 
HaKO значения вторых производных избыточных свободных 3H- 

92СЕ 
тальпий по концентрации - , Так же как и значения вторых 

2 
производных по концентрации других избыточных термодинами- 
ческих функций, относящихся к раствору в целом (УЕ, ОЕ, 5Е, НЕ 
и т. д.), не зависят от способа выбора гипотетического идеально- 
го раствора сравнения, т. е. выбора стандартных состояний ком- 
понентов. 

Рассмотрим бинарный раствор. Запишем выражения для энер- 
гии Гиббса моля раствора С в двух произвольных системах 
сравнения. Имеем 

G=pOx, их, = Эх, +-дОх,, (4.167) 

1 2 . . 
где Ш ), us”? (:=1,2) — химические потенциалы компонента # в си- 
стемах сравнения «1» и «2» соответственно: 

д =pcr 4+. RT Inx; + RT In yl) =p? + RT In x; + ph, 

p =pct -- RT Inx, + RT In yp?) =pcr+ RT In x; + це. (4.168) 

В выражениях (4.168) pct, w?)ct— стандартные химические по- 

тенциалы компонента i в системах сравнения «|» и «2» соответ- 
ственно, PF, ид — избыточные химические потенциалы компо- 

нента { в указанных системах сравнения. 
Подставляя соотношения (4.169) в тождество (4.167) и исполь- 

зуя определение (4.149), получаем 

pi.cty, + и) стх, + СЕ! — pecrx, + и’ стх, + Gs, (4. 169) 

Дифференцируя тождество (4.169) по x2, имеем 

дСЁ! дСЁ: 
— 2 ry 2 9 __ шт -- pil).cr 4. 5 — —p?) ст + by? cT + 

2 

(4.170) 
OX, 
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откуда после вторичного дифференцирования по х2 находим 

дСЁ! д?СЁ*» 

2 — 2 0X5 дхо 
(4.171) 

С другой стороны, используя соотношения Гиббса — Дюгема, 
имеем 

дСЁ! (1) Es (2) 

= RT In—2—, = RT In—2 (4.172) 
OX ih) OXe yO) 

Из соотношений (4.171), (4.172) следует 

ОИ) _ din (yp? /y\?) (4.173) 
дхо OXe 

Тождество (4.173) справедливо для произвольно выбранных 
систем сравнения «|1» и «2». Если в качестве систем сравнения 
выбраны симметричная ($ 4.6) и несимметричная ($ 4.5) системы, 
то в справедливости тождества (4.173) несложно убедиться при 
помощи прямых вычислений. 

Действительно, используя соотношения (4.83), (4.85), (4.88), 
получаем 

о хох: Ро у. хо Ра 
(4 174) So | v1 X2X1P oe V1 XK ro 

Следовательно, 

Yo K 
v1 7 Роз 

Дифференцируя тождество (4.172) по x2, приходим к выражению. 
(4.173). 

Справедливость тождеств вида (4.171) для избыточных объ- 
емов V£, энтропий 952, внутренней энергии U*, энтальпии НЕ би- 
нарных систем следует из соотношений (4.166). 

Таким образом, вторые производные избыточных термодина- 
мических функций по концентрации не зависят от выбора стан- 
дартных состояний компонентов, что позволяет считать их в ря- 
де отношений более объективными, чем коэффициенты активности 
или избыточные термодинамические функции, характеристиками 
неидеальных систем. 

124



Глава 5 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 

РЕГУЛЯРНЫХ И АТЕРМИЧЕСКИХ РАСТВОРОВ ! 

Как мы отмечали ранее, среди неидеальных растворов выде- 
ляют регулярные растворы и атермические растворы. Регулярные 
и атермические растворы представляют собой два предельных слу- 
чая отклонений от идеальности и, строго говоря, в природе не 
существуют. Однако теория регулярных растворов и теория атер- 
мических растворов являются важной ступенью при рассмотре- 
нии отклонений от идеальности и в некоторых случаях позволя- 
ют приближенно охарактеризовать термодинамические свойства. 
конкретных неидеальных систем. 

$ 5.1. РЕГУЛЯРНЫЕ РАСТВОРЫ 

В литературе встречаются различные определения понятия 
«регулярный раствор», рассмотрим два из них. 

Определение 1. Регулярными растворами называются раство- 
ры, парциальные мольные энтропии компонентов которых равны 
парциальным мольным энтропиям компонентов идеальных раст- 
воров 

S;*=Soi—Rinx;, (=, 2, ..., R), (5.1). 

а энтальпия смешения при этом не равна нулю: 

H™.perA(0. (5.2) 

Из соотношения (5.1) следует, что энтропия смешения pery- 
лярного раствора 5”МР*т — такая же, как и энтропия смешения 
идеального раствора: 

$ М,рег—©5М,ид. (5.3): 

Следовательно, избыточная энтропия смешения регулярного pac- 
твора равна нулю: 

SPPer — 0. (5.4) 

Подставляя (5.4) в соотношения (4.162), (4.163), получаем 

GP per —= FM per (5.5) 

oGE per _ OH™ per _ | 

ap ep 0. (5.6) 

1 Рекомендуемая литература: [4, 31, 34, 47, 134, 135]. 
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Равенство (5.5) означает, что отклонения свойств оегулярных 
растворов от свойств идеальных растворов обусловлены только 
отличием от нуля энтальпии ‘смешения регулярного раствора. 

Несложно показать, что логарифмы ‘коэффициентов активно- 
сти компонентов регулярных растворов обратно пропорциональ- 
ны абсолютной температуре: 

| 
In iow (5.7) 

Действительно, ‘используя (5.4), имеем 

Е Е д В 
0599 0G =0. (9.8) 
On; дп:дТ OT On; 

С другой стороны, OGE/On;=piZ=RT Iny;:. Следовательно, 

д(ЮТ тур —0, (5.9) 

OT 

что и доказывает справедливость соотношений (5.7). И обратно, 
выполнение соотношений (5.9) означает, что 5Е=0. В этом не- 
сложно убедиться, подставив выражение (5.9) в (4.161). 

Соотношения (5.7) — (5.9) выражают собой основные термоди- 
намические свойства регулярных растворов в рамках определе- 
ния, данного выше. Сравнение этих соотношений с опытом пока- 
зывает, что растворы такого типа, ‘строго говоря, в действитель- 
ности не существуют. Причины этого достаточно ясны уже из об- 
щих соображений, поскольку изменение энергии взаимодействия 
частиц при образовании раствора взаимосвязано со способом рас- 
пределения молекул в пространстве, что и приводит к отклоне- 
ниям энтропии смешения неидеального раствора от величин, ха- 
рактерных для идеального раствора. Модель регулярного раство- 
ра может быть использована в качестве первого приближения 
для анализа термодинамических свойств таких неидеальных рас- 
творов, у которых 

|H™|>>7|S¥| (5.10) 

и зависимость величин СЕ, НМ, S* от температуры незначитель- 
на (этим условиям удовлетворяют, например, растворы ‘бензол— 
четыреххлористый углерод). 

Определение 2. Регулярными растворами называются такие 
растворы, у которых логарифмы коэффициентов активности ком- 
понентов пропорциональны квадратам концентрации. Например, 
для бинарного регулярного раствора 

пу! = 17х22, In yo=mx,?, (5.11) 

если в качестве стандартного состояния выбраны чистые вещест- 
ва. Равенство коэффициентов пропорциональности (т! =т.=т) 
в соотношениях (5.11) является следствием уравнений Гиббса-— 
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Дюгема (cm. (4.69)). Величина т, входящая в (5.11), — функция 
температуры (и давления). В дальнейшем для простоты ограни- 
чимся рассмотрением бинарного регулярного раствора, опреде- 
ленного с помощью соотношений (5.11). 

Следует отметить, что это определение регулярного раствора 
в некоторых отношениях значительно шире определения |, так 
как один и тот же вид зависимости Yj, Yo от концентрации может 
быть связан, как это отмечалось, с весьма различными значения- 
ми энтропии и энтальпии смещения. В рамках феноменологиче- 
ской термодинамики растворов уравнения (5.11) следует рассмат- 
ривать как эмпирические. Уравнения (5.11) могут быть обосно- 
ваны в некоторых вариантах упоминавшихся «решеточных» MO- 
делей растворов. 

Рассмотрим некоторые термодинамические свойства бинарных. 
регулярных растворов. Имеем ` 

GE=RTm(T) хх. == Е (Т) хх, (5.12). 
age Ok 

$8 = — or = — a жж =а(Т) X Xo, (5.13) 

д СЕ T Om 

НМ = _7? т >= — RT? жж = БСТ) жж (5.14) 

Согласно (5.12)—(5.14) зависимости избыточных термодина- 
мических функций СЕ, 5Е, НМ регулярного раствора от концен- 
трации описываются уравнением парабол, вершины которых со- 
ответствуют концентрации х.=хо=0,5. Величины СЕ, $Е, НМ 
пропорциональны друг другу. 

Давление пара регулярного раствора согласно (4.82) подчи- 
няется уравнениям 

2 
| тхо 9 

P, = PoX1 exp ( RT = Pox, exp (Вх), (5.15) 

mx, 2 
Р. = Реэхоехр РТ. = Pox. exp (Вх), 

ИЗ которых следует, что 

ie _ Po exp [B (2х, —1)]. (5.16) 
P2Xxy Poe 

Формула (5.16) показывает, что для определения параметров т 
т в - 

или В —-рт MPH данной температуре достаточно измерения Pia 

Р› при какой-либо одной концентрации, за исключением х.=0,5. 
Уравнения (5.12)— (5.15) оправдываются для смесей бензол— 

сероуглерод, бензол—четыреххлористый ‘углерод, бензол—цикло- 
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гексан, циклогексан— четыреххлористый углерод и других систем 
{рис. 5.1). 

В заключение остановимся на некоторых эмпирических урав- 
нениях для избыточных термодинамических функций, которые 
чредставляют собой в известном смысле обобщение уравнений 
регулярных растворов. 

‚ Е бе xan/mons 

75 я кал/моль 

100 

60 

20 

"ОО ОНИ ПО ОЕ 1 | 
0 02 0,6 10 G25 G5 075 10 

д) —> л.д. — 

Рис. 5.1. Избыточные ‚ Рис. 5.2. Величина TSF 
термодинамические функ- в растворах: 1 — про- 
ции в системе сероугле- пилбромид (1) бутил- 
род  (1)— бензол (2) валерианат (2); 2 — 
[31]. Сплошные линии— бензол (1) —бутилвале- 
расчет по уравнениям рианат (2); 3 — про- 
(5.12), (5.14); о, + — пилбромид (1) —дибу- 
экспериментальные дан- тилсебацианат (2); 4 — 

ные бензол — (1) —дибутилсе- 
бацианат (2) [31]. 

Уравнение Киреева. В растворах ацетон—эфир, йЙодистый 
этил — гептан и ряде других зависимость параметра Rk (см. (5.12)) 
ют концентрации приближенно может быть принята линейной. Ос- 
новываясь на этом, В. А. Киреев предложил следующее эмпири- 
ческое уравнение: 

СЕ, (1+hox2) 1х2. (5.17) 

Постоянные Rk}, Ro связаны с эмпирическими постоянными а2, @з в 
уравнениях Маргулеса (4.68) соотношениями 

2k, (1 — ke) и. — BRR, 
= —- 5. 

т. е 

_— a3 — RT S24 Sa 5.19 
he ta pa,’ № К (3 =). 
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Уравнения Скэтчарда. Скэтчардом, a также Редлихом и Ки- 
стером было применено разложение функции СЕ/хх. в ряд по 
степеням х! — х2=1 — 2х2: 

6" = хх» [69° + G! (x,—X_) + G" (x,y —X_)? + ...] = Ха у. G” (xy —Xp)”, 
у (5.20) 

где величины С” — функции температуры. Исходя из уравнения 
(5.20) ‘можно вычислить 5Е, НМ и т. д. Выражения для 5Е, НМ 
имеют ту же форму, что и (5.20). Очевидно, уравнения регуляр- 
ных растворов получаются из соотношения (5.20), если в нем 
ограничиться только одним членом ряда. 

$ 5.2. АТЕРМИЧЕСКИЕ РАСТВОРЫ 

Атермическими называются растворы, у которых энтальпия 
смешения НМ и объем смешения УМ равны нулю, а избыточная 
энтропия смешения 52 отлична от нуля: 

НЕ Mat 0 yar (| (5.21) 

Sar Мат Мид 4 (, (5.22) 

Следовательно, 

Get — — ТЕ" (5.23) 

т. е. отклонения OT идеальности в атермических растворах обус- 
ловлены энтропийными эффектами. 

Используя (5.21) — (5.23), можно показать, что 

Е, а E,at E,at 

T, 22" 9, о =o. (5.24) 
oP oT oP 

Gt ~ 

Коэффициенты активности компонентов атермических растворов 
не зависят от температуры и давления: 

д пет д пет у 
ЙО И 0. (5.25) 

ОТ ОР 

Сопоставление соотношений (5.21)— (5.22) с экспериментом 
показывает, что атермические растворы, строго говоря, в действи- 
тельности не существуют. Модель атермического раствора может 
быть использована в качестве первого приближения для анализа 
термодинамических свойств таких неидеальных растворов, у ко- 
торых 

|H™|<T|S*| (5.26) 

и зависимость величин G*, НМ, S* от температуры и давления 
невелика. | 
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В изученных до настоящего времени системах, для которых 
выполняется соотношение (5.26), избыточная энтропия смешения 
SE положительна, т. е. эти растворы характеризуются отрица- 
тельными отклонениями от идеальности. Было найдено также, что 
избыточная энтропия смешения в таких системах возрастает при 
увеличении различия в длине цепи молекул компонентов 
(рис. 5.2). 

Как показывает молекулярно-статистический анализ, отклоне- 
ния свойств атермических растворов от свойств идеальных рас- 
творов обусловлены значительными различиями в «размерах» мо- 
лекул компонентов раствора и вытекающего отсюда различия в 
мольных объемах. Увеличение различия между мольными объ- 
емами приводит к возрастанию отрицательных отклонений от 
идеальности. | 

К атермическим растворам близки по своим свойствам рас- 
творы высокомолекулярных веществ в низкомолекулярных гфас- 
творителях. В этих растворах молекулы растворенного вещества 
в сотни и тысячи раз больше молекул растворителя [37]. 

Положительный знак избыточной энтропии смешения в атер- 
мических растворах связан с тем, что при значительных разли- 
чиях в «размерах» молекул компонентов раствора число ‹спосо- 
бов, которыми может быть расположена молекула «полимера» в 
растворе, как правило, оказывается большим, чем` число спосо- 
бов, которыми эта молекула может быть расположена в чистой 
Жидкости. 

Таким образом, теория атермических ‘растворов представляет 
собой важную стулень в трактовке растворов, компоненты кото- 
рых значительно отличаются друг от друга по «размерам» мо- 
лекул. 

Глава 6 

ВЛИЯНИЕ ВНЕШНИХ УСЛОВИЙ 

НА РАВНОВЕСИЕ СОСУЩЕСТВУЮЩИХ ФАЗ! 

В этом разделе дан вывод дифференциальных уравнений, вы- 
ражающих условия термодинамического ‘равновесия в двухфаз- 
ных системах. Эти уравнения представляют собой строгие след- 
ствия основных законов термодинамики и имеют весьма общий 
характер. Они применимы к рассмотрению условий равновесия в 
любых двухфазных системах (жидкость—пар, жидкость—твердая 
фаза, жидкость-—жидкость и т. д.). Для простоты ограничимся 
случаем двухкомпонентной двухфазной системы. 

1 Рекомендуемая литература: [4, 17, 36, 43]. 

130



§ 6.1. УРАВНЕНИЯ, ОПИСЫВАЮЩИЕ РАВНОВЕСИЕ 

В ДВУХКОМПОНЕНТНЫХ ДВУХФАЗНЫХ СИСТЕМАХ 

Рассмотрим двухкомпонентную двухфазную систему. Условия 
равновесия имеют вид: 

т — Т®, Pp) — Р®, pt? =p! p= Uy ae (6.1) 

где верхний индекс обозначает фазу, нижний — номер  'KOMIIO- 
нента. 

Если состояние системы ‘изменяется бесконечно мало, то вели- 
чины P, T, wi, wo примут значения P+dP, T+dT, ш+аш, pet 
-++ duo. Для того чтобы равновесие между фазами не нарушилось, 
необходимо выполнение условий 

dT —аТ® =dT, аР® =аР® =dP, дд? = ар, dus? =duY. (6.2) 

Уравнения (6.2) выражают условия равновесия рассматриваемой 
системы в дифференциальной форме. 

Химический потенциал компонента является функцией давле- 
ния, температуры и состава фазы. Выбирая в качестве независи- 
мых переменных, характеризующих состояние каждой ‘из фаз, 
температуру 7, давление P 4 мольную долю второго компонента 
Хз, имеем 

Ou if) dp") opt!) 

du) = | —— dT + | —— dP + dx, (6.3) 
ЭТ px) Pp т.к) ax) J.» 2 

ди?) du) du! 

dua — {2 ат |} apy [ 4х? (6.4) 
OT px?) oP (2) ax) 

Xo Т, хо Хо Т,Р 

др) дн? ди) 
dui) = | — dT + dP +{ — 4х7’, (6.5) 

OT Р,х0) oP T, xy!) дх0) T,P 

du?) du?) \ ’ ди) 

ие (**) ners (M2) +2) ар. вв 
P.%9 [TX 2° /T,P 

Воспользовавшись соотношениями 

. au” . д i) st (a), 
OT J PARRY oP JT Ax; } 

где S;”, Vi" — парциальная мольная энтальпия и парциальный 

мольный объем компонента | в фазе п, соответственно, запишем 

каждое из соотношений (6.3) —{6.6) следующим образом: 

дх и) 

. . dul 

du!” = —S;dT + V;dP + ( a —— dx}? (6.7) 
T,P 
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Подставив выражения (6.7) в уравнения (6.2), находим 

(919—512) dT— (V9 —V,) dP = 

ap” — (2)__ (1) 
5 dxf мт dx’, (6.8) 

X9 T,P Xo" ]Т,Р 
* * «(9 * (59—55) dT—(V2 —V2) dP = 

dp? . dy!) 
= (— dx—{——} 9%. (6.9) 

Ox” J] т.р 0x5" /T,P 

Используя соотношения 

e * 

py? =H; —TS;, (6.10) 
e 

где H;”— парциальная мольная энтальпия компонента i в фа- 
зе п, и условия равновесия (6.1), уравнения (6.8), (6.9) можно 
записать в следующем виде: 

Н"® — Hr * . 
! аТ— ("У —УГ?)аР= 

? 

ay (2) aul) 
— == dx?) — —_ dx) (6.11) 

0x5" JT,P 0x9" J) T,P 

*(2 * (1 

гу: Vi) dP = = (У —И2 )аР= 

ди(2) du) 

=(—-} -aP—-(—-) 9%. (6.12) 
0x5” ] TP Oxy /T,P 

Соотношения (6.8)—(6.9), (6.11) —(6.12) представляют собой об- 
щие термодинамические уравнения, описывающие равновесие в 
любой двухкомпонентной двухфазной системе. Для исследования 
того или иного равновесия с помощью уравнений (6.8) — (6.9), 
(6.11) — (6.12) необходимо получить выражения, связывающие 
параметры состояния двухфазной системы P, Т, x), x друг с 
другом. Искомые ‘выражения можно получить, как будет показа- 
но ниже, если наложить на поведение системы некоторые ограни- 
чения, например, исследовать двухфазное равновесие в изотерми- 
ческих или изобарических условиях или изучать поведение рав- 
новесной двухфазной системы при фиксированном составе одной 
из фаз ит. д. 

Необходимо отметить, что уравнения, описывающие условия 
равновесия в двухкомпонентных двухфазных системах, можно 
записать в различных по внешнему виду, но, конечно, эквивалент- 
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ных между собой формах. Одной из распространенных форм 
уравнений, используемых при анализе равновесия в двухкомпо- 
нентных двухфазных системах, является следующая система урав- 
нений: 

(vy) dP—(S” —S") dT = (xc? — хо) d (= (6. 13) 

Xo T,P 

ag) ag?) 
d =d . (6. 14) 

(1) (2 
дхо T,P дх5 Т,Р 

В уравнениях (6.13), (6.14) 

GO =pYPx + 09x (п=1, 2) (6.15) 

есть мольная энергия Гиббса фазы п, 

VO у ух (п=1, 2), (6.16) 

S? = SiOx? + Sx"? (п=1, 2) (6.17) 

соответственно мольные объем ‘и энтропия фазы п. Соотношение 
(6.13) называется уравнением Ван-дер-Ваальса. 

Согласно (6.14) производная OG/Ox2, входящая в ‘правую 
часть уравнения Ван-дер-Ваальса (6.13), может относиться к 
любой из сосуществующих фаз. Это обстоятельство на практике 
весьма удобно, так как при вычислении этой производной имеется 
возможность выбрать ту из двух сосуществующих фаз, термоди- 
намические свойства которой наиболее изучены. 

Уравнения (6.13), (6.14), так же как и уравнения (6.11), 
(6.12), могут быть положены в основу термодинамической теории 
двухкомпонентных двухфазных систем. Обобщение уравнений 
Ван-дер-Ваальса для многокомпонентных двухфазных систем 
было выполнено А. В. Сторонкиным [36]. 

Перейдем к выводу уравнений (6.13), (6.14). Заметим, что 

(п) 

се =po—po. (6.18) 
T,P 

n Ax! ) 

Следовательно, уравнение (6.14) представляет собой непосред- 
ственное следствие условий равновесия (6.2). Дифференциальная 
форма уравнения (6.14) может быть получена вычитанием COOT- 
ношений (6.8) ((6.11)) из выражений (6.9), ((6.12)). 

Далее воспользуемся уравнениями Гиббса—Дюгема 

Vi dP— SO dT — xf du? — ха? =0 (n=1, 2). (6.19) 
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Используя соотношение (6.18) и условия x) -+x$)=1, имеем 

(2) 

VdP—SdT —du?? — ха (se | =0, (6.20) 
Xo /T,P 

(1) 
Vap— SET — du? — xd ( aan = 0. (6.21) 

Xo" /T,P 

Вычитая (6.21) из (6.20) и учитывая условия paBHOBeCHA 
(6.2), получаем уравнение Ван-дер-Ваальса (6.13). 

Произведем некоторые дальнейшие преобразования уравнения 
(6.13). Для этого воспользуемся соотношениями 

(п) (п) oe ——5® (2 = у®. (6.22) 
ЭТ )P,x$) ОР jr,x%) 

Имеем 

(1) (1) (0 \ 92) 
d (Sar — (or | ap— (2, dT + Gu 4х0), 

0х5’ ] Т.Р Oxo’ ]тр Ox)’ Тр Ox T,P 

(6.23) 

(2) (2) (2) ` 27(2) 

d (Sr) = (Sr | т (чт dT + (Sr | dx?) . 
0x5” ] т.р 0х5” ]Т.р x3” /Т,Р дх5 ^ Т.Р 

(6.24) 

Подставляя выражения (6.23), (6.24) в уравнение (6.13) и пере- 
группировывая слагаемые, получаем 

ри (=) | 
Т.Р OX, 

— [s?-s? (XP —) (=) |ат= 
Ox, /T,P 

020 — 
= 2—8 ( 52 dx. (6.25) 

2 /T,P 

Как ‘было отмечено выше, в зависимости от особенностей грас- 
сматриваемой задачи для вычисления величин OV/Ox2, д5/дхо и 
O0°G/Ox.? в уравнении (6.25) можно использовать данные о термо- 
динамических свойствах любой из сосуществующих фаз. 

Рассмотрим физический. смысл выражений при дифференциа- 
ax давления и температуры в уравнении (6.25). Используя соот- 
ношения (6.16), (6.17) и уравнения 

(п) #/ * (n) . . 

г } =v" ( sa =S2"—Si", (n= 1, 2), 
T,P 0x3” Т.Р 

(6.26) 
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получаем 

ЛУЧ? — yp? _yO_ (42) — 2D) ( a | _ 
T,P ax!) 

= xP (Vi —Vi) + x? (V29—V"), (6.27) 

. as) AS"? — $9 _ (42 — 2) (Sar oD = 
T,P 

x}? ($1 — $10) + xP ($29 — S52). (6.28) 

Можно показать, что величины AV 2) и ASU?) представляют собой 
[17, 36] изменение объема и энтропии двухфазной системы при 
изотермо-изобарическом образовании одного моля фазы 2 соста- 
ва хо?) из бесконечно большого количества фазы | состава х2(). 

Величина 

АНа2 = TAS(2) (6.29) 

есть теплота образования одного моля второй фазы из бесконеч- 
но большого ‘количества первой фазы при изобарно-изотермиче- 
ских условиях. Таким образом, AH“) является дифференциаль- 
ной молярной теплотой образования второй фазы ‘из первой. 

Величины 

= x) (Vi И, № (У —V2”), (6.30) 

», [| as® AS@) = 5) — §® —(x$? — xP) (Sar — 
0x5" /Т,р 

— xf) ($10 — $12) 4 x$)(S3” — $59) (6.31) 

представляют собой ‘изменения объема и энтропии двухфазной 
системы при изотермо-изобарическом образовании одного моля 
фазы 1 состава х2() из бесконечно большого количества фазы 2 
состава хо(2). 

Величина 

AHO) = ТАЗ, (6.32) 

является дифференциальной молярной теплотой образования пер- 
вой фазы из второй. 

Следует подчеркнуть, что величины ЛУЧ? и ЛУ, Д$92) и 
AS@") в общем случае не равны друг другу. 
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Используя выражения (6.27) — (6.28), запишем уравнение Ван- 
дер-Ваальса в следующем компактном виде: 

/ (1) 
AV2dP — ASU2dT = (х® — хо) (P| 4х». (6.33) 

Т,Р 
(1)2 

ax!) 

Из уравнения (6.33) при xo)=x2)—=1 формально следует 
уравнение Клаузиуса—Клапейрона 

АР _ AS 
чт = у 0-94) 

которое, как известно, описывает условия равновесия в двухфаз- 
ных однокомпонентных системах. Более того, уравнение (6.33) 
позволяет найти условия, при которых зависимость давления от 
температуры вдоль линии равновесия в ‘бинарных двухкомпонент- 
ных растворах также описывается уравнениями вида (6.34). 

Предположим, что составы фаз совпадают: хо) == хо). Совпа- 
дение составов сосуществующих фаз имеет ‘место, например, в 
азеотропных точках жидких бинарных растворов, находящихся в 
равновесии с паром (см. ниже). Из уравнения (6.34) следует, что 
зависимость давления от температуры вдоль линии сосуществова- 
ния фаз одинакового состава подчиняется уравнению ‘типа Клау- 
зиуса — Клапейрона. 

`ОР Ast?) 
a aS. oe 6.35 

( OT J хо Ay") (0-99) 

Предположим теперь, что давление и температура в системе 
изменяются таким образом, что состав ‘первой фазы остается по- 
стоянным, т. е. 4х2) =0. Зависимость давления от температуры в 
этом случае также следует уравнению Клаузиуса — Клапейрона: 

ОР AS") 

(FF) cons — ~ Apt?) (9-98) 

Многочисленные применения уравнения Ван-дер-Ваальса (6.13), 
(6.25) для исследования равновесия в бинарных двухкомпонент- 
ных системах подробно обсуждаются в монографии [36]. 

Вернемся к уравнениям (6.11), (6.12). Произведем некоторые 
дальнейшие преобразования этих уравнений. Для этого восполь- 
зуемся соотношениями, вытекающими из уравнений (6.15), 
(6.18): 

(п) n) 
и = G™ — x (ar ‚ pe =Go + x” (ar . (06.37) 

Т,Р Г,Р ax) Oxy? 
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Дифференцируя соотношения (6.37) по мольной доле второго 
компонента, получим 

ou”) ) (n) ro | ( an) } 
_—_ — —Х — , —__ — 
дх®) 7 ТР 2 Axi? Т.Р Axi”) р 

( 920") = — = n=1, 2). 6.38 дх(") -_ ) ( ) 

Подставляя (6.38) в (6.11), (6.12), находим 

HY) — yt) . - 
— dT—(V{?—V,") dP+ 

9262) 920) 
2 2 [99 1 

+ ( 9х2)? du 22 ( дк)? 942’ = 0, (6.39) 
2 Т,Р 2 Т,Р 

Но — Hy” . . 
: ЧТ (У — V3") dP— 

a2G) 2g) 
2 2 1 

— x? (Far) dx$? + xf? ( axe dx}? = 0. (6.40) 
2 /Т,Р ? /Т,Р 

Уравнения (6.39), (6.40) так же, как и уравнения (6.11), (6.12), 
являются общими термодинамическими уравнениями, выражаю- 
щими условия равновесия в двухкомпонентной двухфазной систе- 
ме. Эти уравнения весьма удобны для нахождения выражений, 
связывающих друг с другом параметры ‘состояния системы. 

Так, например, если равновесие фаз рассматривается в изо- 
термических условиях, то, решая систему уравнений (6.39), 
(6.40), можно найти зависимость общего давления в системе от 
состава любой ‘из фаз: 

2(5(1) 

(x? — xf) ( ne 
Ox» Т,Р oP 

— * %* * * ’ (6.41) 

| Oxy’ _— (VIO) — VIM) + XP) (VSP) — V5) 
(2) 

ОР 
2 2 дх(2)2 

( (2) — (1) y*(2) *(1) ay a *(1) (6.42) 

0x9" / Тсосущ x (Vy — Vai?) + x57 (Vo — У”) 

Воспользовавшись уравнениями (6.38), можно записать COOTHO- 
шения (6.41), (6.42) также следующим образом: 

д 2 В ор (4 — x?) [75 
2 /T,P oF = И aaa = (6-43) 

oxi) ), сосущ x [XP (VIO — VIO) + x (VIP) — ue) 
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f 

(2) 
о a, {92 

0x3” /T,P ОР 

ax?) _ x) [x) (Vv, __ Vi") + xi) (Vv) __ У.) 
(6.44) 

Уравнения (6.43) — (6.44) представляют собой уравнения изотерм 
сосуществующих фаз в координатах х. — P. 

Аналогичным путем можно вывести уравнения, описывающие 
условия равновесия сосуществующих фаз в ‘изобарических усло- 
виях (уравнения изобар): 

T (x2) — x) ( Py 

( aT ) _ 9%? / 7 p 
Р,сосущ 

ax x) [хо (HE) AD) + «9 (ER) HF) 

(6.45) 

ropa (22 ) 
OT ax) Т,Р 

(GET), .= Ee CHA) — HM) 4D (HAO — Hy 

(6.46) 

Уравнения, связывающие составы сосуществующих фаз в изо- 
термических или изобарических условиях, имеют следующий вид: 
для изотермических условий 

‘ ‚ ‚ . ди) [x (vi? __ У.) a xl) (Vv, — Vi) 2? 2 
2 1 x) —_ дх Т,Р 

ax!) 7 * * * * д (2) 2 Т,сосущ [x?) (V2) __ V3) + x?) (У —V,)] x) ( =a 

‚для изобарических условий 

. . . . ди XO (HO — AIM) + x GO — Wy] P 2 
(2 1 

[т _ ИТ кр 
ax!) a du? | 2 ‚ 2) ¢ py*(2 * 2) 7 py*(2 * и Preoeym [5 (12) — НФ) 4 4) (Н"® — "Фу д 2 

(6.48) 
Решение уравнений (6.43)—(6.48) в каждом конкретном слу- 

чае требует или экспериментальных данных для всех входящих в 
правую часть величин, или знания уравнения состояния. При этом 
уравнение состояния должно с достаточной степенью точности 
описывать все входящие в правую часть этих уравнений величи- 
ны, что, как правило, не имеет места. Тем не менее, как мы уви- 
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дим ниже, анализ уравнений (6.43)—(6.48) позволяет сделать 
(при некоторых определенных допущениях) ряд весьма общих 
выводов. В качестве иллюстрации применения уравнений (6.43) — 
(6.48) для анализа условий равновесия в двухкомпонентных двух- 
фазных системах мы рассмотрим равновесие жидкий pacTBOp— 
пар. 

$ 6.2. РАВНОВЕСИЕ ЖИДКОСТЬ — ПАР 

В ДВУХКОМПОНЕНТНЫХ ДВУХФАЗНЫХ СИСТЕМАХ. 

ЗАКОНЫ ГИББСА — КОНОВАЛОВА. 

ЗАКОНЫ ВРЕВСКОГО 

Будем обозначать жидкую фазу индексом «’», газовую фазу — 
индексом <”». Прежде всего отметим, что вдали от критической 
точки Жжидкость-чпар бинарного раствора разности между парци- 
альными мольными объемами и парциальными мольными эн- 
тальпиями компонентов в газовой ‘и жидкой фазах положительны: 

у:*” —V,*’>0, Hit” — Н:*>0 (i=1,2). (6.49) 
Кроме того, можно показать, что согласно условиям термодина- 
мической устойчивости производные ди;“”)/дх;") также положи- 
тельны 2. 

Ou. Ou. 
(Fe > 0, (| 50 ((=1, 2). (6.50) 

T,P x; /Т,Р Ox; i 

Перейдем теперь к выводу законов Гиббса—Коновалова 
(1881) и законов Вревского (1913—1916). 

Законы Гиббса—Коновалова описывают изменения состояния 
равновесия бинарных двухфазных систем при изотермических 
или изобарических процессах. 

Первый закон Гиббса_—Коновалова ‘устанавливает взаимо- 
связь между изменениями состава и изменениями давления (или 
температуры) в сосуществующих фазах. Его можно сформулиро- 
вать следующим образом: а) давление пара раствора возрастает 
(уменьшается) при ‘увеличении концентрации того компонента, 
содержание которого в паре больше (меньше), чем в растворе; 
6) температура кипения раствора возрастает (уменьшается) при 
увеличении концентрации того компонента, содержание которого 
в паре меньше (больше), чем в растворе. 

Справедливость этих утверждений следует из соотношений 
(6.43) —(6.46) и (6.49) — (6.50). Действительно, согласно (6.43), 
(6.44) и (6.49), (6.50) 

ОР ОР ” , 
(sr) = 0, ( 7 =0, если X= хо, (6.51) 

OX» Т,сосущ дхо Т,сосущ 

2 Величины (ди:/дх;)т,р обращаются в нуль только в критической точке 
расслаивания бинарного раствора (см. гл. 7). 
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что ‘и доказывает утверждение (a). Из соотношений (6.45), (6.46) 
и (6.49), (6.50) следует 

} = 0, (| =0, если х2= Xx, (6.52) 
OX» Р,сосущ OX» Р,сосущ 

что доказывает утверждение (6). 
Первый закон Гиббса—Коновалова применим как для систем, 

для которых на кривых х2—Р ии х.—Т нет экстремумов (см. 
рис. 4.1), так и к системам с экстремумами на этих кривых (за 
исключением самих экстремальных точек) (см. рис. 4.4, 6—9). 

Первый закон Гиббса_—Коновалова справедлив, как отмеча- 
лось, вдали от критической точки жидкость-—пар бинарного pac- 
твора. Вблизи ‘критической точки жидкость—пар бинарного рас- 
твора знаменатели в выражениях (6.43) — (6.46) могут оказаться 
отрицательными, и первый закон. Гиббса—Коновалова перестанет 
быть справедливым. 

Второй закон Гиббса—Коновалова описывает свойства систем 
в экстремальных точках изотерм х. —Р или изобар xo—T бинар- 
ного раствора. Его можно сформулировать следующим образом. 

Если давление и температура бинарного раствора ‘имеют экс- 
Тремум (максимум или ‘минимум), то раствор и пар имеют оди- 
наковые составы: 

ХА =”, Xo! XQ". (6.53) 

Предположим, что давление (при постоянстве температуры) и 
температура (при постоянстве давления) сосуществующих pac- 
твора ‘и пара имеют экстремум. В этом случае 

(88 (FE (FE rae? OX» T ,cocyuy дхо Р,сосущ OX» Т, сосущ 

от —0. (6.54) 
Ox» Р,сосущ 

Тогда ‘из соотношений (6.43) — (6.46), (6.49), (6.50) следует, 
что в точке экстремума xX; =х;’ (1=1,2), что и означает равен- 
ство составов жидкой и паровой фаз (см. рис. 4.4). 

Третий закон Гиббса—Коновалова устанавливает взаимо- 
связь между изменениями состава жидкой и паровой фазы в H30- 
термических или изобарических условиях. При изотермических и 
изобарических условиях составы ‘раствора и пара изменяются 
симбатно: 

Ax, Ax, 
( ) >0, >0. (6.55) 

OX» OX» P,cocyuy Т,сосущ 

Третий закон Гиббса—Коновалова (6.55) следует из сооотноше- 
ний (6.47) — (6.50). Третий закон Гиббса—Коновалова ‘имеет те 
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же ограничения, что и первый закон. Он перестает выполняться 
для состояний, близких к критической точке жидкость— пар. 

Рассмотрим теперь законы Вревского. Законы Вревского xa- 
рактеризуют изменение состояния равновесия ‘систем, подчинен- 
ных определенным условиям относительно ‘изменений состава. 

Первый закон Вревского можно сформулировать следующим 
образом: при повышении температуры раствора заданного соста- 
ва его пар обогащается тем компонентом, парциальная мольная 
теплота ‘испарения? которого больше 

д т 

* ) 0, если L=L,. (6.56) 
OT 7 № 

Для доказательства соотношений (6.56) воспользуемся урав- 
нениями (6.39), (6.40). Полагая в этих уравнениях 4хо’=0, после 
преобразований получаем 

[1 дб" Ax, Ls „| 0G" Ax, 
— +» кт} И) 

Ax,” T,P OT хо Т Xo T,P OT хо 

* IT ж/ — IF “? Vi —V; Ух —V5 
(6.57) 

Предположим теперь, что пар подчиняется законам ‘идеальных 
газовых смесей. В этом случае 

жи 2G” 

vi =, (=) АГ (6.58) 
Р OX, ТР Хо (1 —х.) 

При температурах, далеких от критической, имеют место неравен- 
ства 

УИ: (1=1,2). (6.59) 

Используя (6.58), (6.59), получаем 

| a mw Lah (6.60) 
xo(1—x5) \ OT /xg RT? 

что и доказывает справедливость соотношений (6.56). Соотноше- 
ние (6.60) представляет собой количественную формулировку 
первого закона Вревского для тех состояний бинарной системы, 
для которых справедливы условия (6.58), (6.59). Качественная 
формулировка первого закона Вревского (см. (6.58)) имеет 60- 
лее широкую область применения. 

3 Парциальной мольной теплотой испарения компонента i—L; называется 
разность между значениями парциальных мольных энтальпий этого компонента 
в газовой и жидкой фазах: 

Li=H*"—H;™. 
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Второй закон Вревского описывает влияние температуры (или 
давления) на состав азеотропной смеси: 

если давление (температура) системы граствор—пар имеет 
максимум (минимум), то при повышении температуры в азео- 
тропной смеси возрастает концентрация того компонента, парци- 
альная мольная теплота испарения которого больше; 

если давление (температура) системы раствор—пар имеет ми- 
нимум (максимум), то при повышении температуры в азеотроп- 
ной смеси возрастает концентрация того компонента, парциаль- 
ная ‘мольная теплота испарения которого меньше. 

Таким образом, если общее давление Р имеет максимум, то 

д [7 > 0 при L, >Ly (6.61) 

и если общее давление Р имеет минимум, то 

д [7 <0 npa Ll, < Ly. (6.62) 

Для доказательства соотношений (6.61), (6.62) воспользуемся 
уравнениями (6.39), (6.40), приняв в них (см. (6.53)) х>’=хо’ = 
— Хо, аз. После преобразований получим 

[1 920” ’ дб’ 
— dT г, — | — 

T  *2,a9 (3 Ox," >), Р Ox,” | “2,29 
уу! a 

L, 02G” 02G’ 

pat (1 — Xo аз) | (S| — [= | dx аз 
— x T,P Xo /ТР (6 63) 

ии | 
Все величины в уравнении (6.63) относятся к азеотропному CO- 
стоянию системы. 

Можно показать [36], что если давление (температура) имеет 
максимум (минимум), то в азеотропной точке 

/ an! ald 

(S| < (S| | (6.64) 
Ox,” /Т.р 0х.” Т.Р 

а если давление (температура) имеет минимум (максимум), то в 
азеотропной точке 

/ g2q’ 02G” 

| Ox. ). > (Sr), (6.99) 



Воспользовавшись соотношениями (6.58), (6.59), уравнение 
(5.63) можно преобразовать к виду 

и id 

eS _ b-ky | . (6.66) 
oT as Т. 02G” ) _ ( дб’ 

Oxy | T,p Oxo” Т.Р 

откуда с учетом неравенств (6.64), (6.65) и следуют утверждения 
(6.61), (6.62). Из рассмотренного вывода второго закона Врев- 
ского следует, что он справедлив для состояний бинарных раство- 
ров, далеких от критической точки жидкость— пар. 

Третий закон Вревского устанавливает взаимосвязь между 
смещениями состава системы, имеющей экстремумы давления и 
температуры, и состава фазы, устойчивой выше температуры со- 
существования, при ‘изменении температуры (или давления). Ма- 
тематическая формулировка третьего закона Вревского ‘имеет 
следующий вид: 

*9=*9 аз 

a 0х.) _ OX" тр | | (6.67) 

\ OT } as ( _0?G” _ ( 0°G' OT / x 

| Т,Р T,P 

(6.68) 
*x9=*2 аз 

920” 

Г хо, аз \ __ Ox,” Т,Р > 

oP ). ( 02G” 0?G’ ОР 
a | | 

Oxy / TP. Oxy Т.Р 

Уравнение (6.67) несложно получить, воспользовавшись COOTHO- 
шениями (6.57), (6.63). Вывод уравнения (6.68) проводится ана- 
логично. 

Вторые производные свободной энтальпии жидкой и паровой 
фаз по концентрации — 02(”/дхо”? и O?G’/Ox_’?, входящие в урав- 
нения (6.67), (6.68), относятся к азеотропному состоянию си- 
стемы. 

Остановимся более подробно на физическом смысле произ- 
водных 

( ( а = / Ox, 

ОТ Jas \ OT ко 45 OP Jas \ OP / x, / x9=%9 аз 

Производная (0хо,аз/ОТ)аз согласно выводу уравнения (6.63) 
описывает изменение состава системы при таких изменениях тем- 
пературы, которые не нарушают равенства составов сосуществую- 

щих фаз. Производная (0x,/OT),’ (см. (6.57)) относится к 
2=%0 a3 

таким изменениям температуры, при которых равенство составов 
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сосуществующих фаз нарушается. Производные (дхо,аз/ОР)аз, 
a” ew 

(0x2/OP),” _., . имеют аналогичный смысл. хо аз 

Используя ‘уравнения (6:67), (6.68) и неравенства (6.50) (см. 
также (6.38)), (6.64), (6.65), третий закон Вревского можно сфор- 
мулировать следующим образом. | 

При изменении температуры (давления) раствора, кривая 
давления пара которого имеет максимум, состав пара раствора и 
состав азеотропной смеси изменяются в одном и том же направ- 
лении; 

при изменении температуры (давления) раствора, кривая дав- 
ления пара которого имеет минимум, состав пара раствора и со- 
став азеотропной смеси изменяются в противоположных направ- 
лениях. 

Третий закон Вревского, как следует из вывода, имеет общий 
характер и справедлив для всей области существования азео- 
тропных смесей. 

Глава 7 

ФЛУКТУАЦИИ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ 

ВЕЛИЧИН ! 

$ 7.1. ЭЛЕМЕНТЫ СТАТИСТИЧЕСКОЙ МЕХАНИКИ. 

ПОНЯТИЕ О ФЛУКТУАЦИЯХ 

Классическая термодинамика оперирует с макроскопически- 
ми свойствами вещества (температура, давление, концентрация, 
внутренняя энергия, энтропия и т. д.) и не использует, вообще 
говоря, молекулярных представлений о веществе. Задача нахож- 
дения взаимосвязи между макроскопическими термодинамически- 
ми параметрами систем и свойствами составляющих их частиц 
(молекул, атомов, ионов), характером межчастичных взаимодей- 
ствий составляет предмет статистической механики. Рассмотре- 
ние основ статистической механики? выходит за рамки этой кни- 
ги, и мы ограничимся лишь перечислением ряда ее заключений, 
необходимых для последующего изложения. 

Центральными понятиями в статистической механике явля- 
ются представление о микроскопических состояниях макросисте- 
мы, характеризуемых значениями обобщенных координат {49:} и 
импульсов {p;}, и понятие о плотности вероятности распределения 
микросостояний, определяемой энергией (гамильтонианом) систе- 
мы Н=Н({4:}, {р:}) и характером взаимодействия системы с 
окружающей средой 3. 

' Рекомендуемая литература: [11, 16, 25, 26, 30, 31, 34, 48, 64, 96]. 
2 См., например, [12, 16, 25, 26, 32, 34, 45]. 
з Мы ограничиваемся рассмотрением понятий классической статистической 

механики. 

144



Для изолированной системы, энергия Е, объем У и число ча- 
стиц N которой являются фиксированными“, различные микросо- 
стояния считаются равновероятными и плотность вероятности 
распределения микросостояний есть 

р, при Е < Н ({9:}, {р:}) < E+ AE, (7.1) 
О при H<E, H>E-+AE. р({9:}, {2 = | 

Статистическое распределение (7.1) называют микроканониче-- 
ским. Условие нормировки функции о имеет вид 

__ Po . тои 

(EXH<E+AE) (E<H<E+AE) 

АГ (Е 
| 

=> Ni "= pyAQ(E) = 1, (7.2) 

где й — постоянная Планка, f—u4ncCIO степеней свободы частиц 
системы (для одноатомных частиц f=3 и т. д.), АГ(Е) — объем 
энергетического слоя при интервале изменения энергии Е, Е-+ АЕ, 
АО (Е) — нормированный объем энергетического слоя. AQ(E) 
можно рассматривать как число микросостояний, соответствую-- 
щих энергии Е системы. Интегрирование в (7.2) проводится по: 
всем значениям координат и импульсов системы, удовлетворяю- 
щих условиям EH ({qi}, {р:}) <Е-+ АЕ. Из соотношений (7.1), 
(7.2) находим 

1 МАМ 
Dy =— = . (7.3): 

Ао (Е)  AT(E) 

Внутренняя энергия изолированной системы U приравнивается 
ее энергии Е. Энтропия равновесной системы определяется соот- 
ношением Больцмана: 

S=kIn aa = k In AQ(E). (7.4) 
ГАА? 

Температура системы находится из термодинамического соотно- 
шения Т= (0Е/05)у. В (7.4) и далее К — постоянная Больцмана. 

Для замкнутой однокомпонентной системы, содержащей N 
частиц в объеме У, помещенной в термостат, имеющий темпера- 
туру Т, плотность вероятности микросостояний системы опреде- 
ляется соотношением 

р ({9;}, {2} =— ММ! ЕН (ai), {pi}) (7.5) 
kT 

exp | 

* Точнее, для энергии принимают допустимым некоторый узкий интервал 
значений — ЕЁ, E+AE. Подобное приближение согласуется с возможными ус- 
ловиями проведения опыта, так как строгая энергетическая изоляция недости- 
жима. 
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где величина F, определяемая из условия нормировки 

§e ({9:}, {pat) {аа} =1 
при помощи соотношения 

Q(T, И, №) —ехр (—-т) — 

1. Н ({9:}, {pi}) ие J exp | — SEA | a (ad (0, (7.6) 
есть свободная энергия Гельмгольца системы. Величина Q (7.6) 
носит название статистического интеграла системы. Плотность 
вероятности (7.5) называется каноническим распределением.. 

Внутренняя энергия системы в этом случае представляет со- 
бой статистическое среднее энергий микросостояний системы: 

U=(E) = ито | Н (ад, (od) exp | ЧРИ dg.) а (00. 
(7.7) 

Используя (7.6) и термодинамические соотношения (1.7), по- 
лучаем 

F=—AT ШО, S=k|inQ+T (*E8) |. 
OT JV.N 

ит (28) ‚ РЕГ (<a) | (7.8) 
OT /V.N OV /T.N 

В качестве иллюстрации применения соотношений (7.5)— 
(7.8) рассмотрим одноатомный идеальный газ. Имеем 

3N р? 

На, {P3) = У 
i=1 

» 

тде уп — масса одной частицы. Следовательно, 

Ум С 2 3N OnmkT \3N/2 УМ 
— ___P — mum —_ Q(T, У, N)=— | | exp ( г) dP | =(—= a 

ыы 

Используя (7.8) и применяя в преобразованиях соотношение 
М 

Стирлинга М! = | —— | №, получаем 
е 

9 5/2 

F=— kT N In| ( ee) | = ем | (==T)" ve | 
h2 N 

U= > МЕТ, PV — МЕТ. 

Для открытой однокомпонентной системы, обменивающейся 
энергией и веществом с термостатом, имеющим температуру Т и 
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химический потенциал частиц и, плотность вероятности распре- 
деления микросостояний системы определяется соотношением 

Q-+ pN — H,, ({9:}, {Pi}) (7.9) 
RT | 

| 
 ({9:}, {pi}, N) — МАМ ехр | 

Условие нормировки в этом случае имеет вид 

2\— ГАЙ Hy (ai), 429) 1 
exp (+7) yer ir) NAN fox | kT | х 

N= 

х d{gi}d{p}= 1. (7.10) 
Плотность вероятности (7.9), (7.10) называется большим ка- 

ноническим распределением. 
Величина 

Z=Z(T, У, в) = ехр (-) (7.11) 

называется большим статистическим интегралом системы. 
Внутренняя энергия и среднее число частиц в открытой систе- 

ме определяются при помощи соотношений 

И = (Е) = у ехр (4) vl “ay | Hy ад, {pi}) X 

x exp [ А | 44494 (09. (7.12) 
kT 

_ J uN) 
(М) = Умею кт МАМЕ ^ 

N= 

Hy, ({9:}, (pid) x [кр | И | ata) d (0. (7.13) 

Функция © (7.11) 

Q(T, У, »)=—AT InZ (7.14) 

называется большим термодинамическим потенциалом 

Q(T, У, и) =Е— б=-—РУ. (7.15) 

Из термодинамических соотношений (1.7), (1.8) находим 

-—(2) , =- (== Р=— (5, (7.16) 
On /V,T OT /Vyy OV /T,n 
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Используя (7.14)— (7.16), получаем следующие выражения, 
связывающие термодинамические функции с большим статисти- 
ческим интегралом Z: 

(N) =k (<2) S=k|InZ+7 (==) | 
Ou /V,T ОТ у, в 

OinZ 
=u (N)=kTu | ——— , G=p(N) u { Vir 

Ou 

U=(E) =kT Е (Se) tt), |: (7.17) 

Мы ограничились кратким рассмотрением микроканоническо- 
To (7.1), канонического (7.5) и большого канонического (7.9) 
распределений Гиббса для однокомпонентных систем. Соответ- 
ствующие статистические распределения для систем, состоящих 
из частиц разной природы, вводятся аналогичным образом. 

Таким образом, равновесные термодинамические параметры, 
как показывает статистико-механическая теория, либо представ- 
ляют собой средние значения микроскопических параметров (U= 
=(E), (N)), либо являются характеристиками статистического 
распределения (Т, цв, $, Е). Поскольку макроскопическая система 
состоит из физически бесконечно большого (№1023) числа ча- 
<тиц, плотности распределения параметров системы имеют очень 
резкий максимум, соответствующий наиболее вероятному состоя- 
нию системы. С этой точки зрения равновесные макроскопические 
параметры системы характеризуют ‘наиболее вероятное состояние 
системы. 

Из сказанного следует, что при одних и тех же внешних ус- 
JIOBHAX система может находиться во множестве различных CO- 
стояний, т. е. возможны отклонения значений параметров от их 
равновесных значений, называемые флуктуациями. Флуктуации 
представляют собой самопроизвольные, происходящие в резуль- 
TaTe теплового движения частиц отклонения значений макроско- 
пических параметров системы от их средних (наиболее вероят- 
ных) величин и являются следствием статистической природы 
этих величин. В частности, в изолированной системе флуктуации 
сопровождаются уменьшением энтропии системы и, следователь- 
но, противоречат второму закону термодинамики в его макроско- 
пической трактовке. Тем самым флуктуации определяют границу 
применимости второго закона термодинамики. 

Теория флуктуаций представляет собой важный раздел стати- 
стической механики. Статистико-механический вывод выражений 
для термодинамических функций и расчет флуктуаций этих вели- 
чин позволяет охарактеризовать точность используемых в клас- 
сической термодинамике уравнений, относящихся к средним ве- 
личинам. Можно показать. (см. § 7.5), что относительные флук- 
туации термодинамических величин в макроскопической системе, 
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как правило, весьма малы. Вследствие этого термодинамические 
уравнения в большинстве случаев служат прекрасным приближе- 
нием при описании систем, содержащих большое число частиц. 

Ряд физических свойств макроскопических систем и некото- 
рые физические явления представляют собой следствие флуктуа- 
ций. Так, например, изохорная теплоемкость Су связана со сред- 
HHM квадратом флуктуации энергии однокомпонентной системы 
фиксированного объема соотношением (см. $ 7.5) 

( (ДЕ)? y=kT?Cy (7.18) 

и, следовательно, может трактоваться как следствие флуктуаций 
энергии системы. Аналогичная трактовка возможна для изотер- 
мической сжимаемости Вт однокомпонентной системы, связанной 
< флуктуациями плотности в объеме У соотношением (см. $ 7.5) 

АТВ 
у ((Ap)?) = 0*?, (7.19) 

где р* — средняя плотность системы. | 
Флуктуации плотности, температуры, концентрации, анизо- 

тропные флуктуации, происходящие в результате теплового дви- 
жения, приводят к появлению локальных оптических неоднород- 
ностей, являющихся причиной молекулярного рассеяния света 
(cm. гл. 4, $ 4.7). 

Флуктуации определяют предел чувствительности особо точ- 
ных измерительных приборов (газовый термометр, пружинные 
весы, зеркальный гальванометр, электронная аппаратура). Для 
оценки максимальной чувствительности измерительного прибо- 
ра необходимо знать характеристики флуктуационных процессов. 

Необходимо отметить, что имеются определенные области со- 
стояний макроскопических систем, для которых характерно су- 
ществование сильно развитых флуктуаций. Это прежде всего со- 
стояния вблизи критических точек равновесия жидкость-—пар 
или жидкость-—жидкость (для расслаивающихся растворов), а 
также состояния вблизи точек фазовых переходов второго рода. 
Резкое возрастание интенсивности рассеянного света вблизи кри- 
тических точек жидких систем носит название критической опа- 
лесценции. Велики относительные флуктуации параметров малых 
систем. Известным проявлением флуктуаций в малых объемах 
служит броуновское движение, обусловленное флуктуациями слу- 
чайной силы, действующей на броуновскую частицу со стороны 
соседних молекул жидкости. 

_ При дальнейшем рассмотрении флуктуаций будем различать 
локальные флуктуации и флуктуации термодинамических пара- 
метров для системы в целом. Последние, очевидно, возможны 
только для тех параметров системы, которые не фиксированы 
внешними условиями (см. выше). В изолированной системе про- 
исходят только локальные флуктуации. 
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Локальные флуктуации приводят к нарушению термического, 
механического, диффузионного (химического) равновесия. Наруше- 
ние термического равновесия связано с локальными флуктуация- 
ми температуры, нарушение механического равновесия — с флук- 
туациями давления. Диффузионное равновесие нарушается вслед- 
ствие флуктуаций химического потенциала, которые для терми- 
чески` и механически сднородной системы обусловлены локаль- 
ными флуктуациями концентраций компонентов. Если система 
находится в состоянии устойчивого равновесия, то последующая 
временная эволюция возникшей флуктуации приводит к возврату 
системы в равновесное состояние. Согласно гипотезе Онзагера, 
пространственно-временная эволюция флуктуаций в среднем опи- 
сывается законами неравновесной термодинамики ($ 7.7). Таким 
образом, флуктуации позволяют охарактеризовать устойчивость 
состояния равновесия по отношению к непрерывным изменениям 
состояния системы и, кроме того, получить информацию о неко- 
торых свойствах динамических характеристик неравновесных про- 
цессов. 

$ 7.2. ВЕРОЯТНОСТЬ ФЛУКТУАЦИЙ ПАРАМЕТРОВ 

В ИЗОЛИРОВАННОЙ СИСТЕМЕ 

Макроскопическое описание состояния системы, как следует 
из сказанного в § 7.1, значительно менее детально, чем микро- 
скопическое описание, и использует меньшее число переменных. 
Выбор макроскопических параметров, описывающих состояние 
системы, зависит от конкретной задачи. 

Пусть у— параметр, характеризующий макроскопическое, во- 
обще говоря, неравновесное состояние изолированной системы. 
В более общем случае, рассмотренном далее, для макроскопиче- 
ского описания состояния системы необходимо ввести набор па- 
раметров {y;}. В качестве {y;} могут фигурировать параметры, ха- 
рактеризующие распределение плотности, температуры, концен- 
трации в системе и т. д. 

Параметр у является функцией координат и импульсов частиц 
y=y ({q:}, {pi}), причем данному значению Y удовлетворяет мно- 
жество значений координат {q;} и импульсов {p;} в фазовом про- 
странстве. 

Макроскопическое состояние системы будем фиксировать с 
точностью до величины Ay—dy. Определим вероятность того, что. 
параметр у изолированной системы имеет значение OT у до y+ 
+Ay. Через АГ(иу), AQ(y) обозначим соответственно объем и 
нормированный объем, части энергетического слоя, соответствую-. 
щий микросостояниям, при которых значение параметра у попа- 
дает в заданный интервал. 

Так как все микросостояния изолированной системы равнове- 
роятны, то искомая вероятность прямо пропорциональна фазово-- 
му объему этой области (7.1) — (7.3): 
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doo (y) = f(y) dy = — yp | Pod {95} d {04} = 
(YySy({9;}, {рут Ау; Е, E+AE) 

_ АГ (у) _ AM (У). 
АГ (Е) AQ (Е) 

(7.20) 

Таким образом, вероятность любого макроскопического со- 
стояния изолированной системы равна отношению фазового объ- 
ема, соответствующего этому макроскопическому состоянию, к 
общему объему энергетического слоя. 

Некоторому макроскопическому состоянию, соответствующему 
значению у==у*, отвечает наибольший фазовый объем, и это со- 
стояние является наиболее вероятным. Из опыта известно, что в 
изолированной системе в состоянии равновесия макроскопические 
параметры имеют практически постоянные значения. Это озна- 
чает, что максимум функции |=[(у) при у=у* для макроскопи- 
ческой системы является очень резким и состоянию системы, 
определяемому интервалом y*, y*+Ay, соответствует практиче- 
CKH весь объем энергетического слоя: 

. АГ (y* do (у) = —? АГ (Е) 
> 1. (7.21) 

В этом случае наблюдаемые на опыте равновесные значения 
макроскопических параметров являются одновременно и средни- 
ми, и наиболее вероятными значениями: 

у*=(у), (7.22) 

где 

(y)=Syf(y) dy (7.23) 

есть среднее значение параметра у по микроканоническому рас- 
пределению. 

Приближенное равенство (7.21) означает малость относитель- 
ных среднеквадратичных флуктуаций параметра у в изолирован- 
ной системе: ` 

—_ 1/2 

|(и)| 

Примеры справедливости соотношений (7.24) ‘будут приведены в 
$ 7.5 

Определим для изолированной системы функцию 

S=S (у) =k In AQ (у). (7.25) 

Функция (7.25) обладает свойством аддитивности, поскольку 
нормированный фазовый объем является мультипликативной ве- 
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личиной 5. Для изолированной системы в состоянии равновесия 
функция S (7.25) максимальна, так как равновесному состоянию 
отвечает максимальное значение нормированного фазового объ- 
ема. Переход изолированной системы из неравновесного в равно- 
весное состояние сопровождается, очевидно, увеличением функции 
$. Указанные свойства функции $ совпадают со свойствами тер- 
модинамической функции состояния — энтропии, и формулу 
(7.25) примем как статистическое определение энтропии. Таким 
образом, энтропия системы в заданном макроскопическом со- 
стоянии равна произведению постоянной Больцмана на логарифм 
статистического веса (термодинамической вероятности) этого со- 
стояния. 

Используя соотношения (7.4), (7.20), (7.21), получим 

do (у) = dw (у*) exp 5(y) = S(y") = dw (y*)- exp (>) , (7.26) 

Для плотности вероятности распределения величины у, f(y) 
имеем аналогичное соотношение: 

f(y) =F (y’) exp (=). (7.27) 

Величина 

AS=S (y) —S (у*) <0 (7.28) 

равна разности энтропии системы в данном состоянии и энтропии: 
равновесной системы. В дальнейшем изложении в этом парагра- 
фе для упрощения обозначений примем, что равновесное (наибо-. 
лее вероятное) значение флуктуирующей переменной y— у* = 
=(y) — уже вычтено из у. Иными словами, ниже полагается, что: 
переменная у представляет собой флуктуационное отклонение ве- 
личины у CT равновесного значения; очевидно, для этой флуктуа-. 
ционной переменной у* =—=(иу) =0. 

Разложим величину AS (7.28) в ряд по степеням у вблизи 
точки у==0 

S(y) =S (0)+ (<) 9+ ( г ) yt ,... (7.29) 

Так как в состоянии устойчивого равновесия энтропия изолиро-- 
ванной системы максимальна, то 

0S 025 =) =0, sa | =—V<0. 
( ду )yac ( oy? /y=0 < 

5 Это означает, что фазовый объем макросистемы AQ, составленной из двух. 
макроскопических подсистем, равен произведению фазовых объемов отдельных. 
подсистем: АО (E)=AQ(E,)-AQ(E2), где Ез, Е› — энергии подсистем, E=E,+ 
+E, — энергия всей системы. | 
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«граничиваясь в (7.29) квадратичными по параметру у членами 
разложения, получаем 

___ A 2 AS = >И. 

«Следовательно, 

А Ки) =f (0) exp ( —-#" J. (7.30) 
Распределение такого вида называется распределением Гаусса. 

Используя условие нормировки © 

Г (7.31) 
и onpenenenne среднего квадрата флуктуации величины у 

(и) = Гуда, (7.32) 

имеем . 

(0) = (= (7.33) 
(2л (у)? ° 

Поэтому распределение Гаусса (7.30) можно записать в виде 

1 у? 

ayy exp 545) 9 ne) 
Как отмечалось выше, f(y) (7.34) имеет тем более острый 

максимум, чем меньше величина (12). 
Отметим, что, зная (у2), можно найти средний квадрат флук- 

туации любой?’ функции ф=Фф(у). Ввиду малости флуктуацион- 
ных значений у, имеем 

(Ag) = (4) (uy, (7.35) 
dy 

В предыдущем изложении мы рассматривали вероятность от- 
клонения одной термодинамической величины у от ее среднего 
значения. | 

Аналогичным образом можно определить вероятность одно- 
временного отклонения ряда термодинамических величин от их 
средних значений; эти отклонения обозначим Yj, Yo,...,Yn={yi}. 

в Конечно, выражение (7.30) для f(y) относится к малым у, но ввиду 
быстрого убывания подынтегральной функции с увеличением |y| область ин- 
тегрирования можно распространить на все значения от —< до + oo, 

7 Подразумевается, конечно, что функция ф(у) мало изменяется при зна- 
чениях у^“((у?))1/2 и производная dq@/dy отлична от нуля при y=0. 
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Разлагая энтропию в ряд по степеням {y;} и ограничиваясь 
квадратичными членами, находим 

AS=S ({y})—S ({) = —— У} Мышь < 0, (7.36) 
1 

02 плевы (2S) 
Подставляя это выражение в (7.27), для искомого распределения 
вероятностей получаем формулу 

/((ид) = 140) exp (5 У} мии. (7.37) 
i,k=l 

Постоянная }({0}) определяется из условия нормировки 

J уда =т. (7.38) 

Для вычисления этого интеграла произведем над величинами 
{y;} линейное преобразование 

у: = У, ayy’, (7.39) 

которое превращает квадратичную форму в (7.36) в сумму квад- 
ратов: 

п 

У. Maite = У, у = у. yy, ike (7.40) 
t,k=1 i,k=1 

В (7.40) 5:,—cumMBon Кронекера: 6;,=1, i=k, 6;,—0, ik. Из 
(7.40) следует, что коэффициенты преобразования (7.39) должны 
удовлетворять соотношениям 

У, ^ьанаьт = бт. (7.41) 
k= 

Определитель матрицы величин, стоящих в левой части этого ра- 
венства, равен произведению определителя = |/А„.| и двух опре- 
делителей а=|а:к|. Определитель |6»|=1. Поэтому из соотно- 
шения (7.41) следует 

Аа? =1. ` (7.42) 

Якобиан линейного преобразования (7.39) есть постоянная вели- 
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чина — определитель a. В итоге условие нормировки принимает 
вид 

(ода { exp (-*> dy’ "= I a (2nk)"? = (7.43) 
—<© 

Таким образом, распределение Гаусса для флуктуаций не- 
скольких величин имеет вид 

Vi 1 = nN А) — Ще у Us 7.44 [ ({и:}) — (2 ут ехр Ob a aie . ( ) 

Введем величины 

_ 95 -у 7.45 
У; = — ди; — Nines ( . ) 

которые назовем термодинамическими взаимными с величинами 
y;. Определим средние значения произведений и: У»: 

(иУ)=|... [ии Cy) 94). 
Используя (7.37), (7.45), имеем 

ож 
_ [dys dys... dye dyes.» di fy :( ) dy = №6». (7.46) 

—— 00 

Г) i ({y})d {у} = 

Подставляя в (7.46) соотношение (7.45), находим 

(YY 2) = У, 2ы (у) = Pie (7.47) 
| 

Следовательно, 

(уу) = 1, (7.48) 

где A=! — элемент матрицы, обратной матрице |lAiell (7.36). На- 
конец, определим также (7У;У,). Используя (7.46) и (7.48), нахо- 
Дим 

(У Ув) =Емь. (7.49) 

Если флуктуации каких-либо двух величин у; (назовем их для 
определенности у: и Yo) статистически независимы, то среднее 
значение произведения этих величин (Y\Yo) равно произведению 
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средних значений этих величин и, следовательно, в силу принято- 
го соглашения (см. с. 152) равно нулю: 

(уу) =«у1)<у2>=0. (7.50) 

Согласно (7.48) это означает, что Ain =0. Можно показать, что 
при гауссовом распределении справедлива и обратная теорема: 
если (YiYo)=0 (т. е. Nie =0), To флуктуации величин у: и Y2 
статистически независимы. 

Действительно, распределение вероятностей #2 для величин 
Yi, Y2 получается интегрированием распределения (7.44) по всем 
остальным переменным у; (i>3). В итоге 

1 , , , 
fia Ua» Ya) =F 1.2 КО exp | —- nyt + 2, +298), (7.51) 

где Az; (i, j= 1, 2) отличны от А:;. Если (yiy2)=0,To в этом случае 
№21=0. Но для матрицы второго ранга №15! == А,о/(А№о = АА 22), и, 
следовательно, в этом случае и А’1.=0. В результате fi. распа- 
дается на произведение двух независимых гауссовых распределе- 
ний для величин у: И Yo, что и означает их статистическую неза- 
BHCHMOCTD. 

Используя (7.48), можно рассчитать средний квадрат флуктуа- 
ций произвольной функции переменных {у:;}, ф=ф({и:}). Поскольку 
отклонения от средних значений малы, имеем 

п 

Ао — ® (-22 7.52 
ы У (=, у (7.52) 

Следовательно, 
п п 

Op OD Oop OM 4-1 
Аф)?) = 9° —— (yiy,) =R Аж. 7.53 ((Aq)*) yu о он. (Wie) oar oun (7.53) 

Соотношения вида (7.53) были использованы в § 4.7 при вычисле- 
нии флуктуаций диэлектрической проницаемости, определяющих 
интенсивность молекулярного рассеяния света. 

5 7.3. ВЕРОЯТНОСТЬ ФЛУКТУАЦИЙ ПАРАМЕТРОВ 

СОСТОЯНИЯ В ОТКРЫТОЙ СИСТЕМЕ 

Найдем выражение для распределения флуктуаций в системе, 
взаимодействующей с окружением. Взаимодействие рассматривае- 
мой термодинамической системы с окружающей средой может со- 
стоять в обмене энергией (перенос тепла и процессы совершения 
различных видов работ, в частности механической) и веществом. 

Таким образом, в этом случае параметры системы Ё, V, {ni} 
и т. п. могут испытывать флуктуации. В этом состоит основное 
отличие открытой системы от рассмотренной в § 7.2 изолирован- 
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ной системы, в которой возможны только локальные флуктуации» 
в результате которых условие постоянства величин Ё, И, {ni} для 
системы в целом не нарушается. 

Здесь необходимо подчеркнуть, что, хотя флуктуирующие па-- 
раметры в открытой системе могут в принципе принимать любые 
значения, фактически отклонения от средних величин для макро- 
скопических систем не велики (относительные флуктуации пара- 
метров малы). В термодинамическом пределе (У->оо, №М-оо, 
V/N=const) выражения для термодинамических величин, получае-.- 
мые на основе применения микроканонического (7.1), канониче- 
ского (7.5) и большого канонического (7.9) распределений, отли-. 
чающихся условиями взаимодействия системы с окружающей 
средой, совпадают. Более детальное обоснование положения о Ma- 
лости относительных флуктуаций в открытых системах будет да- 
HO В § 7.5. 

Будем полагать, что окружающая среда представляет собой 
очень большую систему и рассматриваемая система совместно с 
окружающей средой является в целом изолированной. Поэтому 
экстенсивные параметры совокупности «система+среда» E, У, 
{n;} постоянны: 

Есист+Еср=Ё, Усист-+ Vep=V, Ni,cuct tNi,cp=Ni (1=1, 2, ..., k).. 

(7.54). 
Энтропия совокупности «система-+среда» 

S=SeoucrtSep (7.55) 

является флуктуирующей величиной. Флуктуации приводят к 
уменьшению энтропии $. Поскольку совокупность «система-сре-- 
да» в целом изолирована, вероятность флуктуации всей системы 
описывается соотношением (7.26). 

Состояние окружающей среды будем характеризовать интен- 
сивными параметрами 7*, Р*, w1*, po*, ..., цк*. Данные величины 
сохраняют свое значение во всех процессах, происходящих в CO- 
вокупности «CHCTeMat+cpeja», так как по предположению среда 
является равновесной и очень большой. Если система находится: 
в равновесии с окружающей средой, то в соответствии с условия- 
ми термодинамического равновесия (1.27) значения интенсивных 
параметров системы и среды одинаковы. 

Используя уравнение (1.5) для описания равновесных процес- 
сов, происходящих в среде вследствие обмена энергией и веще- 
ством с системой, имеем 

k 

ТАЗ: = AE wy + P” Avo), и* АИ; ср. (7.56) 

Согласно (7.54), (7.55) 

АЕсист=—АЕср, AV cucr=—AVep, АП; cuct=—Ani,cp 

(i=1, 2,..., R), (7.57) 

AScp=AS—AS cucr. (7.98) 
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Используя (7.56) — (7.58), получаем 

k 

| * s * : AS =—— ( — AE ser —P* AV ener + Т" AScuer + у ut Ani cue} . (7.59) 
i=l 

Подставляя (7.59) в общую формулу (7.27), находим 

F(KY;,cuer}) = 

Е 

АЕсист + Р* АУсист — T* А$сист -} и; АП; сист 
i=] 

= (LY) cucr}) EXP\ — Te 

(7.60) 

где f({yi,*cucr}) — плотность вероятности, отвечающая наиболее 
вероятному (равновесному) состоянию системы. 

Очевидно, если величины сист, Vener, {Пьсист} MOCTOAHHBI, ТО В 
этом случае система является изолированной и формула (7.60) 
совпадает с выражением (7.27) для плотности вероятности ло- 
кальных флуктуаций в изолированной системе. Формула (7.60) 
является общей и применима для списания любых флуктуацион- 
ных процессов в системах, обменивающихся с окружающей сре- 
MOK энергией и веществом. В дальнейшем индексы принадлежно- 
сти параметра к системе будем опускать. 

Рассмотрим несколько более частный пример использования 
соотношения (7.60). Предположим, что флуктуационный процесс 
в системе состоит в нарушении условий равновесия (1.16)— (1.18) 
системы со средой, хотя при этом равновесие внутри системы со- 
храняется. 

Указанное состояние внутреннего равновесия системы характе- 
ризуется значениями интенсивных параметров Т, P, {ui}, которые 
постоянны в пределах системы, но отличны от значений Т*, Р*, 
{ui*} среды. Данному флуктуационному процессу соответствует 
процесс равновесного изменения состояния системы, сопровожда- 
ющийся изменением интенсивных параметров на величины АТ= 
=T—T*, AP=P—P*, Avi=pi-—pi* (i=1, 2,..., Е) от начальных зна- 
чений параметров, равных 7*, Р*, {w:*}. 

Изменение внутренней энергии системы в ходе этого процесса 
(с точностью до квадратичных членов) есть 

k 

ди \* ди \* y/ ou \* АИ (94 \* as (24 \* д 2U_\* ди, 
Ab= AU (55) + (55) V+ oe) мт 

И 

ду? 
+4 | (2% )"(asy +2 (25 -)"asav + ( "(ЛУ 

05? OS OV ( + 
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+2) ( ou азам?) ОИ Ули: + 
Е 

t=] 
OS дп; . OV On; 

i=l 

k 

02U * An; An, |. 7.61} 
ы 2 (мет) Г ny] (7.01) 

i,j= 

В соотношении (7.61) производные берутся в точке, соответст- 
вующей начальному состоянию системы... 

Используя известные термодинамические соотношения (см. 
гл. |), приведем выражение (7.61) к следующему виду: 

AE =AU=T* AS—P* AV + УТ An; +— (SE) 48+(5;) ^у+ 
R 

aT 
| as 
i=] 

OT \* 1 ОР \* ОР \* 

+ Msn) 4%] 48— | (55) 48+ (чу) АИ 

+ У (EE) Аи, Ап; =T* AS—P* AV + 
\ 

р 

k |. 

+ УТь An + = (AT AS—AP AV + У Ан Ам, | 
= al (7.62) 

Подставляя (7.62) в (7.60), получаем 

k 

AT AS— AP AV +) Aus Ani 

F ({yj}) = Ри) exp | — = (7.63) 
QRT* 

Таким образом, формула (7.63) описывает вероятность флук-. 
туационного процесса в системе, состоящего в переходе системы 
из состояния полного равновесия в неравновесное состояние, ха- 
рактеризуемое отсутствием равновесия со средой и существова-- 
нием локального равновесия внутри системы. 
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$ 7.4. ФЛУКТУАЦИИ И ТЕРМОДИНАМИЧЕСКАЯ 

УСТОЙЧИВОСТЬ СИСТЕМ ПО ОТНОШЕНИЮ 

К НЕПРЕРЫВНЫМ ИЗМЕНЕНИЯМ ПАРАМЕТРОВ 

СОСТОЯНИЯ 

Если состояние полного равновесия системы устойчиво, то в 
этом случае плотность вероятности этого состояния, f({y:*} (7.63), 
максимальна и, следовательно, при флуктуационных отклонениях 
системы от состояния равновесия должно выполняться неравенст- 
‚ВО 

k 

AT AS—AP AV + У, Au; An; > 0. (7.64) 
i=] 

В противном случае равновесное состояние системы неустой- 
чиво и при заданных внешних условиях плотность вероятности 
T({y:*}) в точке {y;} имеет минимум. Следовательно, флуктуаци- 
онные процессы в системе в этом случае приведут ее в состояние 
нового, более устойчивого по сравнению с исходным, положения 
равновесия. Частным примером такого перехода может служить 
процесс распада однородной системы на фазы. 

Состояние однородной системы, неустойчивое относительно 
флуктуаций, называется лабильным. Состояния однородной систе- 
мы, устойчивые по отношению к непрерывным изменениям пара- 
метров (7.64), могут быть или стабильными, или метастабильнн- 
ми. Стабильные состояния однородной системы устойчивы по от- 
ношению ко всем другим фазам независимо от того, отличаются 
ли OHH от нее по своим свойствам на бесконечно малую или ко- 
нечную величину. Метастабильные состояния однородной системы 
устойчивы по отношению к непрерывным изменениям состояния 
(7.64), но имеется по крайней мере одна фаза, по отношению к 
которой метастабильная фаза неустойчива. Переход метастабиль- 
ной фазы в более устойчивое состояние требует конечного (дис- 
кретного) изменения параметров состояния системы. 

Рассмотрим некоторые следствия из неравенства (7.64), пере- 
писав его в дифференциальной форме: 

k 

dT dS—dP dV +} dp; dn; > 0. (7.65) 
i=] 

„Левая часть неравенства содержит k+2 слагаемых. Частные усло- 
вия устойчивости получим, фиксируя k+1 параметр — по одному 
из каждого слагаемого, кроме того, которое рассматривается. 

Так, например, при 

P=const, {n:=const} (i=1, 2,..., Е) 

неравенство (7.64) принимает вид 

dTdS>0, 
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ИЛИ 

ОТ Т 
АИ — C 0 7.66 (= но a> С»>6 (7.66) 

где Ср — изобарная теплоемкость системы. 
Аналогичным образом находим условия: 

1) термической устойчивости 

OT T 

as } vung Cy Cy > 0; 7.67 
( as } ед Cy 29, > (7.67) 

2) механической устойчивости 

ОР 1 
— — ee eee 

° 
6 

( ду } ой VB, < 0, Вт> 0; 
(7 8) 

oP 1 
— И И 

7 

( ду ) ед VB <0, Bs > 9; (7.69) 

3) химической устойчивости: 

Oni 

Oni T,P,{n;, {#0} 
> 9, (7.70) 

Opi 

(Shr) раны > 0. (7.71) 

В соотношениях (7.67)—(7.69) Су — изохорная теплоемкость, 
Br — изотермическая сжимаемость, Ps — адиабатическая сжимае- 
мость системы. 

Используя термодинамические тождества 

Cp—Cy= ны (7.72) 
Т 

TVa? 
=, (7.73) 

где 

си a= (sr ), (7.74) 

коэффициент теплового расширения, находим, что неравенство 
(7.66) следует из (7.67), а неравенство (7.68) представляет со- 
бой следствие неравенства (7.69). 

Отметим также, что условия химической устойчивости могут 
быть записаны и в виде следующих неравенств, вытекающих из 
(7.65): 

(вы дп; Т,У, (пу, 1} 
(7.75) >0, (<i 

Oni ) vim tm 
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Поскольку, как правило, термодинамические исследования 
жидких растворов проводятся в изобарно-изотермических услови- 
ях, наиболее удобными для анализа условий устойчивости в жид- 
ких растворах являются неравенства (7.66), (7.68), (7.70). 

Рассмотрим условие механической устойчивости (7.68). Если 
условия (7.68) не выполняются 

(5, > 0, (7.76) 
OV /T,{n;} 

то однородные состояния системы являются механически неустой- 
чивыми по отношению к малым изменениям объема, что приводит 
к расслаиванию системы на две фазы. Действительно, пусть меж- 
ду системой и средой имеется подвижная перегородка. Механиче- 
ское равновесие системы со средой достигается при равенстве 
внешнего давления и давления на перегородку со’ стороны систе- 
мы. При выполнении неравенства (7.76)` увеличение объема си- 
стемы приводит к увеличению давления, оказываемого ею на пе- 
регородку, что приводит к смещению перегородки и дальнейшему 
увеличению объема (уменьшению плотности). Самопроизвольным 
оказывается и процесс уменьшения объема (увеличения плотно- 
ти). Таким образом, при выполнении неравенства (7.76) в одной 

части однородной первоначально системы плотность может само- 
роизвольно возрастать, в другой — самопроизвольно ‘'умень- 
аться. В результате система разделится на фазы. 
Ha рис. 7.1 представлены изотермы жидкостей вблизи крити- 

ческой точки равновесия жидкость — пар. В критической точке 
жидкость — пар выполняются ‘соотношения 

2p ` | (5; —0, (5) —0. (7.77) 
OV /Tp OV? /T, 

Следовательно, изотермическая сжимаемость Br при прибли- 
жении к критической точке жидкость — пар неограниченно возра- 
стает: Вт->оо. Поскольку величина изотермической сжимаемости 
непосредственно связана с вероятностью флуктуаций плотности и 
их среднеквадратичными величинами (см. (7.100), (7.124)), то 
это означает, что вблизи критической точки жидкость — пар 
флуктуации плотности весьма сильно развиты. Рост флуктуаций 
плотности вблизи критической точки жидкость — пар приводит к 
резкому возрастанию интенсивности рассеянного света и носит на- 
звание критической опалесценции. 

Линия, отделяющая механически устойчивые (метастабильные) 
состояния (7.68) от неустойчивых (лабильных) состояний (7.76), 
носит название спинодали (рис. 7.1, кривая ОКЕ). Область ‘Mexa- 
нически неустойчивых состояний обнаруживается на изотермах 
Ван-дер-Ваальса (рис. 7.1). 

Рассмотрим условия диффузионной (химической) устойчиво- 
сти на примере бинарной. системы. На рис. 7.2 представлена за- 
висимость химического потенциала компонента OT его’ мольнои 
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доли в бинарном растворе. В критической точке расслаивания би- 
нарного раствора выполняются соотношения 

2 д д? 
= =0, (=) =0, (=) =0, ( Hs =0. (7.78) 
dx, /T, ox; Ут, Ox, | Tp дхо /Т, 

‚Следовательно, при приближении к критической точке расслан- 
вания бинарного раствора производные ди!/дх1, ди›/дхо резко убы- 
вают. Поскольку значения этих величин непосредственно связаны 
с вероятностью флуктуаций концентрации и их среднеквадратич- 
ной величиной (cM. (4.130), (7.118)), то это означает, что вблизи 

Hy fy 
| B 

K AL \ 
\_A oS 

D | ТЕ 

рА 

| 
| 
| 

| | 
0 : 1 А 

А В дм x x 

V 

Рис. 7.1. — Изотермы Рис. 7.2. Зависимость хи- 
равновесия жид- мического. потенциала 
кость — пар: К — компонента от его моль- 
критическая точка, HOH ДОЛИ в бинарном 
кривая АКВ — гра- растворе: участок ВС 
ница между стабиль- отвечает лабильным со- 
ными и метастабиль- 
НЫМИ состояниями 
(бинодаль), кривая 
DKE — граница меж- 
ду  метастабильными 
и лабильными состоя- 

стояниям, участки АВ и 
CD — метастабильным 
состояниям; мольные до- 
ли х!(^) и x,? характери- 
зуют составы равновес- 

ных фаз 
НИЯМИ (спинодаль) 

критической точки расслаивания раствора флуктуации концент- 
рации весьма сильно развиты. Рост флуктуаций концентрации 
вблизи критической точки расслаивания раствора приводит к рез 
кому возрастанию интенсивности рассеянного света. Это явление, 
как отмечалось, носит название критической опалесценции. 

Линия, отделяющая диффузионно устойчивые (метастабиль“ 
ные) состояния (7.70) от неустойчивых (лабильных) состояний, 
для которых ди!/09%,<0, ди2/0х2<0, в этом случае также носит 
название спинодали. Точки В и С на рис. 7.2 расположены Ha спи- 
нодали; участок ВС отвечает неустойчивым (лабильным) состоя 
НИЯМ. 
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Мы рассмотрели условия устойчивости (7.66)—(7.70) однород- 
ной системы по отношению к непрерывным изменениям состоя- 
ния. В гетерогенных системах имеет место случай так называемо- 
го безразличного равновесия. Так, для однокомпонентной двухфаз- 
ной системы жидкость — пар во всей области сосуществования 
фаз выполняется равенство 

(OP/OV)r, п = 9 (где У — объем всей системы). 

При заданных внешних условиях (Ри ТГ) возможно любое соот- 
ношение масс равновесных фаз в системе. Вследствие этого в си- 
стеме (в целом) имеют место большие флуктуации плотности: 
плотность системы может принимать любые значения в интерва- 
ле значений ри< рсист < ож. 

Аналогичная ситуация имеет место во всей области существо- 
вания двух фаз в бинарной системе. В этом случае (ди!/дхи!)т,>= 
=0, (ди2/Ох2)т,›‚=0, где переменные х!, х2 характеризуют состав 
гетерогенной системы в целом. При заданных внешних условиях 
(T u P) возможно любое соотношение масс сосуществующих фаз. 
Вследствие этого в системе (в целом) имеют место значительные 
флуктуации концентрации; значения концентрации системы могут 
принимать любые значения в интервале х!^<х!< мА (рис. 7.2). 

5 7.5. ФЛУКТУАЦИИ ТЕМПЕРАТУРЫ, ДАВЛЕНИЯ, 

ОБЪЕМА, ПЛОТНОСТИ, ЭНЕРГИИ, КОНЦЕНТРАЦИИ 

Выберем в качестве переменных, характеризующих состояние 
системы, температуру 7, давление Р и числа молей компонентов 
{n;}. Следовательно, 

S=S(T, P, {n}), V=V(T, Р, {nd), pi=pi(T, P, (nj) (7.79) 

‘ Разлагая функции (7.79) в ряд по этим переменным, имеем 

as 95 
AS = ea OT } tng AT + [52 oP Yana nj} P+) (5. дп; ) рамы Ani, 

(7.80) 
|. 

А av | 
AV = ( OT Jango? т Е ОР ) rnp {п} a> (= On; } рлны Ani 

=1 

д д : 0 — ( CHE ORE ORE 
Au: ( OT ) en АТ + ( oP ) ramp AP + >. дп; } rPsinpten А" 

i,j= 

(7.81) 
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Подставляя выражения (7.80)—(7.81) в (7.64), учитывая тож- 
дества (см. (1.8)) 

9$ =— (== (+) - - (= 

Oni Vpn OT ]P.{n;}’ OP /Т, {п} OT] P.{njy’ 

(7.82) 
Vv — (Ove 
(= ) ван дР } 

и используя определения изобарной теплоемкости Cp (7.66), изо- 
термической сжимаемости fr (7.68) и коэффициента‘ теплового 
расширения а (7.74), получаем | 

k 
AT AS—AP AV + SV An, An; = 

. i=l В 

= 2 (АТ) —20V" AT AP + Вт" (АР + У pi; Anc Ап, = (7.83) 
о i,j=1 

В (7.83) введено обозначение = Pij = Py = (OMs/ON,)7,P, (2), 1#i)s 
V* — равновесное (среднее) значение объема системы (см. .(7.22)). 

Подставляя соотношение (7.83) в выражение (7.63), находим 

A(T, Р, {п }) = КТ", Р", {т} x 
R 

=e (AT)? — 2aV* AT AP + B,V* (AP)? + У pig Ang Anj 
i,j=l 

2ЕТ* I 
(7.84) 

Из (7.84) следует, что совместная плотность вероятности рас- 
пределения флуктуаций температуры; давления и чисел молей 
распадается на произведение двух независимых гауссовых распре- 
делений, характеризующих вероятность флуктуаций температуры 
и давления. и чисел молей компонентов. Это означает (см. § 7.2), 
что флуктуации температуры и чисел молей, давления и чисел 
молей попарно статистически независимы и, следовательно, 

(ATAn;)=0, (APAn;)=0, (i=1, 2, ..., №. (7.85) 

Рассмотрим флуктуации температуры и давления. Имеем 

Е(Т, Р) = 

x exp} — 

| -С 
— f(T", P*) exp [— = ka (AT)?—2aV* АТ AP 4 ВТУ" (АР | | , 

(7.86) 

Плотность рабпредёления` (7.86) ‘получена B результате. интеёри- 

рования соотношения (7.84) по числам молей компонентов... 
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Из. соотношения (7.86) следует, что флуктуации температуры 
и давления системы взаимосвязаны, (ATAP) #0. Определитель 
матрицы квадратичной формы, стоящей под знаком экспоненты в 
(7.86), равен 

С Р 

pal то | Свт aya — бу (7.87) 
—av У 7 rT 

При преобразовании определителя (7.87) мы воспользовались 
тождеством (7.72). Следовательно, матрица D-! есть 

VB; aV 
Г С с: | ау <» | (7.88) 

Используя (7.48), (7.88), получаем следующие выражения для 
средних квадратов флуктуаций температуры, давления и среднего 
значения произведения флуктуаций этих величин 8: 

БТ? ^ТСр ЕТ (AT) =F, (АР) = 
2 \ 

(AT AP) = =< (=) 
CyBr Cy \ OT }y 

Средние квадраты флуктуаций температуры и давления (7.89) 
положительны в силу условий термодинамической устойчивости 
(7.66) — (7.69). 

Относительные среднеквадратичные флуктуации температуры 
и давления определяются выражениями 

_ КОВ УИС _ [((АР)8у м? 1 (ВТ 1 6p = OV om a =5 (aa ‚ (7.90) 

(7.89) 

Изохорная теплоемкость и объем есть экстенсивные величины, 
пропорциональные числу частиц в системе М, поэтому из (7. 90) 

следует. 

Lo, ! 

“бух” OP WR 
Соотношения (7.91) доказывают малость флуктуаций термоди- 

намических величин для макроскопических систем и показывают, 
что использование средних значений термодинамических парамет- 
ров в уравнениях классической термодинамики является очень 
хорошим` приближением. Выражения (7.91) позволяют также оце- 

(7.91) 

8 В соотношениях (7.87)—(7.89) для упрощения обозначений опущены ин- 
дексы, характеризующие наиболее вероятное (равновесное) состояние системы. 
Подобные упрощения. без специальных оговорок’. ‚будут использоваться и в 
дальнейшем. | 
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нить пределы применимости уравнёний термодинамики для опи- 
сания свойств малых систем (см. $ 7.6). 

Рассмотрим в качестве примера классический идеальный од- 
ноатомный газ. Имеем 

3 5 , 1 у 3 
Cy=-> Ne, Cp=-> Nk, РУ = МЕТ, = В; = — Br. 

МЕТ ’ 

(7.92) 

Подставляя соотношения (7.92) в выражения (7.89), (7.90), полу- 
чаем 

(АТ) ==, (АР) =>, (AT AP) =, (7.93) 

6. = и 6 = = (7.94) 

Для системы, содержащей 10-* моль одноатомного идеального 
газа, при Г=1000 К, 

((АТ)2)]*==10-7 К, 6:710-ю. (7.95); 

Выражения для флуктуаций температуры позволяют оценить 
предел чувствительности приборов, используемых для измерения 
температуры, например газовых термометров. Так, газовый тер- 
мометр, содержащий 10 моль одноатомного газа, позволяет из- 
мерять температуры порядка 1000 К с точностью, не большей 
10-7 К. 

Выражения для флуктуаций температуры и давления, средне- 
го значения произведения флуктуаций этих величин (7.89) одина- 
KOBbI для однокомпонентных жидкостей и газов и их растворов. 
В частности, выражения (7.89), (7.52), (7.53) позволяют рассчи- 
тать значения средних квадратов флуктуаций любых термодина- 
мических функций в однокомпонентных системах. 

Приведем некоторые примеры таких расчетов. Рассмотрим 
элемент объема У, содержащий постоянное число частиц №. Флук- 
туационное изменение объема ЛУ есть 

АУ=аУАТ-—ВтИАР. (7.96) 

Следовательно, 

( (AV)2)=a2V2( (AT) 2)—2afrV24ATA P)-+B72V2¢ (ДР)?). 

Подставляя в последнее выражение соотношения (7.89) и исполь-. 
зуя тождества (7.72), (7.73), находим 

((AV)?)=RTVBr. (7.97). 

Из (7.96), (7.89) получаем также 

(ATAV)=aV<¢ (АТ)2>—ВгУ‹АТАР)=0. (7.98). 
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Следовательно; флуктуации объема и температуры в однокомпо- 
нентной жидкости статистически независимы. 
- Флуктуации объема У, занимаемого данным числом частиц №, 
связаны с флуктуациями плотности о в однокомпонентной системе, 
определяемой соотношением 

7 (7.99) 

где М — масса совокупности № частиц. 
Полагая в (7.99) M=const, что отвечает постоянству числа ча- 

стиц в системе, и используя соотношение (7.97), получаем следу- 
ющее выражение для среднего квадрата флуктуаций плотности в 
однокомпонентной жидкости: 

((Ap)*) к ((AV?) =—- er р*?, (7.100) 

где р*, V* — средние плотность и объем. 
iia’ выражения (7.100) следует, что средний квадрат флуктуа- 

ций плотности в однокомпонентной системе пропорционален изо- 
термической сжимаемости. Изотермическая сжимаемость Вт, как 
отмечалось, неограниченно возрастает вблизи критической точки 
жидкость — пар. Вследствие этого флуктуации плотности вблизи 
критической точки жидкость — пар весьма сильно развиты, что 
обусловливает существование явления критической опалесцен- 
ЦИИ 9. 

Из сказанного ясно, что один и тот же физический процесс, 
представляющий флуктуации плотности в однокомпонентной си- 
стеме, можно рассматривать либо как следствие флуктуаций` объ- 
ема, занимаемого данным числом частиц, Либо как следствие 

флуктуаций числа частиц в заданном объеме. Величина {(АУ)?) 
{N=const), соответствующая первому способу рассмотрения, опре- 
деляется соотношением (7.97). Найдем флуктуацию числа частиц 
в фиксированном объеме У, < (AN)?)y. 

Используя (7.99), (7.100), получаем 

((AN)*)y == Br, (7.101) 
где N*=<N> — среднее число частиц в объеме У. 

° Из соотношений (7.100) формально следует, что ((Л0)2)—оо при прибли- 
жении к критической температуре, что физически бессмысленно. Вблизи крити- 
ческой точки в разложениях. вида (7.62), (7.86) необходимо учитывать более 
высокие степени флуктуирующих переменных (например, АТ, АР). Другой фак- 
тор, ограничивающий применимость соотношения (7. 00) вблизи критической 
точки  жидкость—пар, состоит в необходимости учета пространственной корре- 
ляции флуктуаций плотности в различных элементах объема. Вследствие ука- 
занных причин величина ((А0)?) в критической точке остается конечной, хотя 
и резко возрастает по сравнению со значениями, наблюдаемыми для состояний, 
далеких от Ty (см. подробнее [33, 35,50, 95]). - 
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Относительные среднеквадратичные флуктуации объема, MIOT-' 
ности, числа частиц, очевидно, также удовлетворяют соотношени- 
ям вида (7.91). 

Так, для идеального газа имеем 

(AVP )w= >, =e, (46) =. = ут, 
1 

VN" 
Для расчета флуктуаций в однокомпонентных системах с прак- 

тической точки зрения наиболее удобен выбор температуры и 
объема независимыми переменными, поскольку флуктуации этих 
величин статистически независимы (7.98). 

В качестве примера найдем. выражение для среднего ‘квадрата 
флуктуаций внутренней энергии закрытой системы И=Е. Имеем 

((AN)’)y=N, Oy = 

/ OE (OE | / OP ` 
AE = | —} AT — =C,A’ T | | —) —P | AV. 

E= (FF), Ob + (ar) AV =Car +Т | (Se)? | 
Используя (7.89), (7.97), получаем: 

((AE)®) =kT Cy +ATVBr| T (=| —P| | (7.102) 
ГУ 

Если объем системы фиксирован, то в этом случае (7.102) при- 
нимаеёт вид 

((АЕ)?)=ЕТ?Су. (7.103). 

Получим соотношение (7.103), используя канонический ан- 
самбль (7.5) (7.8). Прежде всего заметим, что 

(АЕ)*)=< Е) (<Е>)?, (7.104) 

где средняя энергия (E) и среднее значение квадрата энергии 
¢(E*> определяются выражениями 

(Е) = yaigy | Н (499, (02) exp —BH ({93,, 2) 944} 4 (ро) 
(7.105) 

(E*) =— arg | Н*(9д, (9:3) exp [—BH (fax), {ру а (40) 4 {p). 
В (7.105) B=1/kT, Q(T, У, N) — статистический интеграл (7.6). 

Используя (7.6), (7.105), можно показать справедливость сле- 
дующих равенств: 

(9 (ey E (22), оно 
169



Подставляя (7.106) в (7.104), получаем 

1 (se) —-= (3), =< (Ge) 
(АЕ) Q \ op /ум 4 \ Op Jy op Oop /V.N- 

Следовательно, 

0(E) 0(E) 
E)?) = —(—— = kT? | ——* = kT?C ; 

(AZ) ( op ) OT Yon ” (7.107) 

что совпадает с (7.105). 
Для одноатомного идеального газа (7.92), внутренняя энергия 

которого не зависит от объема, соотношения (7.102), (7.103) сов- 
падают и 

2 (ЛЕ) = МЕТ, 6 =]/ —. (7.108) 
2 3N 

Перейдем к рассмотрению флуктуаций концентрации. Плот- 
ность вероятности распределения флуктуаций чисел молей компо- 
нентов согласно (7.84) определяется соотношением 

Rk 

бы) =F (Kn) exp (— У wes Ane An). (7.109) 
t,j=1 

Рассмотрим бинарный раствор. Используя соотношения (1.57), 
имеем 

пи: 72421 =0, MipyetNepo=0, (7.110) 

где m1, mo — средние (равновесные) числа молей компонентов в 
системе, ц12=21. Следовательно, для бинарного раствора опреде- 
литель матрицы ||ц:/|| всегда равен нулю 

Ции22— Ц 212=0. (7. 11 1) 

Используя вытекающие из (7.110) соотношения, 

nz 

Hoy = — — bop, My = —> Bop (7.112) 
ny ny 

преобразуем квадратичную форму, входящую в (7.109), к следую- 
щему виду: 

2 

у yj; An; Ап; = ро (= An,—An,) (7.113) 
1 

i,j=l 

Введем в качестве новой переменной, характеризующей KOH- 
центрацию раствора, величину 

= № № (7.114) 



Из (7.113), (7.109) следует, что плотность вероятности флук- 
туаций величины Co определяется соотношением 

2 
. Heat (Ас»)? Нед Нее | - or | 

Селовательно, 

((Acy)’) = 

(7.115) 

(7.116) 
п] 

Переходя | В 7116) к мольной доле второго компонента х2 в 
качестве независимой переменной и используя соотношения 

Ао, вы (St) = (2). (7.117) 
x T,P,n, Ons OX, ТР П 

где п=и.-+и2 — общее число молей в объеме У, получаем следую- 
щее выражение для среднего квадрата флуктуаций величины хо: 

д AT (1—2) _ _ АТУт (UL — 2) 
((Ах,) ) = (Op2/Ox2)7 pn — _ (двы/дх») т. pV ° 

(7.118) 

Из (7.118) следует, что средний квадрат флуктуаций ( (Ax2)?) 
обратно пропорционален производной (Ope/Ox2)7,p. Используя вы- 
ражение (4.14), преобразуем соотношение (7.118) к виду 

__ kT (1 — X_) ХУ т 

(Ах) ) = TERT eH Обь) - (7.119) 
„Для идеального раствора формула (7.119) принимает вид 

((Ах,)?) — kT (1 — хат. (7.120) 

Следовательно, максимальные флуктуации концентрации в иде- 
альном растворе наблюдаются при х2-=0,5. 

В общем случае для вычисления флуктуаций концентрации не- 
обходимы данные о коэффициентах активности компонентов ра- 
створа (см. гл. 4). Для качественных заключений воспользуемся 
соотношениями, справедливыми для регулярных растворов (4.71), 
(5.12): 

шу, = bs Iny,=— (7.121) 

Подставляя (7.121) в (7.119), получаем 

((Ax,)?) = АТИ) и (7.122) 
[1 — АТазль (1 — x2)] У | 

Таким образом, в регулярных растворах с положительными от- 
клонениями от идеальности, 02>0, флуктуации концентрации 
{при прочих равных условиях) имеют ббльшую интенсивность, 
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чем в идеальных растворах; для регулярных растворов с отрица- 
тельными отклонениями от идеальности, &2<0, справедливо об- 
ратное заключение. Из соотношений (7.122) следует также, что 
концентрационная зависимость флуктуаций в неидеальных раст- 
ворах асимметрична относительно точки х.=0,5. 

Используя выражения для флуктуаций температуры, давления, 
концентрации ( (7.85), (7.89), (7.118)), при помощи соотношений 
вида (7.53) могут быть вычислены значения флуктуаций любых 
термодинамических функций раствора. 

Рассмотрим в качестве примера флуктуации плотности в би- 
нарном растворе. Имеем [64] 

Ap = —ap AT + Вто ap +(< Ах.. 
OX T,P 

Следовательно, 

((Ap)?) = a?p? ((AT)?) —2оВ +0 АТ AP) + В16*.((АР)?) + 

= ( so). ((Ax,)?). (7.123) 

Подставляя в соотношение (7.123) выражения (7.89), (7.118), по- 
лучаем 

Ут (Op /Ox2)7 | (7.124) ((Ap)?) = AT [вый + (брыбя ть 
Среднее значение произведения флуктуаций плотности и кон- 

центрации, (ApAx2), имеет вид 

АТ жУ т (Op/0X2) 7 p 

У (Op2/0x2) Т,Р. 

Таким образом, выражение для среднего квадрата флуктуациЯ 
плотности в растворах (7,124) содержит дополнительный (по 
сравнению с однокомпонентными ‘системами (7.100)) член; Из: 
(7.125): следует, что флуктуации плотности и концентрации в ра- 
створах коррелируют друг с другом: 

Производная (диз/Ох2) т.р, определяющая интенсивность флук- 
туаций в растворе (7.118), стремится K нулю при приближении 
к критической точке расслаивания раствора (см. (7.78)), и вслед- 
ствие этого флуктуации концентрации вблизи критической точки 
расслаивания (Тк.р) резко возрастают '0. Кроме того, производная 
(Ди2/дх2)тр входит также в знаменатель выражений в формулах 

(Ap Аха) = (7.125) 

10 Флуктуации концентрации при приближении к критической точке расслаи- 
вания раствора остаются конечными хотя и резко возрастают по сравнению с 
величинами, наблюдаемыми вдали от Тк.р. Неприменимость соотношения (7.121) 
для расчета флуктуаций концентрации вблизи от критической точки расслаива- 
ния обусловлена причинами, аналогичными указанным в примечании на с. 168, 
при обсуждении флуктуаций плотности вблизи критической точки жидкость— 
пар. 
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для среднего квадрата флуктуаций плотности (7.124) и среднего 
значения произведения флуктуаций плотности и концентрации 
(7.125). Это означает, что при приближении к критической точке 
расслаивания раствора рост флуктуаций концентрации сопровож- 
дается симбатным увеличением флуктуаций плотности и корреля-- 
ции флуктуаций плотности и концентрации. При Т->Тькр коэффи- 
циент корреляции флуктуаций плотности и концентрации стремит- 
ся к единице, что’ означает существование линейной зависимости 
между флуктуациями этих величин. Рост флуктуаций концентра- 
ции является причиной резкого возрастания интенсивности рассе- 
янного света вблизи критической точки расслаивания раствора. 

Используя соотношение (7.121), получаем следующие выраже?-. 
ния для критической концентрации и верхней критической темпе- 
ратуры расслаивания регулярного раствора. с положительными от- 
клонениями от идеальности: 

4 

Oe (Tp) К | 

Xo4=0,5, Т,= (7.126) 

§ 7.6. О НЕКОТОРЫХ ГРАНИЦАХ ПРИМЕНИМОСТИ 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОЙ ТЕОРИИ ФЛУКТУАЦИЙ 

Изложенная в 6 7.1—7.5 теория флуктуаций содержит в себе 
элементы статистической механики и классической термодинами- 
ки и вследствие этого является, по существу, «полутермодинами- 
ческой» теорией. Кроме того, при выводе основных формул в яв- 
ной или неявной форме используется ряд допущений, которые бу- 
дут рассмотрены и обсуждены в этом параграфе. 

Действительно, центральная формула для расчета флуктуаций 
в изолированной системе. — соотношение Больцмана (7.26) — ос- 
нована на представлении о микроканоническом, равновероятном 
распределении вероятностей микросостояний системы, соответст- 
вующих данному макроскопическому, неравновесному состоянию. 
Вывод функции распределения вероятностей флуктуаций термоди- 
намических параметров в открытой системе также опирается 
на формулу Больцмана, применяемую в этом. случае к совокуп- 
ности «система- среда». 

Предполагается, что неравновесные состояния системы могут 
быть охарактеризованы значениями термодинамических функций 
(температура, давление, энтропия, внутренняя энергия ит. п.), 
взаимосвязь между которыми определяется уравнениями класси- 
ческой термодинамики. Напомним в связи со сказанным, что в 
классической термодинамике термодинамические функции опре- 
делены лишь для равновесных состояний системы. Предположе- 
ние о возможности распространения представлений классической 
равновесной термодинамики для описания неравновесных состоя- 
ний локальных, но. макроскопических, т. е. содержащих достаточ- 
но большое число частиц, частей всей системы представляет со- 
бой некоторый дополнительный постулат, носящий название ти- 
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потезы о локальном равновесии. Согласно этой гипотезе любая 
макроскопическая неравновесная система может быть разбита на 
части 9; (]|=1,2,..., п), малые по сравнению со всей системой 
(vj<V), но содержащие макроскопическое число частиц, каждая 
из которых в любой момент времени ¢ находится в состоянии ло- 
Ккального равновесия и, следовательно, характеризуется темпера- 
турой Т (г, ¢), давлением P(r,t), энтропией © (г, № ит. д. Постулат 
O существовании локального равновесия в каждой из частей CH- 
стемы позволяет использовать для описания их термодинамиче-. 
<кого состояния уравнения классической термодинамики. Так, на- 
пример, фундаментальное уравнение Гиббса для элемента объема 
с пространственно-временной координатой г, { имеет вид 

k 

dg=—sdT +vdP+¥ pda, (7.127) 
t=1 

где малыми буквами обозначены удельные (отнесенные к единице 

массы) значения экстенсивных термодинамических величин, Wi, 
®«; — удельный химический потенциал (см. (1.36)) и массовая 
доля компонента i. Все величины в уравнении (7.127) — функции 
пространственно-временных коордикат: &=8 (г, #), s=s(r, t), T= 

=Т (г, t), v=vo(r, t), pi=pi(r, t) ит. д. 
Область применимости гипотезы о локальном равновесии весь- 

ма широка. Теоретические расчеты !! показывают, что в газах ло- 
кальное равновесие существует, когда на расстоянии, равном 
длине свободного пробега [, изменения температуры АГ, давления 
АР и других макроскопических свойств системы малы по сравне- 
нию с самими величинами 7, Р и других свойств: 

|grad Т|[=АТ<Т, |grad P|/=AP<P, ит. п. (7.128) 

При Т=300 К и P=10° Па длина свободного пробега атомов 
идеального газа составляет ^— 10-5 см. Используя (7.128), нахо- 
AMM, что для газов при нормальных условиях гипотеза о локаль- 
ном равновесии справедлива при градиентах температуры 

| гад Т| <= 10° К/см и градиентах давления |grad P|<109 Па/см. 
Для жидких систем представление о локальном равновесии при- 
менимо при еще больших отклонениях от термодинамического 
равновесия. В настоящее время принято считать, что гипотеза о 
локальном равновесии применима всегда, за исключением, быть 
может, случая турбулентных явлений, быстрых процессов в плаз- 
меи ударных волн. 

Время, необходимое для установления локального равновесия, 
можно охарактеризовать промежутком времени, необходимым для 
установления максвелловского распределения скоростей частиц 
среды. Действительно, как доказывается в молекулярно-кинетиче- 

| Meixner A.//J. Ann. der Phys. 1941. Ва 43, М 2. $5. 333; Z. Phys. 
Chem. 1943, Bd. 53, М 2. $. 235; Prigogine I.//Physica, 1949. Vol. 15, М 2. 
Р. 272; Reik Н. G//Z. Phys. 1957. Bd 148, М 1. $. 15; М 10, $. 1957. 
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ской теории, температура равновесной системы определяется 
средним квадратом скорости поступательного движения центра 
масс частиц среды; усреднение проводится при помощи максвел- 
ловской функции распределения скоростей. Если в системе уста- 
HOBHJIOCb максвелловское распределение скоростей поступатель- 
ного движения частиц, то с позиций классической статистической 
механики ее температура определена. Следовательно, с этой точ- 
ки зрения гипотеза о локальном равновесии справедлива для про- 
межутков времени, превышающих время установления максвел- 
ловского распределения скоростей. Иными словами, представле- 
ние о локальном равновесии можно использовать для описания 
таких неравновесных процессов, протекание которых не нарушает 
существенно максвелловского распределения скоростей. 

В газах промежуток времени, требующийся для установления 
распределения Максвелла тм, по порядку величины совпадает с 
промежутком времени между двумя последовательными столкно- 

вениями частицы: 

Тм > ~ tL 
(v) С ' 

(7.129) 

где (о) — средняя скорость частиц, С — скорость звука. 
При Т=300 К, P=10° Па, С=10? м/с и тм 10-9 с. При уве- 

личении плотности газа средняя длина свободного пробега умень- 
шается и соответственно уменьшается тм. Применяя для оценки 
тм жидкостей соотношение (7.129), в предположении С-103 m/c, 
—10-8 см находим тм“ 10-13 с. К аналогичным выводам о поряд- 

ке величины промежутка времени, необходимого для установле- 
ния Максвелловского распределения скоростей в малых (содержа- 
щих N~10? частиц) элементах объема: тм“ 10-1? -+ 10-13 с, — при- 
водят результаты прямого расчета моделей жидких систем мето- 
дом молекулярной динамики, проводимые с помощью ЭВМ [23, 
40, 68, 79, 116]. 

Отметим здесь также, что в рамках гипотезы о локальном рав- 
новесии используемые для описания частей системы термодина- 
мические уравнения (например, (7.127)) носят локальный харак- 
тер. Иными словами, значения термодинамических функций в 
данном элементе объема (например, g(r, f)) определяются значе- 
ниями термодинамических параметров, относящихся к этому же 
элементу объема (Т(г, 1), P(r, [) ит. д.), т. е. не зависят OT со- 
стояния соседних элементов объема. Это означает, что экстенсив- 
ные термодинамические функции (энтропия, внутренняя энергия, 
энергия Гиббса и т. д.) всей системы представляется в виде сум- 
мы величин, относящихся к отдельным элементам объема, на- 
пример: 

S=¥S, в=У, 6, И=У, Ц; ит. д. (7.130) 
$=1 i=1 i=] 
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Предположение об аддитивности экстенсивных термодинами- 
ческих функций (7.130) означает, что энергия взаимодействия об- 
ласти 9; с остальной частью системы мала по сравнению с энер- 
гией взаимодействия частиц, находящихся внутри области Vj. 

Условие аддитивности внутренней энергии (или энергии Гельм- 
гольца, энергии Гиббса) приводит к выводу о независимости 
флуктуаций, происходящих в. соседних элементах объема 9:. Ины- 
ми словами, в рамках этого предположения флуктуации распреде- 
лены хаотически, статистическая корреляция между .флуктуация-- 
ми термодинамических величин в различных элементах объема 
отсутствует: 

Др (гг, t)Ap (tj, t))=0, ij, 
<AT (r;, t) AT (r;, t))=0, #“рит. д. (7.131) 

Таким образом, термодинамическая теория флуктуаций, из- 
ложенная в § 7.5, неприменима, если условие аддитивности энер- 
гий теряет силу. 

Если работа, необходимая для возникновения флуктуаций, He- 
велика, то в этом случае даже слабое взаимодействие между рас- 
сматриваемой частью системы 9; и соседними элементами системы 
о; (ji) может привести к существенным отклонениям от состоя- 
ния равновесия в области 9;. Таково поведение жидких систем в 
окрестности критических точек жидкость — пар или критической 
точки расслаивания раствора. 

В указанных случаях существенкые изменения термодинамиче- 
ских потенциалов областей о; при появлении флуктуаций опреде- 
ляются не только отклонениями плотности, концентрации и дру- 
ГИХ термодинамических переменных данной области от равнове-- 
ных значений, но и значениями этих переменных для соседних об- 
ластей, т. е. также и градиентами указанных величин. Иными 
словами, в этих условиях для расчета флуктуаций в заданном 
элементе объема необходимо учесть энергию взаимодействия с со- 
седними элементами объема. Термодинамические соотношения в 
этом случае являются нелокальными. Формулы (7.131), (7.100), 
(7.118) перестают быть справедливыми. 

Область состояний вблизи критической точки жидкость — пар, 
в которой выводы термодинамической теории для флуктуаций 
плотности (7.100) теряют силу, невелика. При приближении к 
критической точке изотермическая сжимаемость Вт возрастает на 
два порядка и более. Tak, для жидкого СО› вдали от Тк Br 
—10-и Па! вблизи критической точки Вг-—10-° Па-!. Отклоне- 
ния от формулы (7.100) наблюдаются лишь при отклонениях 
температуры Т от критической температуры Гь, не превышающих 
0,1 К: Тк-Тж<0,1 К (7x°°™304 К). Область температур, в KOTO- 
рых наблюдаются отклонения от уравнения (7.100), примерно в 
10 раз более узкая, чем для критической опалесценции !2. 

12 См. [33]; Скрипов В. II, Колпаков Ю. Д.//Современные пробле- 
мы физической химни. М. 1970. Т. 5. С. 295. 
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Условие аддитивности энергий (7.130), a вместе с ним выводы 
термодинамической теории флуктуаций выполняются тем точнее, 
чем большие размеры (большее число частиц) имеют элементы 
объема v;. С увеличением числа частиц, содержащихся в элемен- 
тах объема Vi, относительное влияние флуктуаций на макроско- 
нические термодинамические характеристики системы согласно 
(7.91), (7.108) уменьшается. Поэтому для оценки границ приме- 
нимости термодинамической теории флуктуаций можно восполь- 
зоваться соотношениями вида (7.91), (7.108), нозволяющими охз- 
рактеризовать «размеры» систем, для которых термодинамическое 
описание является адекватным. | | 

Принимая для относительной флуктуации некоторого термоди- 
намического параметра. у справедливость неравенства | 

9, > 5 —— aa < 0,01, 

получаем в соответствии со сказанным выше следующую оценку 
границы применимости термодинамической теории флуктуаций: © 

М> Nin 104. | (7.132) 
Принимая для оценки мольного объема жидких систем значе- 

ние У„- 100 см3/моль, находим: | 

UF Umin— 10-18 смз.. (7.133) 

Линейные размеры объёма Umin по’ порядку величины’ равны 
10-6 см=100 А, что примерно в 10 раз превышает диаметр моле- 
кул типичных (бензол, ацетон и т. п.) низкомолекулярных веществ. 

Если неравенства (7.132), (7.133) не выполняются, т. е. эле- 
менты объема VY; содержат малое число молекул, то условие ад- 
дитивности энергий (7.130) перестает выполняться. Энергия взаи- 
модействия этой малой области с окружающей средой по порядку 
величины сравнима с энергией самой области. В этом случае «ло- 
кальное» термодинамическое описание свойств рассматриваемых 
элементов объема перестает быть адекватным. Иными словами, 
однозначная связь между плотностью, температурой, составом и 
энергией такой малой области, как и сама возможность описания 
состояния при помощи термодинамических величин, отсутствует. 
С этой точки зрения флуктуации в малых элементах объема в 
‘известной степени аналогичны флуктуациям, имеющим место 
вблизи критических точек жидкость — пар или критических точек 
расслаивания растворов. 

° Задача о расчете флуктуаций в малых (9<10-!8 cm3) элемен- 
тах объема (микрофлуктуаций), вообще говоря, выходит за рам- 
ки термодинамической теории флуктуаций ‘и в принципе должна 
решаться при помощи методов статистической механики. Получен- 
ные оценки |? для микрофлуктуаций плотности в жидких аргоне, 

13 См. [40]; Фишер И. 3., Прохоренко В. К.//Критические явления и 
флуктуации в: растворах. М., 1960. 
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воде и ртути свидетельствуют о TOM, что термодинамическая тео- 
рия флуктуаций дает правильный порядок величины и для объе- 
мов 9-10-22 cm® (радиус этого элемента объема соответствует 
примерно диаметру первой координационной сферы указанных 
жидкостей), в которых содержится в среднем ~10 частиц 
(рис. 7.3). Расхождения между выводами термодинамической тео- 

ON, /é терм 

/ Puc. 7.3. Сопоставление средних относительных 
микрофлуктуаций плотности в жидкой (daze, 

[т
ь 
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—
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 и

 

_ Hp рассчитанных с помощью статистических методов: 
aN \ б№. и термодинамической теории 6М№ терм; 

2 АГ Ry — радиус элемента объема, в котором рас- 
- aN сматривается флуктуация, do — диаметр молекул 
- жидкости [48] a ) 

0 7 2 J 
\g(Ry/de) 

рии флуктуаций плотности и статистико-механическими расчетами 
этой величины для малых элементов объема возрастают в ряду 
Аг — Н2О — Hg, что обусловлено возрастанием роли дальнодей- 
ствующих межчастичных сил и соответствующих корреляций 
плотности в указанном ряду жидкостей. Функция, описывающая 
пространственную корреляцию флуктуаций плотности, имеет «OC- 
циллирующий» характер: малые области сжатия (Ао>0) окруже- 
ны столь же малыми областями разрежения (Ар<0). Корреля- 
ция микрофлуктуаций плотности при расстояниях между центра- 
ми элементов объема, превышающих 100 А, исчезает. 

Наконец, необходимо остановиться на ограничениях классиче-- 
ского термодинамического описания систем и, в частности, термо- 
динамической теории флуктуаций, накладываемых квантовой при-. 
родой вещества. Действительно, в основе термодинамического под-. 
хода лежит предположение о том, что значения термодинамиче-. 
ских параметров системы {yi} могут быть определены в принципе: 
с произвольной, сколь угодно высокой точностью, или, иными сло- 
вами, квантовой неопределенностью «классических» параметров: 
{yi} можно пренебречь. Рассмотрим условия, при которых указан- 
ное допущение классической термодинамической теории выпол- 
няется. 

Как известно из квантовой механики [78, § 16], между KBaHTO- 
выми неопределенностями энергии и какой-либо макроскопической 
величины у, рассматриваемой классически, имеет место соетноше+ 
ние 

| в. 
д 

где y=dy/dt — классическая скорость изменения величины у. 
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В простейшем случае временная зависимость величины у в: 
неравновесном состоянии описывается уравнением релаксации“: 

. | 
y= У (7.135} 

Следовательно, 

t y (1) =y (t= 0)exp( ——), (7.136): 

Входящая в уравнения (7.135), (7.136) величина т, имеющая' 
размерность времени, носит название времени релаксации. За про- 
межуток времени х согласно (7.136) отклонение величины у OT ее. 
равновесного значения, у=0, уменьшается в е раз по сравнениго. 
с начальным моментом времени #=0. 

Подставляя (7.135) в (7.134), получаем 

\SE| | 8y|~ ae (7.137) 

Ясно, что говорить об определенном значении величины у 
можно лишь при условии малости ее квантовой неопределенности 

ld5y|<|y|. 

Следовательно, 

16Е1 > =. (7.138): 

Квантовая неопределенность энергии приводит к квантовой He- 
определенности энтропии 

5$! = 16Е|] C h 7. 
105 | т. (7.139) 

Вероятность флуктуаций параметра у в рамках классического, 
подхода описывается соотношением Больцмана 

Ку) = (бек, (7.140) 

где AS(y) — разность энтропий рассматриваемого и равновесно- 
го состояний. Влияние квантовой неопределенности энтропии 6S 
на классическое распределение вероятностей флуктуаций (7.140) 
будет несущественным лишь в том случае, если выполняется не- 
равенство 

691 «1. (7.141) 

1& Здесь, Kak и в $ 7.2, полагаем, что равновесное значение величины у 
равно нулю (y)=0. 
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Из (7.139), (7.141) находим условия, при которых возможно 
пренебрежение квантовыми эффектами при рассмотрении пара- 
метра JY, 

10711 

2 a T t> (7.142) 

При низких температурах или при быстром изменении вели- 
чины у (малые т) флуктуации параметра у нельзя рассматривать 
на основе классической термодинамической теории флуктуаций, и 
на первый план выступают квантовые флуктуации. Из (7.142) сле- 
дует, что при 7~300 К термодинамическая теория применима для 
описания флуктуаций таких величин, времена релаксации KOTO- 
рых удовлетворяют неравенству 

х»3. 10-1 с, (7.143) 
т. е. равны ^— 10-12 с и более. Совпадающие по порядку величи- 
ны. ограничения на порядок времени релаксации т флуктуаций, 
допускающих рассмотрение на основе термодинамической теории, 
были найдены ранее. на основе рассмотрения времени установле- 
ния локального равновесия. 

$ 7.7. ФЛУКТУАЦИИ И СИММЕТРИЯ 

КИНЕТИЧЕСКИХ КОЭФФИЦИЕНТОВ 

НЕРАВНОВЕСНОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ 

Рассмотрим какую-либо термодинамическую переменную у, ха- 
фактеризующую находящуюся в состоянии термодинамического 
равновесия систему. С течением времени эта величина флуктуи- 
рует относительно среднего равновесного значения; так же, как 
и в $ 7.2, без ограничения общности можно принять (y)=0. Обо- 
значим величину флуктуации в момент времени Е через y(f). 

Между значениями флуктуирующей переменной у в различные 
моменты времени в общем случае существует статистическая вза- 
имосвязь, корреляция. Это означает, что значение у в некоторый 
момент времени { влияет на вероятности ее значений в другой 
‘момент времени Г. Временная корреляция значений флуктуирую- 
щей переменной у в различные моменты времени может быть оха- 
‘рактеризована средним значением произведения величины у в MO- 
менты времени [и Г: 

p (f—t) =<y (t) y(t’) >. (7.144) 
Усреднение в (7.144) проводится с помощью равновесной плот- 

ности вероятности распределения флуктуаций величины у в мо- 
‘менты времени Ги t’—f(y, у’, U—t): 

(У(бу(Р)) = SS vy Fy, у, t’ —t) dydy’ . (7.145) 
По определению f(y, у’, 1’—t) есть плотность вероятности Ha- 

хождения системы в момент времени #Ё в состоянии, в котором. 
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значения переменной у расположены в интервале у, ytdy, а 
в момент Ё — в интервале y’, у’+ ау’. Плотность распределения 
вероятностей /, а следовательно, и временная корреляционная 
функция ф (7.144) зависят только от разности моментов времени 
1 Г — t’/—t, поскольку система является равновесной, и Поэтому 
выбор начала отсчета времени несуществен. В общем случае слу- 
чайные функции, удовлетворяющие этому условию, называются 
стационарными. В силу сказанного соотношение (7.144) можно 
записать также следующим образом: 

p(t) =(y (0) y(t) )=SSyyT(y, у’, t) dydy’. (7.146) 

Из определения безусловной плотности вероятности ] (и, у’, #) 
вытекают следующие ее свойства: 

f(y, у’, t) 20, (7.147) 

Ури, у, 4’ =Ну), Shy, y’,t)dy=F(y’), (7.148) 

где (и) — плотность распределения значений флуктуаций пере- 
менной у в равновесной системе (7.20). 

Из определения временной корреляционной функции (7.144), 
(7.146) следует, что она представляет собой четную функцию вре- 
мени: 

Ф(Г—Й =Ф(1—Г), Ф(Й=Ф(-0. (7.149) 

При ¢=0, очевидно, 

k $(0)=(/)=--, (7.150) 

где (у?) — средний квадрат флуктуации величины Y в равновес- 
ном состоянии, определяемый соотношением (7.33). При too кор- 
реляция, очевидно, исчезает и соответственно функция g(t) стре- 
мится к нулю 

lim p(t) = Cy (0)) Cy ()) =0. 

Определим также условную плотность вероятности распреде- 
ления флуктуаций p(yl|y’, #) при помощи соотношения 

7 Ку, у’, t) 

b t = о 7.15] p(yly’, t) iy) ( ) 

Функция , определяемая соотношением (7.151), есть плот- 
ность вероятности найти систему в момент времени Ё в состоянии, 
в котором переменная у имеет значение у’ при условии, что в на- 
чальный момент времени она имела значение у. Функцию wp, сле- 
довательно, можно рассматривать как плотность вероятности пе- 
рехода системы из состояния «у» в состояние «у’» за промежу- 
ток времени f. 
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Рассмотрим некоторые свойства условной плотности вероят-` 
ности (7.151). Исходя из ее определения (7.151) и используя 
(7.147) и (7.148) имеем 

piyly’, 920, wiyly’, 0) =8(-—и), (7.152). 
(фи, де Позу, dy =f(y’). (7.153) 
В (7.152) 6(y’—y) — дельта-функция Дирака !5. 
Кроме того, если переменная у является четной функцией им- 

пульсов частиц 16, то w(y|y’, t) обладает свойством 

i(y)p(yly’, =F’) (уу, 0. (7.154) 
Это важное свойство выражает микроскопическую обратимость 

уравнений движения и носит название принципа детального рав- 
новесия. Принцип детального равновесия (7.154) отражает равен- 
ство скоростей прямого (y—>y’) и обратного (y’—y) переходов 
между состояниями термодинамической системы в состоянии рав- 
новесия. В химической кинетике принцип детального равновесия 
означает равенство скоростей прямой и обратной химических ре- 
акций в состоянии равновесия. Принцип детального равновесия 
играет центральную роль в обосновании некогорых свойств сим- 
метрии кинетических коэффициентов неравновесной термодина- 
МИКИ. 

Перейдем к рассмотрению доказательства принципа детального 
равновесия. Введем плотность условной вероятности в фазовом 
пространстве Р ({qi°}, {р2} |{9:}, {р}, 8). Величина Р есть плотность 
вероятности нахождения системы в области фазового простран- 
ства с центром {qi}, {Pi} в момент времени 7, если сначала она 
находилась в точке {9:0}, {p;°}. Значения координат и импульсов 
частиц в момент времени f, {qi}, {p;} получаются на основе решения 
уравнений Гамильтона [77, 123]: 

ы OH . ОН _ 
==, р= — —, (7.155) 

др: 04; 

где Н ({9:}, {p:}) — гамильтониан системы, с начальными услови- 

ями {9:(0) =9:}, {р:(0) =pi°}. 

15 Дельта-функция Дирака формально определяется соотношениями: 

со, yoy 
8 (y' —y) = | 2 5 (y’ —y) dy = 

[0, узи, - 
*6 Это означает, что микроскопический аналог макроскопической переменной 

y—y ({gi}, {pi}) (см. ниже) не изменяется при замене импульсов частиц Ha об- 
ратные: 

у({9:}, {2} ) =у({9:}, {—pid). 
Примером указанных «четных» переменных являются плотность, концентрации, 

температура, давление и т. д. Примером переменной, меняющей знак при об- 
ращении импульсов частиц, является макроскопический импульс элемента 
объема системы. 
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Поэтому 

= KP {2?}/1), Pi =P; KP}: {2,0 (7.156) 
Следовательно, функция Р имеет вид 

P ({qi}, (Pid {gi}, (i), t) = [1 8(9:—90) 8 (р:— р), (7.157) 

где 6 — дельта-функция Дирака, а величины {qi}, {р} определя- 
ются соотношениями (7.156). 

° Совместная вероятность найти систему первоначально в обла- 
сти {9°}, {p®}, а по истечении времени Ё — в области {qi}, {р}, 
для микроканонического ансамбля (7.1) равна 

(Lg), {29 P {99}, (Ph kad {Pads dE APD ad AEP (7.158) 
Таким образом, безусловная f(y, у’, t) (7.146) и условная 

p(yly’, t) (7.151) — плотности вероятности ‘распределения флук- 
туаций для микроканонического ансамбля определяются соотно- 
шеёнием 

F (ysky’, t) dydy’ = f(y) p(yly’, t) dydy! = 

= [| { 2499, 2249, {29 Ца, {ро О d {92} d {pt} x 
(y.ytdy) (y’,y’+dy’) 

(E, ELdE) (E£, E+dE) 

x d {qi} d {pi}. (7.159) 
Интегрирование в (7.159) проводится по областям фазового 

пространства, отвечающим значениям переменной у, лежащим 
в интервалах у, y+dy при #=0 и у’, y’+dy’ — в момент време- 
ни #2. Очевидно, практическое применение соотношений (7.159) 
для расчета функции | невозможно, хотя бы в силу необходимос- 
ти для этого нахождения решений уравнений Гамильтона 
(7.155) для макроскопической системы. В дальнейших рассужде- 
ниях используются лишь наиболее общие свойства функции f, 
не требующие знания ее явного вида. 

Уравнения движения частиц — уравнения Гамильтона (7.155) — 
инвариантны относительно «обращения времени», т. е. относитель- 
но преобразования !7 

1—1, 9:—9:, рг>—р.. (7.160) 

Это означает, что функция Р подчиняется соотношению 

P {aU}, {PDC Gi}, {р}, )=Р({9}, {— 2} Ц9:}, {—— pi}, —f). (7.161) 

17 При условии, что система не’находится во внешнем магнитном поле и 
не вращается как целое. В этом случае гамильтониан системы Н является би- 
линейной функцией импульсов частиц и,. следовательно, инвариантен по отно- 
шению к преобразованиям (7.160). 
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Кроме того, в силу причинного характера уравнений движе- 
ния вероятность того, что система, которая в данный момент вре- 
мени находится в точке {9:0}, {—p,°}, в некоторый более ранний 
момент времени —{ находилась в точке {qi}, {—р:}, равна вероят- 
ности того, что система, первоначально находившаяся в точке 
{gi}, {—pi}, по истечении времени { будет находиться в точке 

{9:3}, {—pi?}: 

Р({9*}, {— ped {ai}, {— ids — 1) =P {91}, {— pad {9}, {— pi} 0. 
(7.162) 

Из формул (7.161), (7.162) получаем 

P ({99}, {р} 1{9:}, {pi}, t) =P ({9:}, {— pid {9}, {— 2}, 0. (7.163) 

Это соотношение означает, что если в некоторый момент вре- 
мени ‘изменить импульсы частиц на противоположные, то частицы 
будут двигаться по траекториям в обратном направлении и с об- 
ратными импульсами. 

Подставляя (7.163) в (7.159), получаем 

f(y, у’, t) dydy’ =f (y) ф (уу, 1) dydy’ = 

= | { р({96},{р°})Р({9;},{— Pid {9}, {— 2}, 9 d {9} d {р} x 
(y.ytdy) (y’ ,y’+dy’) 

(Е, Е+АЕ) (E,E+dE) 

x d {qi} d {р}. (7.164) 

Производя замену переменных {9:}, {p;°}-{g,°}, {—p;}, 

{gi}, {р:}—{9}}, {pi}, приводим (7.164) к виду 

фу, 9 dydy’ = | $ pKa}, {р x 
(y’, y’ + dy’) (y,.y+dy) 
(E,E+dE) (£,E+dE) 

xP ({qi}, {Pid {9}, {PP}, #) d {9:} d {pi} d {9:} 4 {07}, (7.165) 

где 7, ¥+di есть область фазового пространства, в которую пере- 
ходит область фазового пространства (у, y+dy) при замене 
{gi}, {p:°}—~{9.°}, {—р2} и т. д. Энергетическая область Е, E+dE 
так же, как и плотность вероятности о, инвариантна относительно 
этого преобразования. 

Из (7.165) получаем соотношение 

Fy) p(yly’, О дуау' =1(9’)%(7' |9, 0 dy’ag. (7.166) 

Если переменная у является четной функцией импульсов час- 
тиц, то в этом случае 

У({98}, {Pi}) =у({98}, {—р3}) =F ({9}, {23} (7.167) 
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и, следовательно, 

F(y)p(yly’, Й =Ку)ф (и, 0, (7.168) 
что и доказывает принцип детального равновесия. 

Если переменная у является нечетной функцией импульсов 
частиц 

у({9:}, {22) =—и({98, {—pi}) =—9 (90, {0д), (7.169) 

ТО В ЭТОМ случае Принцип детального равновесия имеет вид 

К(у)ф (и, Й=Ку)ф(—у|-—у, 0. (7.170) 

Если система находится во внешнем магнитном поле В, то опе- 
рация обращения времени, кроме преобразования (7.160), вклю- 
чает обращение магнитного поля 

B->-—B. (7.171) 

Действительно, из выражения для лоренцевой силы (пропор- 
циональной векторному произведению скорости на напряженность 
магнитного поля) следует, что частицы будут двигаться обратно 
по своим траекториям лишь в том случае, когда одновременно 
меняют свое направление как импульсы, так и магнитное поле. 
Такое же положение возникает и при существовании вращения 
системы как целого вследствие возникновения во вращающейся 
системе координат кориолисовых сил; в этом случае одновременно 
с импульсами должен быть обращен и вектор угловой скорости ©. 
Для этих случаев принцип детального равновесия для четных пере- 
менных у принимает вид 

F(y)p(yly’, Е; В, ©) =Ку)ф(У у, БЕ —B, —o), (7.172) 
и для «нечетных» переменных J 

f(y) ptyly’, Е В, o) =Ку’)ф(—У|-—9, t; —B, —®). (7.173) 

Пусть в момент времени f=0 рассматриваемая флуктуирующая 
переменная имела значение у. Используя функцию условной плот- 
ности вероятности флуктуаций ф(и|у’, [), среднее значение флук- 
туирующей переменной в момент времени f, Ё,(Г) можно записать 
в виде 

(= у’ф(и|у’, t) dy’. (7.174) 
При помощи соотношений (7.151), (7.174) выражение для вре- 

менной корреляционной функции флуктуаций g(t) (7.146) запи- 
шем в виде 

p(t) =(y (0) y(t) ) =(и8» (4) ), (7.175) 
где усреднение проводится по значениям переменной у в началь- 
ный момент времени при помощи равновесной функции распреде- 
ления вероятностей флуктуаций | (и) (7.20). 
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Рассмотрим теперь существенно неравновесное состояние систе- 
мы. Это означает, что переменная у принимает значение, значи- 
тельно превышающее среднюю флуктуацию этой величины 
((у2›)1/?2. Предположим также, что задания значения переменной 
у достаточно для описания указанного неравновесного состояния 
как в начальный (1=0), Tak и в последующие (1>0) моменты 
времени. 

В силу указанных допущений можно ожидать, что система 
будет стремиться к состоянию равновесия (т. е. jy| уменьшается), 
причем скорость этого изменения в момент времени 7, y=dy/dt 
представляет собой некоторую функцию значения переменной у 
в этот же момент времени: 

ya та J (y). (7.176) 

Если у достаточно мало, так что при разложении (7.176) 
в ряд по степеням у достаточно ограничиться членом, линейным 
по и!3, то в этом случае получаем 

dy 
dt 

=—fy=——y, (7.177) 

где B=1/t — положительная постоянная. Величина т, как уже от- 
мечалось ($ 7.6), называется временем релаксации. 

Уравнение (7.177) представляет собой простейший пример: 
уравнений линейного варианта неравновесной термодинамики, 
описывающих пространственно-временную эволюцию макроскопи- 
ческих систем (см. гл. 8). 

Согласно принципу Онзагера !9, временная эволюция флуктуа- 
ционных процессов в равновесной системе в среднем также описы- 
вается макроскопическими уравнениями вида (7.177). Действи- 
тельно, если рассматривать у как флуктуацию, то для значений 
Е, (1) (7.174), значительно превышающих среднюю флуктуацию- 
((12›)1/2, также будет справедливо уравнение (7.177): 

4,(1) _ __ | | = BE), #>0. (7.178) 

Учитывая усредненный характер величины &,(Г), можно пола- 
гать, что это уравнение справедливо и при произвольных малых 
ее значениях. Интегрируя (7.178) и учитывая, что &,(0) =у, полу- 
чаем 

Ey(t) =уехр(—В0, #0. (7.179) 

18 Член нулевого порядка по у в разложении (7.176) отсутствует, NOCKOWIb-. 
ку в состоянии полного равновесия (у=0) скорость изменения у также равна 
нулю: J (0) =0. 

19 Onsager L.//Phys. Rev. 1931. Vol. 37. P. 405; Vol. 38. Р. 2265. 
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Подставляя (7.179) в (7.175), получаем выражение для Bpe- 
менной корреляционной функции флуктуаций ф(?): 

p(t) =(y?)exp(—Bt), 120. (7.180) 

Учитывая четность функции g(t) (7.149), находим следующее 
окончательное выражение для корреляционной функции, справед- 
ливое при произвольном знаке временного аргумента: 

p(t) =(y?)exp (—В|#|). (7.181) 
Рассмотрим теперь более общий случай. Предположим, что 

флуктуационные состояния системы описываются набором пере- 
менных {y;}={y1, Yo, ..., Уп} =У. Корреляционные функции флукту- 
аций параметров {y;} определяются соотношениями 

iz (t’—t) = (yi (ЕЁ) Ye (1) ). (7.182) 

Усреднение в (7.182) проводится с помощью функции 
f(y, у’, ГИ, представляющей собой совместную плотность веро- 
ятности состояний системы, характеризуемых значениями флукту- 
ирующих параметров {:} в момент времени Ёи {и;} в момент 
времени 2’: 

Piz (t’ —t) = (yi (t') Ye (0) = } уу (у, у’, Ё— И) dydy’. (7.183) 

В силу стационарности флуктуаций в равновесной системе 
функция | зависит только от разности временных аргументов. По- 
этому соотношение (7.183) можно записать также следующим об- 
разом: 

Pin (t) = (yi (t) Ye (0)) = {| yivel (у, у’, ©) dydy’. (7.184) 

Условная плотность вероятности 1 (у|у’, #) в рассматриваемом 
<лучае определяется соотношением 

ф (уу, j=) (7.185) 
КУ) 

Функцию 1 (у|у’, Г) можно рассматривать как плотность веро- 
ятности перехода системы из начального состояния, определяемого 
значением переменной у, в состояние у’ за промежуток времени f. 
Если начальное флуктуационное состояние системы характеризо- 
валось вектором у, то среднее значение флуктуирующих перемен- 
ных в момент времени f есть 

Ey (1) =) учр (у|у’, й dy’. (7.186) 
Используя (7.186), имеем 

Miz (Е) =«Еьу (№ Ye (0) ). (7.187) 

Усреднение в (7.187) проводится по значениям флуктуирующих 
переменных {y;} в начальный момент времени при помощи равно- 
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весной функции распределения вероятностей флуктуаций | (7.37). 
При ¢=0, очевидно, 

pir (0) =(и:(0) у» (0)) =, (7.188) 

где мы воспользовались соотношением (7.48). 
Из определения временной корреляционной функции (7.184} 

следует также справедливость равенства 

фе (В) =ФЕ(—Й (i, R=1, 2, ..., п). (7.189} 

Обратимость уравнений механики по отношению к обращению 
времени (7.160) имеет следствием дополнительную симметрию 
корреляционных функций. Если yi, у, обе четные (или обе нечет- 
ные) функции импульсов частиц, то в силу указанной симметрии 
при вычислении корреляционной функции безразлично, какую из 
величин брать в более ранний, а какую — в более поздний момент 
времени. Поэтому 

фк (t) = (yi (t) yn (0))=«и:(0) ук (4) ) = Qari (2). (7.190) 

Из (7.189), (7.190) получаем 

pir (t) =Qir(—t). (7.191) 

Если одна из переменных, для определенности Yi, четная функ- 
ция импульсов частиц, а другая, у», нечетная функция импульсов 
частиц, то симметрия по отношению к обращению времени выра- 
жается равенством 

фев (t) = (Yi (t) Ye (0) )=—(:(0) Ye (1) )=—Фе (2). (7.192) 

Из (7.189), (7.192) находим, что в этом случае 

pir (t) =—qie(—2). (7.193) 

Рассмотрим кратко вывод соотношений (7.190), (7.192). Преж- 
де всего заметим, что проведенное выше доказательство принципа 
детального равновесия (7.168), (7.170) легко обобщается на рас- 
сматриваемый случай. Сохраняя для «четных» функций импульсов 
частиц обозначение у; (1=1, 2,..., 1) и обозначая «нечетные» 
функции импульсов частиц через 2; (1=1+1,..., п), имеем следу- 
ющую формулировку принципа детального равновесия в рассмат- 
риваемом случае: 

КУ, 2) р (У, 2|У’, 2’, t; B, ©) =f(y’, 2’) p(y’, —z’' ly, —Z, Г; —B, —@). 

(7.194) 
Если магнитное поле и вращение системы отсутствуют, TO 

(7.194) принимает вид 

iy, 2) p(y, Zl y’, 2’, t) =Ну’, z’) p(y’, —#|у, —2 1. (7.195} 
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Используя. (7.195), получаем 

Фик (#) = (Yi (1) Ye (0)) = J y;Yef (у, 2) p(y, zly’, 2’, t) dydzdy’dz’ = 

= 9 Yel (у’, 2’) p(y’, —z’ ly, — 2, t) dydzdy’dz’ = 

= {yiy,f (У, 2) p(y, zly’, 2’, £) dydzdy’dz’ = (y, (t) yi (0)) = Gx: (1), 
(7.196) 

Piz (t) = (yi (t) 2 (0)) = J yjzeF (у, 2) (у, Zly’, 2’, 1) dydzdy’dz’ = 

== [у,2ь! (y’, 2’) p(y’, —2z' ly, — 2, t) dydzdy’dz’ = 

= —J yz,f(y, z) p(y, zly’, 2’, t) dydzdy’dz’ = 

= — (2, (№) и; (0)) = —Фы (2). (7.197) 

Соотношения (7.196), (7.197) совпадают соответственно с вы- 
ражениями (7.190), (7.192). 

Рассмотрим теперь существенно неравновесное состояние сис- 
темы, характеризуемое значениями переменных {y;}, значительно 
превышающих их средние флуктуации. В процессе приближения 
к состоянию равновесия величины {y;} меняются со временем; 
предполагается, что скорости изменения величин и; в неравновес- 
ном состоянии являются функциями от значений {y;} в этом COCTO- 
AHHH: 

Чу; 
J; = Ii (Yay Yar «+ + + Yn): (7.198) 

Если величины {y;} достаточно малы, так что при разложении 
(7.198) в ряд по степеням {y;} достаточно ограничиться членами, 
линейными по {y;}, то 

_ ww _ УЧ in T= 2 Bist (7.199) 
=] 

где By, = — (ОЛ/ду и, = — постоянные коэффициенты. Выра- 
жения (7.199) являются обобщением уравнения (7.177). 

Уравнения (7.199) представляют собой пример уравнений ли- 
нейного варианта термодинамики необратимых процессов. 

Как уже отмечалось ранее, согласно принципу Онзагера 
(см. с. 186), временная эволюция флуктуационных процессов 

в равновесной системе в среднем описывается макроскопическими 
уравнениями вида (7.199). Следовательно, для усредненных флук- 
туационных переменных Ё; (Г) (7.186) справедливы уравнения 

f= = VW Bin by (7.200) 
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где Biz — те же макроскопические коэффициенты, которые фи- 
гурируют и в уравнениях (7.199). Уравнения (7.200) предполага- 
ются справедливыми при произвольных значениях переменных 

&(0. 
Используя (7.186), получаем уравнения для временных корре- 

ляционных функций флуктуаций 

dgis(t = Pu) — — У, Выфы(0, 1 > 0. (7.201) 
k=1 

Уравнения (7.201) должны быть проинтегрированы с началь- 
ными условиями (7.188). При 1<0 корреляционные функции опре- 
деляются на основании свойств симметрии (7.189) — (7.193). 

Вернемся к уравнениям (7.199). Проведем преобразование 
правых частей этих уравнений, используя понятие о переменных 
Y;, термодинамически сопряженных с у; и определяемых выраже- 
ниями (7.45), 

= — = у МУ (7.202) 

В состоянии равновесия энтропия системы максимальна и 
{У;=0}. Постоянные коэффициенты Aig в (7.202) представляют 
собой взятые со знаком минус вторые производные от энтропии 
системы S по переменным {и;}. Следовательно, 

OY; OY p 
Mig = Meir дик = Ow (7.203) 

Разрешая (7.202) относительно {yx}, находим 

= уу, (7.204) 
1=1 

Подставляя (7.204) в (7.199), получаем 

dyi , J; = = ) Lin ь (7.205) 

где 

[, = — У Вы (7.206) 
1—1 

новые постоянные. Величины Lig называют кинетическими коэф- 
фициентами. Уравнения (7.205) представляют собой пример линей- 
ных уравнений неравновесной термодинамики, связывающих меж- 
ду собой термодинамические силы {Y;} и вызываемые ими термо- 
динамические потоки {J;—dy;,/dt}. Происхождение этих наимено- 

190



ваний для величин J;, У; следует из того факта, что в состоянии 
равновесия величины У; (силы) равны нулю и вследствие этого 
согласно (7.205) в системе отсутствуют временные изменения мак- 
роскопических переменных /;=0 и, напротив, в отсутствие равно- 
весия (Y=40) в системе происходят изменения переменных, харак- 
теризующих ее состояние: 50. 

Согласно принципу симметрии кинетических коэффициентов 
или принципу Онзагера 20 

[вы (7.207) 
Принцип Онзагера является основополагающим в термодина- 

мике неравновесных процессов (гл. 8). Доказательство соот- 
ношений Онзагера (7.207) основано на отмеченном выше пред- 
положении о том, что макроскопическим уравнениям вида (7.199), 
(7.205) удовлетворяют величины, описывающие временную эволю- 
цию флуктуаций в равновесных системах. Вводя средние значения 
флуктуирующих сил S(t) в момент времени { при условии, что 
в момент [=0 состояние системы характеризовалось значениями 
переменных у={и;}, при помощи соотношения 

я (И = [Ур (у[у’, 2) dy’, (7.208) 

где У; определяются выражениями (7.202), запишем уравнение 
(7.205) для флуктуирующих величин: 

[= et. = Yeo (7.209) 

Воспользуемся теперь симметрией временных корреляционных 
функций флуктуаций (7.190), (7.191), являющейся следствием 
инвариантности уравнений механики по отношению к обращению 
времени. Используя определение величин €;(f) (7.186), (7.187), 
запишем их следующим образом: 

(Ei (t) Ye) = (yi&e (2) ), (7.210) 
где усреднение проводится при помощи плотности вероятности 
и распределения флуктуаций в равновесной системе (7.37). 

Дифференцируя (7.210) по времени и используя (7.209), полу- 
чаем 

x Ги (Er (1) Ye) => Ley (yi, (t)) - (7.211) 

При t=0, очевидно, &,(0)=Y,(0) и равенство (7.211) прини- 
мает вид 

ух Lit (Y1Yp) у (и). (7.212) 
l=] 

22 Onsager L.//Phys. Rev. 1931. Vol. 37. P. 405; Vol. 38. P. 2265. 
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Используя выражения (7.48), (yi¥:) =Еби, получаем соотноше- 
ния взаимности Онзагера (7.207). 

Сделаем в заключение два замечания по отношению к полу- 
ченному результату. Прежде всего, в выводе подразумевалось, что 
переменные у;, Ye являются четными функциями импульсов частиц 
(см. (7.167)) и вследствие этого симметрия корреляционной функ- 
ции этих переменных выражалась при помощи соотношения 
(7.210). Соотношения (7.210), а следовательно, и формула (7.207) 
остаются справедливыми и в случае, когда обе величины Yi, И» 
меняют знак при преобразованиях (7.160). Если же одна из вели- 
чин Yi, Ук является четной, другая нечетной (см. 7.169) функцией 
импульсов, то в этом случае симметрия корреляционных функций 
выражается соотношением 

(Ei (t) Ye) =—Cyi&e (1) (7.213) 
и соотношения взаимности имеют вид 

Lig=—Lyi. (7.214) 

Указанная модификация соотношений Онзагера принадлежит 
Казимиру 71. 

Для системы, находящейся во внешнем поле или вращающейся 
как целое, соотношения взаимности Оизагера—Казимира имеют 
вид 

Lie(B) =Lei(—B), Liz(@) =Lei(—o), (7.215) 

если обе переменные являются одновременно четными или нечет- 
ными функциями импульсов частиц и 

[к (В) =—Г и (—В), Liz(@) =—Гы(—®), (7.216) 

если одна из переменных является четной, а другая — нечетной 
функцией импульсов частиц. 

Соотношения (7.205), как отмечалось, представляют собой 
пример уравнений линейного приближения термодинамики необрл- 
тимых процессов и позволяют (при соответствующей детализации 
выражений для термодинамических сил и потоков) описывать 
химические реакции, диффузию, теплопроводность, вязкое течение, 
перекрестные необратимые явления, протекающие в системах, не 
слишком далеких от состояния равновесия. 

о Диагональные элементы матрицы кинетических коэффициентов 
|1..|, С: характеризуют влияние «силы» У; на «поток» J;; неди- 
агональные элементы Lig (ik) описывают влияние «силы» У» 
на «поток» /;. Отличие недиагональных элементов матрицы кине- 
тических коэффициентов ||Lig|| от нуля обусловлено взаимодейст- 
вием различных необратимых процессов; например, взаимосвязь 
процессов переноса массы (диффузия) и тепла (теплопроводность) 

21 Casimir H. B.//Rev. Mod. Phys. 1945. Vol. 17. Р. 343. 
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обусловливает появление перекрестного явления — термодиф- 
фузии и т. п. (см. гл. 8). 

Отметим также, что линейный вариант термодинамики необра- 
тимых процессов является теоретической основой интенсивно 
развивающихся в последние годы релаксационных методов изуче- 
ния динамики теплового движения в жидких системах и их строе- 
ния [41, 66, 67, 86, 88, 93, 118, 128]. 

Мы рассмотрели некоторые вопросы теории флуктуаций вблизи 
состояния равновесия. В настоящее время происходит интенсив- 
ное развитие теории флуктуаций в сильнонеравновесных системах 
(см. [60, 91, 92, 129, 139, 140, 142—144]). 

Глава 8 

ОСНОВЫ НЕРАВНОВЕСНОЙ 

ТЕРМОДИНАМИКИ ! 

$ 8.1. РАВНОВЕСНЫЕ И НЕРАВНОВЕСНЫЕ СИСТЕМЫ 

Как известно, изолированная термодинамическая система са- 
мопроизвольно стремится к некоторому конечному состоянию; 
которое называется состоянием равновесия..При отсутствии внеш- 
них полей оно характеризуется постоянством во времени и по 
пространственным координатам всех термодинамических парамет- 
ров внутри каждой фазы. Иными словами, в состоянии равнове- 
сия в гомогенной среде нет градиентов, любой имевшийся гради: 
ент исчезнет вследствие теплового движения молекул. Так, напри- 
мер, если был градиент концентрации, то он исчезнет вследствие 
процесса. ‘диффузии, теплопроводность ликвидирует градиент тем: 
пературы,: а вязкость среды — градиент скорости. Понятие «сос- 
тояние равновесия» входит важной составной` частью в определе- 
ние равновесного процесса, | 

Процесс, протекающий в прямом и обратном направлениях че- 
рез одни и те же стадии, ‘бесконечно близкие' к состоянию. равно: 
весия, называется равновесным' процессом. 

В термине «равновесный` процесс» заключено некоторое про- 
тиворечие. Действительно, равновесие характеризуется постоянст- 
BOM всех параметров, ‘а.процесс — их изменением. Тем не менее 
термин следует признать удачным, содержащееся в нем противо- 
речие говорит лишь о том, что равновесные процессы — абстрак- 
ция, реально`их не существует. В крайнем случае можно сказать, 
что равновесные процессы — это предельный вариант ‘реальных 
процессов, при которых различие между действующими и‘ проти* 
водействующими ‘силами бесконечно мало. 

Takum” образом, классическая термодинамика, оперируя поня- 
THEM’ «равновесный' процесс» и’исследуя его свойства, фактически 

7, Рекомендуемая литература: [2, 8—11, 18, 30, 42, 49, 92, 113, 1331. 
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может описать только последовательность равновесных состояний 
системы. В реальных неравновесных процессах термодинамические 
свойства системы изменяются во времени с конечной скоростью, 
и поэтому при их описании в качестве новой переменной величины 
появляется время. 

Системы, в которых протекает некоторый процесс и которые 
не испытывают внешнего воздействия, как уже было сказано, 
приходят в состояния равновесия, не изменяющиеся во времени. 
Системы, в которых протекает неравновесный процесс при посто- 
янстве градиентов действующих сил, также могут прийти в неиз- 
меняющееся во времени состояние, которое называется стацио- 
нарным. Смысл этих терминов можно пояснить следующим обра- 
зом. Пусть значение некоторой i-TOH переменной состояния f; будет 
зависеть от пространственной координаты г и времени 1, f;= 
=} (г, #). Если выполняются равенства Of;/Or=0 (1=1, 2, ..., п), 
то состояние системы называется однородным. Если Of;/Ot=0, то 
состояние системы называется стационарным. Если одновременно 
выполняются соотношения Of;/Or=0, Of;/Ot=0, то такое состояние 
является равновесным. Таким образом, равновесие можно рас- 
сматривать как частный случай стационарности (однородности), 
возникающий при наложении дополнительного условия однород- 
ности (стационарности). 

Различие между равновесными и неравновесными процессами 
и особенности последних проявляются при сравнении работ обоих 
процессов. Рассмотрим при постоянной температуре два резервуа- 
ра, наполненных газом и соединенных узкой трубкой, вдоль кото- 
рой может двигаться поршень. 

2 Рис. 8.1. Схема, поясняющая различие 
между работами равновесного и HepaBHo: 

весного расширений газа Adv ГИ а Рау расшир 

Пусть давление в левом резервуаре больше, чем в правом, и 
поршень под действием разности давлений перемещается из поло- 
жения | в положение 2, пройдя путь, соответствующий изменению 
объема dV. Давления в обоих резервуарах при этом вследствие 
малого объема трубки останутся постоянными. Совершенная ра- 
бота 6412, как известно, определяется количеством энергии, затра- 
ченной на преодоление сопротивления. В данном случае 6А!›= 
=P.dV и не зависит OT Py. Давление Р, определяет максимальную 
возможную работу, которую в состоянии совершить газ левого 
сосуда. Чем меньше разность АР=Р,—Р., тем полнее использу- 
ется возможная работа, но одновременно уменьшается скорость 
движения поршня. Когда давление Py становится равным Р\, то 
казалось бы, что достигнуто полное использование возможной 
работы газа левого сосуда, но поршень совсем не двигается, а сис- 
тема находится в равновесии. Итак 

бА»=РьаУ, (8.1) 
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а разность 

5A pasn — бАнер =АР 4 У=6А* (8.2) 

представляет собой некомпенсированную или потерянную вследст- 
вие неравновесности процесса работу. 

Как уже было отмечено в гл. 7, термодинамическое описание 
неравновесных систем основано на постулате о наличии локально- 
го равновесия. Термодинамические параметры (температура, дав- 
ление, энтропия и т. д.) в общем случае являются функциями 
пространственно-временных координат. С методической точки 
зрения целесообразно выделить два класса неравновесных систем: 
непрерывные и прерывные. В непрерывных системах интенсивные 
параметры состояния являются не только функциями времени, но 
также непрерывными функциями пространственных координат. 
В них протекают неравновесные процессы переноса теплоты (теп- 
лопроводность), импульса (вязкое течение), массы (различные 
виды диффузии) и химические реакции. 

Прерывные системы состоят из конечного числа однородных 
областей, соединенных друг с другом с помощью устройства, ко- 
торое предназначено для регулирования интенсивности взаимодей- 
ствия между подсистемами. В общем случае такое устройство на- 
зывается вентилем. В качестве вентиля могут быть использованы 
малые отверстия, капилляры, системы капилляров, пористые пе- 
регородки, сплошные мембраны, селективно проницаемые для 
компонентов, границы раздела фаз, например жидкости и пара, 
либо двух несмешивающихся жидкостей. Гомогенные части пре- 
рывной системы находятся во внутреннем тепловом и механичес- 
ком равновесии при постоянном локальном составе, а при пере- 
ходе через вентиль параметры состояния изменяются скачком. 
В прерывных системах протекают неравновесные процессы обмена 
теплотой, веществом, энергией (например, электрической). Естест- 
венно, вид законов сохранения, записанных для непрерывных и 
прерывных систем, различен. 

$ 8.2. ОСНОВНЫЕ ПОЛОЖЕНИЯ ТЕРМОДИНАМИКИ 

НЕРАВНОВЕСНЫХ ПРОЦЕССОВ 

Запишем в дифференциальном виде первый закон термодина- 
мики для закрытой системы, в которой протекает равновесный 
процесс: 

п 

dU =80 +9. Pie day. (8.3) 
&—=1 

Выражение (8.3) означает, что изменение внутренней энергии тер- 
модинамической системы (индекс «i» от латинского internal —- 
внутренний) происходит в результате теплообмена с окружающей 
средой (индекс «е» от латинского external — внешний) и соверше- 
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ния различного вида работ. Величина P, — факторы интенсив- 
ности, причем равенство индексов {=е соответствует равенству 
этих величин в системе и окружающей среде. Величины dq, пред- 
ставляют собой изменения сопряженных с Py факторов емкости 
(обобщенных координат). Из всех видов работ можно выделить, 
как это обычно делается, объемно-механическую работу, имею- 
щую место в большинстве физико-химических процессов: 

dU =6,Q— Р:-е У + Pix" day. (8.4) 
k=2 

Различие в знаках объемно-механической и остальных видов pa- 
‘бот условно и определяется принятыми правилами. Согласно 
этим правилам в термодинамике объемно-механическая работа 
считается положительной в том случае, если в процессе ее совер- 
шения внутренняя энергия системы уменьшается (система совер- 
шает работу), а остальные виды работ положительны, если они 
увеличивают энергию системы. 

Если факторы интенсивности P, в системе и в окружающей 
среде не равны P,'4P,°, то процесс является неравновесным, 
в нем все виды работ вследствие «внутреннего трения» уменьша- 
‚ются на величину 

у АР, ад, = 8A, „н— БА, ep: (8.5) 

k=1 

Внутренняя энергия — функция состояния, изменение ее He за- 
висит от того, является процесс равновесным или неравновесным. 
Поэтому согласно закону сохранения и превращения энергии 
уменьшение d;U в результате неравновесности процесса Ha вели- 

п 

чину у. AP,dg, должно компенсироваться превращением «поте- 
k=l 

рянной» работы в другие формы энергии. Переход одной упорядо- 
ченной формы энергии в другие упорядоченные формы называется 
преобразованием энергии, а переход в неупорядоченную форму 
движения материи — теплоту — называется диссипацией, т. е. 
рассеиванием энергии. Величина диссипируемой энергии опреде- 
ляется соотношением 

у. АР; Ад» = 5;Q, (8.6) 
k=1 

‘где величина 6;Q равна «потерянной» работе. 
Таким образом, для неравновесных процессов выражение (8.4) 

‘примет. вид 

dU = 6,9 + 6,Q—P# dV +5 Pie dg, (8.7) 
k=2 
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Некомпенсированная теплота 6;Q всегда положительна, так как 
знаки величин AP, и dg, одинаковы. Например, для объемно- 
механической работы 

5:0 =6Ay* = (Pi— Ре) dV. (8.8) 

Если AP>O, то происходит расширение и dV>0, если AP<O, то 
происходит сжатие и dV<O. 

Возникновение некомпенсированной теплоты связано с допол- 
нительным возрастанием энтропии. Можно написать 

4$ = 4.5 + 4:5, (8.9) 
причем 

d,S = ie > 0. (8.10) 

Знак равенства в (8.10) относится к равновесному процессу, знак 
неравенства — к неравновесному самопроизвольному процессу. 
Соотношение (8.10) также представляет собой математическую 
формулировку второго закона термодинамики. Оно является об- 
щим критерием неравновесности процесса и говорит о том, что 
все многообразие наблюдаемых процессов можно истолковать из- 
менением только одной функции — энтропии. 

Продифференцируем (8.9) по времени 

dS deS diS 

“a dt (eM) 

В стационарном состоянии 4$5/41=0, a так как согласно (8.10) 
diS/dt>0, то из (8.11) следует, что deS/dt<0. Следовательно, в 
стационарном состоянии постоянно возникающая в результате иду- 
щего неравновесного процесса энтропия не может больше оста- 
ваться в системе и «вытекает» из нее во внешнюю среду, увеличи- 
вая энтропию последней ?. С учетом сказанного условия равнове- 
сия и стационарности можно сформулировать следующим обра- 
зом: 

=> 0, (8.12) 

где знак равенства относится к равновесному, знак неравенства — 
к стационарному состоянию. 

Введем локальную функцию диссипации 

16; фи. 20, (8.13) 

2 Эту ситуацию можно также трактовать,‘ что в систему «втекает» отрица- 
‘тельная энтропия (негоэнтропия). «Отрицательная: энтропия — это: то, чем ‘ор- 
танизм питается» -— фраза Э. Шредингера, ставшая знаменитой (9. Шредин- 
rep. Что такое жизнь. M., 1972. С. 74). 
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представляющую собой скорость возникновения некомпенсирован- 
ной теплоты в единице объема. Кроме функции диссипации ис- 
пользуют также скорость возникновения энтропии 

1 dS 
c= —— > . . “5 50 (8.14) 

Между величинами 1 и с существует простая связь 

фр = То. (8.15) 

Подставляя в (8.13) значение 6;Q из (8.5) при AP,=const, полу- 
ЧИМ 

— Ч 1 9% (8.16 ф У АР ии BO. (8.16) 
k=1 

Сомножитель 

194 —_ — ‚17 а J (8.17) 

представляет собой плотность потока обобщенной координаты. 
Поток — это форма обмена открытой системы с внешней средой. 
Можно говорить о потоке вещества энергии, энтропии и т. д. 
Величина 

АР, =Уь (8.18} 

называется обобщенной термодинамической силой. С учетом (8.17) 
и (8.18) выражение (8.16) запишется в виде 

p=y Y,J, > 0. (8.19) 

k=1 

Соотношение (8.19) является следствием диссипации энергии 
в неравновесных процессах. 

В неравенстве (8.19) содержится один важный результат: для 
протекания неравновесных процессов не требуется, чтобы каждый 
член суммы (8.19) был больше нуля; иными словами, отдельные 
члены могут быть отрицательными. Это означает, что при сопря- 
жении процессов в принципе возможны ситуации, противополож- 
ные характерным для данного отдельного неравновесного процес- 
са. Так, например, известно, что градиенты концентрации должны 
выравниваться, однако при сопряжении неравновесных процес- 
сов — диффузии и теплопроводности, как показывает опыт, они 
могут и создаваться. 

Выводом соотношения (8.19) и нахождением обобщенных сил, 
собственно, исчерпываются возможности термодинамики при рас- 
смотрении неравновесных процессов. Дальнейшее развитие теории 
связано с выходящими за пределы’ классической термодинамики 
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допущениями о характере зависимости потоков от действующих 
сил. Для выяснения этой зависимости учтем, что в состоянии рав- 
новесия согласно соотношению (8.19) функция диссипации равна 
нулю, так как все термодинамические силы и соответствующие 
им потоки также равны нулю. 

В неравновесном состоянии отличные от нуля термодинамичес- 
кие силы возбуждают перенос обобщенной координаты, т. е. по- 
токи. Поток называется самопроизвольным, если он совершается 
под действием сопряженной с ним термодинамической силы. Од- 
нако сила У, может вызвать не только сопряженный с ней поток 
Jz, НО и вследствие так называемого эффекта «увлечения» одних 
обобщенных координат другими «чужой» поток J;. Например, по- 
ток`‘зарядов в виде ионов невозможен без потока их материальных 
носителей — массы, т. е. в данном случае /;=}(У»). Поток, выз- 
ванный не сопряженной с ним силой, называется вынужденным. 
Оба потока могут возбуждаться одновременно и иметь как оди- 
наковые, так и разные направления. Взаимосвязь потоков допол- 
нительно определяется также диссипативными эффектами, произ- 
водимыми каждым из них. Таким образом, в общем случае каж- 
дый поток зависит от всех сил 

РУ Yo ..., У»). (8.20) 
Влияние силы на поток J; может быть значительным, либо незна- 
чительным, либо его вовсе может не быть. Уравнение (8.20) кон- 
статирует лишь то, что такое влияние в принципе возможно. 

Разлагая функцию (8.20) в ряд в окрестности точки У, =0, 
Yo=0,..., У, =0, получаем 

OJ; LQyy of; I= (0 +У, Y,+ >) YYat... +. (8.21) 
k kon 

В состоянии равновесия J;(0)=0, и вблизи равновесия можно ог- 
раничиться первым неисчезающим членом ряда 

OJ; > =) У 1 (8.22) 
k 

Коэффициенты Lig по физическому смыслу представляют собой 
потоки, возникающие при действии единичной силы, и называются 
феноменологическими (кинетическими) коэффициентами, или ко- 
эффициентами обобщенной проводимости. Аналогичным образом 
можно записать выражение для силы как функции величины по- 
TOKOB: 

Yi = У. Rides (8.23) 
к 

где Rig — коэффициенты обобщенного сопротивления, равные си- 
лам при единичных потоках. 
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Для самопроизвольных потоков уравнение (8.22) имеет вид 

Ji=Lili, (8.24) 

в котором коэффициенты Ёи называются собственными или пря- 
мыми, в отличие от взаимных или перекрестных коэффициен- 
тов Liz. 

Соотношения (8.22) — (8.24) выражают одно из положений тео- 
рии Онзагера, представляющей собой линейный вариант тео\оди- 
намики неравновесных процессов. Существенно, что уравнения 
(8.22) — (8.24) записаны для произвольного начального равновес- 
ного состояния. Поэтому величины Lig и Rig представляют собой 
функции параметров, характеризующих равновесное состояние 
системы. В рамках феноменологической теории явный вид коэф- 
фициентов Liz и Rig не расшифровывается, они вводятся формаль- 
но как соответствующие коэффициенты пропорциональности в Ли- 
нейных соотношениях, связывающих потоки и силы. Они находятся 
из опыта, а их физический смысл можно выяснить в рамках моле- 
кулярно-кинетической либо статистической теории. 

Ранее было отмечено, что взаимосвязи между силой У, и по- 
током J; может и не быть. Ограничения взаимовлияния потоков и 
сил устанавливает принцип Кюри, согласно которому в изотроп- 
ной системе потоки и термодинамические силы различной тензор- 
ной размерности не могут быть связаны друг с ‘другом. Формально 
принцип Кюри можно понять из следующих расуждений. В изо- 
тропной системе взаимосвязь между потоками и силами пе долж- 
на изменяться при ортогональных преобразованиях координат. Но 
при указанных преобразованиях потоки и силы скалярного, век- 
торного и тензорного типов преобразуются по-разному. Следова- 
тельно, инвариантность относительно ортогональных преобразова- 
НИЙ координат будет иметь место только для величин одинаковой 
тензорной размерности. 

Дальнейшее уменьшение числа независимых феноменологичес- 
ких коэффициентов, необходимых для количественного описания 
неравновесных систем, достигается применением соотношений 
взаимности Онзагера (см. гл. 7) 

Lie=Lni. (8.25) 

Соотношение (8.25) было обосновано Онзагером для неравновес- 
HbIX процессов с использованием принципа микроскопической об- 
ратимости, выражающего инвариантность уравнений’ движения 
частиц относительно операции обращения знака времени. Соотно- 
шение взаимности в виде (8.25) справедливо при отсутствии 
внешних магнитных полей и вращения системы как целого при 
условии, что обе рассматриваемые силы являются одновременно 
четными или нечетными функциями импульсов частиц (см. гл. 7). 

Таким образом, протекающие в изотропных системах неравно- 
весные. процеесы одинаковой .тензорной размерности в. общем слу- 
чае взаимосвязаны; взаимосвязь процессов характеризуется неди- 

200



агональными элементами матрицы феноменологических коэффи- 
циентов L=||Liz||. Взаимодействующие необратимые процессы об- 
разуют группы термоэлектрических, термомеханических, механо- 
калорических и других эффектов. 

Приведем примеры некоторых наиболее известных перекрест- 
ных процессов. 

Эффект Зеебека заключается в том, что при нагревании места 
спая двух металлических проводников на их концах появляется 
разность электрических потенциалов. Два спаянных металлических 
проводника образуют термодинамическую пару Зеебека, или 
просто термопару, которая широко используется при измерении. 
температур. 

Эффект Пельтье — в изотермических условиях и при фиксиро- 
ванном значении разности электрического потенциала на концах 
термодинамической пары в месте спая проводников выделяется 
либо поглощается теплота Пельтье. 

Эффект Томсона состоит в том, что при прохождении элект- 
рического тока в термически неоднородной системе, кроме джоу- 
лева тепла, выделяется дополнительное количество теплоты — 
теплота Томсона. 

Термодиффузия, или эффект Cope, — возникновение градиента 
концентраций компонентов под влиянием градиента температур. 
Эффект наблюдается для всех агрегатных состояний вещества. 

Бародиффузия — возникновение диффузионного потока под 
влиянием градиента давления. 

Эффект Дюфура, или диффузионный термоэффект, представ- 
ляет собой процесс, обратный термодиффузии. При взаимной 
диффузии веществ, находившихся при постоянной и одинаковой 
температуре, в системе возникает градиент температуры. Можно 
показать, что эффект Дюфура представляет собой локальное про- 
явление теплоты смешения. Последнюю, таким образом, можно 
рассматривать как усредненный по времени и концентрации диф- 
фузионный термоэффект. 

Эффект Киркендалла — при изотермической диффузии в от- 
сутствие внешних сил нарушается механическое равновесие и по-. 
является гидродинамический поток, одинаковый для всех KOMIIO- 
нентов системы. 

Эффект Риги—Ледюка — возникновение в кристаллах потока 
теплоты, не совпадающего по направлению с действующим rpa- 
диентом температуры вследствие наличия магнитного поля. 

Эффект ОЭттингаузена — появление градиента температуры 
вдоль оси У при пропускании тока вдоль оси «Х» вследствие Ha- 
личия магнитного поля вдоль оси «0». 

Эффект Холла — возникновение градиента электрического по- 
тенциала вдоль оси У при пропускании тока в направлении оси Х 
при наличии поперечного магнитного поля. 

Tok течения — появление электрического тока при нулевой 
разности потенциалов (при замкнутых накоротко электродах) 
вследствие продавливания жидкости через капилляр. 
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Потенциал течения — возникновение разности потенциалов на 
концах капилляра в результате течения жидкости при разомкну- 
тых электродах. 

Эффект термопластичности — появление дислокационного по- 
тока в кристаллическом теле под действием теплового потока. 

Термоосмос — возникновение разности температур по обе сто- 
роны пористой перегородки при потоке через нее газа либо жид- 
KOCTH. 

Перечисленными примерами далеко не исчерпывается список 
‘известных перекрестных явлений. С помощью теории Онзагера 
удается понять внутренние связи между различными эффектами, 
предсказывать и открывать новые процессы. 

$ 8.3. НЕКОТОРЫЕ СВОЙСТВА ФУНКЦИИ 

ДИССИПАЦИИ 

Подставим в неравенство (8.19), выражающее диссипацию 
энергии как билинейную функцию потоков и обобщенных термоди- 
намических сил, линейные соотношения (8.22). В результате 
имеем 

ф = у. у [7 > 0, (8.26) 
ГЕ 

при наличии двух сил и двух потоков соотношения (8.26) прини- 
‘;мают вид 

Л=Ё УНР 1272 

(8.27) 
Jo= Lo У1- 227. 

Неравенство (8.26) в этом случае есть 

pHLyY 2+ (212+ Lai) У. У [22722 >0. (8.28) 

Квадратичная форма (8.28) должна быть положительной для 
произвольных значений переменных У; и Yo, за исключением слу- 
чая У, =У.=0, отвечающего состоянию равновесия. Известно, что 
для выполнения этого требования необходимо выполнение следу- 
ющих соотношений: 

Lyi>0, 1[Г22>0, ([12-+ Ё21)2<4[ 112. (8.29) 

Следовательно, прямые феноменологические коэффициенты долж- 
ны быть положительными, а перекрестные в принципе могут иметь 
любой знак. 

Выразим теперь с помощью системы уравнений (8.27) обоб- 
щенные силы как функции потоков 

У =а (LoeJi—LioJe), 
(8.30) 

Yo=a (Li J2—Lo J) , 
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где a= (Ly Lo—Lyolo,)—'. Подставив (8.30) в (8.28), получим ве- 
личину tp как функцию потоков 

фа 22 12— (Ligt Lai) А-а. (8.31): 

Вычислим производные 

д (=F), = [2Laals (Lia + Lar) (8.32) 
«От fds 

д 
о | =а [2L,,J.—(Ly, + Ley) J]. 

2JdJ, 

Если воспользоваться соотношением взаимности Опзагера и 
учесть (8.30), то уравнения (8.32) превратятся в 

ap \ _ ap \ _ | (> ).. oY, (=, ) 2, (8.33) 

или в общем случае 

9412 = У, (8.34), 
ОТ; / J ptkt 

Таким образом, мы получили выражение, аналогичное изве- 
стному в механике консервативных систем, в котором сила есть. 
частная производная скалярного потенциала по смещению (в дан- 
ном случае по потоку). Следовательно, величина 1/2 играет роль. 
потенциала силы рассеяния (диссипации) энергии. 

Рассмотрим теперь, какую долю в изменение функции дисси- 
пации, соответственно скорости возрастания энтропии, вносят из- 
менения обобщенных термодинамических сил и потоков. 

Для этого продифференцируем выражение (8.19): 

аф=\\ Лау; + у Y,dJ; = dytp + ар. (8.35). 

Подставим в дифференциал функции диссипации, обусловленный. 

изменением обобщенных термодинамических сил Чф=у) J;dY;,. 
t 

значение потока согласно (8.22) в предположении L;,x=const: 

р = У Рау. (8.36). 
К 

Используя соотношения взаимности Онзагера и линейные соотно-- 
шения, имеем 

dytp = ТУ, У Laid Vi. (8.37). 
k é 
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Вторая сумма в (8.37) согласно (8.22) равна dJ,. Следовательно, 

уф = У Лау, = у Y,dJ, = dpp = > аф. (8.38) 
i 4 

"Таким образом, доля, вносимая изменением обобщенных сил 
в приращение функции диссипации, равна доле, обусловленной 
изменением потоков, если феноменологические коэффициенты 
MOCTOAHHBI. 

Изменение функции диссипации во времени в стационарном 
состоянии 

Op _ ‚чу Osi) _ 
at =YU ant ar ) (8.99) 

так как силы постоянны, а потоки равны нулю; следовательно, 
Функция диссипации в стационарном состоянии имеет экстремум. 
О виде экстремума можно судить на основе следующих рассуж- 
дений. При выключении градиентов, обеспечивающих стационар- 
ное состояние системы, в ней будет происходить процесс уста- 
новления равновесия, который всегда связан с увеличением энт- 
ропии. Если это выключение производить медленно, то кривая, 
вдоль которой изменяется во времени функция диссипации при 
установлении равновесия, будет сколь угодно мало отличаться от 
кривой стационарного состояния. A так как 4:5 >0, то в начальном 
<тационарном состоянии функция диссипации минимальна. В этом 
состоит теорема Гленсдорфа—Пригожина. 

Краткая формулировка теоремы имеет вид: в стационарном 
состоянии функция диссипации (соответственно скорость возраста- 
ния энтропии) минимальна. 

$ 8.4. УРАВНЕНИЯ БАЛАНСА, ОБОБЩЕННЫЕ 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СИЛЫ И ПОТОКИ 

Формулировка и решение задачи в рамках линейной неравно- 
весной термодинамики состоит в следующем. Необходимо написать 
уравнение (8.22) для плотности потока через измеряемые на опыте 
величины, решить его для условий стационарного или нестацио- 
нарного течения процесса, проанализировать решение и получить 
вытекающие из него следствия. Для этого необходимо вычислить 
обобщенные термодинамические силы; определить, используя 
принцип Кюри, число перекрестных феноменологических коэффи- 
циентов, найти значение прямых и перекрестных коэффициентов. 
Существенную помощь при этом могут оказать свойства функции 
диссипации, рассмотренные выше. 

Обобщенные термодинамические силы можно вычислить в рам- 
ках неравновесной термодинамики, а феноменологические коэффи- 
циенты, как уже было сказано, определить нельзя. Их берут либо 
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из опыта, проводя эксперимент при определенных ограничениях, 
либо из молекулярных теорий. 

Для конкретного случая функцию диссипации (а из нее и тер- 
модинамические силы) можно найти по формуле (8.13), если 
в изучаемом процессе легко выделить некомпенсированную теп- 
лоту. Примеры этой процедуры будут приведены далее. В общем 
случае составляют уравнения баланса, из которых находят функ- 
цию диссипации. 

Выведем для непрерывной системы дифференциальное уравне- 
ние переноса любой экстенсивной величины (обобщенной коорди- 
наты), которую для краткости будем называть субстанцией. В ка- 
честве последней может быть масса, энергия, энтропия и т. п. Пе- 
ренос любой субстанции происходит как кондуктивным, так и 
конвективным путями, имеющими разную физическую природу. 
Кондуктивный перенос осуществляется за счет хаотического моле- 
кулярного движения. Конвективный перенос происходит за счет 
макроскопического движения среды. Среднюю линейную скорость 
движения среды можно определить следующим образом: 

Уконв — ». Pp Vv. / >. Ок, (8.40) 

THe Pe и Ve — плотность и скорость движения компонента К, а их 
произведение (OxVe) равно плотности потока компонента А. Ско- 
рость кондуктивного движения компонента Fk есть 

У№конд = Ve—V. (8.41) 

Умножая обе части уравнения (8.41) на pz и выполняя суммирова- 
ние по Rk, получаем 

У конд у р, = у ОУ, — У у. О». (8.42) 
Е k Е 

Учитывая (8.40) и равенство yn =P находим 

Уконд = У— У = 0. (8.43) 

Таким образом, диффузия не вносит какого-либо вклада в дина- 
мику системы. 

Для движущейся среды необходимо ввести понятие полной, 
или субстанциональной, производной. Пусть некоторая скалярная 
субстанция А зависит от времени и пространственных координат. 
Полный дифференциал этой величины имеет вид 

ДА = dt 4 = de + — dy + — de. (8.44) 
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Поделим (8.44) на ЧЁ и учтем, что изменение координат NO време- 
ни есть компоненты вектора скорости у: 

dA 0A 0A 0A aA OA 
— ——— — — = — A. 45 

dt Ot Te Ox + ey ду то: dz at + v grad (8.49) 

Величина 44/4 называется полной, или субстанциональной.. 
производной, а величина 04/0 называется частной, или локаль- 
ной, производной. Следовательно, полное изменение субстанции А 
в единицу времени происходит за счет локального изменения CO 
временем OA/Ot (при постоянных координатах) и за счет конвек- 
тивного переноса, определяемого соотношением у grad А. 

Рассмотрим теперь произвольный объем, в единице которого, 
количество субстанции равно С. В объеме могут находиться источ- 
ники или стоки мощностью Jy, которая представляет собой коли- 
чество субстанции, выделенное или поглощенное единицей объема 
за единицу времени. Во всем объеме в единицу времени будет об- 
разовываться 

\IydV 
V 

субстанции. 
Поток субстанции через поверхность, ограничивающую объем 

У, равен 

ф (18) dF, 
F 

где 6, — единичный вектор по нормали к поверхности, J — плот- 
ность потока субстанции. 

На основе закона сохранения субстанции имеем 

— ({ су — _ф (j8,,) dF + \ IydV. (8.46) 
у F у 

Применим формулу Лейбница для полной производной 

a — (FC ay ( | Cav | | _ W 4  C (v8) dF. (8.47) 
у у F 

Далее объединим (8.46) и (8.47) 

(> dV + ф Ci(vé,,) dV = — ф 18 )аЕ+ | IydV. (8.48) 
у Е F у 

Затем, воспользовавшись теоремой Остроградского—Гаусса 

ф (v,) dF = { div vdV, (8.49) 
F У 

заменим интегралы по поверхности на интегралы по объему. 
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В итоге получим 

( (= + div Cv + div j—ly) dv =0. (8.50) 
у 

Вследствие произвольности объема подынтегральная функция 
равна нулю. В результате получаем 

0 ау Су = — аму- Г, (8.51) 

„Левая часть уравнения (8.51) состоит из локального изменения 
концентрации субстанции и ее конвективного потока. Правая часть 
описывает диффузионный перенос и действие источников. Уравне- 
ние переноса (8.51) называют уравнением Умова, а вектор диф- 
фузионного (кондуктивного) потока — вектором Умова. При от- 
сутствии конвекции уравнение (8.51) принимает вид 

= — divj+ly. (8.52) 

Выражения (8.51), (8.52) не раскрывают явный вид источников. 
Ими можно пользоваться, когда он известен, либо для субстанций, 
у которых источники отсутствуют, например массы, полной энер- 
гии, импульса. Центральная функция в термодинамике, характе- 
ризующая неравновесность любого процесса, — энтропия — имеет 
источник, связанный с теплотой диссипации. 

Для нахождения явного выражения источника энтропии вос- 
пользуемся фундаментальным уравнением Гиббса в энтропийном 
представлении: 

TdS = dU + PAV — У’ шаль. (8.53) 

Сначала запишем уравнение (8.53) в локальном виде, перейдя 
к плотностям. экстенсивных переменных. Учитывая тождество 

dB B dV 
——=_____ —ы e 4 

V у’ В у’ (8.54) 

перепишем (8.53) в виде 

т ( aie ау +И- ~ + PV — Yu ( ttn), 
2 y2 

(8.55) 

Обозначим локальные величины соответствующими малыми бук- 
вами и преобразуем (8.55) следующим образом: 

Tds = du— Y\ pide; + (u+PV— Ts— Ури) = (8.56) 
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В уравнении (8.56) с:=п/У — мольно-объемная концентрация, 
а величина, стоящая в скобках, равна нулю, так как 

U+PV—TS=G=¥ pm. (8.57) 

Таким образом, фундаментальное уравнение Гиббса в локальной 
форме имеет вид 

Tds = du— у ш;Чс;. (8.58) 

Следует обратить внимание, что в уравнении (8.58) отсутствует 
объем, несмотря на то что предположение о его постоянстве мы 
не принимали. 

Продифференцируем (8.58) по времени. В предположении от- 
сутствия конвективного переноса пространственные координаты 
элемента объема постоянны и согласно (8.45) субстанциональная 
производная равна локальной. Поэтому можно написать 

т У, 95 (8.59} 
ot ot ot 

t 

В отсутствие внешних полей и конвективного переноса внутренняя 
энергия равна полной энергии. Тогда согласно уравнению (8.52) 

= — divd, (8.60) 
где Jg — тепловой поток. 

Для компонента i источником Либо стоком является химичес- 
кая реакция. Если последняя отсутствует, то уравнение баланса 
i-TO компонента имеет вид 

дс: 
= —di Ji, 6 > div (8.61) 

где J; — плотность потока компонеита i. Подставим выражения 
(8.60) и (8.61) в (8.59). В результате получим 

Os 1 . Ш 4: 
— = — —d | — div J;. .62) = №4). = div (8.62) 

Используя далее для преобразования уравнения (8.62) известное: 
соотношение 

а div b=div(ab)—b grada, (8.63). 

придем к.выражению 

Г л-— > pid; 
Os sg, би Ч Я, и > = div ( т + J, grad т У, J; grad =. (8.64): 
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Формула (8.64) по своему виду аналогична уравнению Умова. 
B ней под знаком дивергенции стоит величина потока энтропии 

Js=— (Jo— Yes), (8.65) 

а остальные члены правой части представляют собой источник 
энтропии, то есть скорость ее возрастания в единице объема 

— № — jo bi o=-2 =J, grad — dj deerad = (8.66) 

Используя тождество 

1 1 
— = ——— gradT 8.67 grad > -> grad T, (8.67) 

из (8.66) и (8.67) получаем следующее окончательное выражение 
для функции диссипации энергии неравновесной системы, в кото- 
рой имеют место процессы теплопроводности и диффузии: 

p= —J, —-— YT grad (8.68) 

В уравнении (8.68) первый член представляет собой функцию 
диссипации теплопроводности 

grad T 
ф. = Sg SY (8.69) 

а второй — функцию диссипации неизотермической диффузии 

--) УТ grad te = JY pi- (8.70) 

Таким образом, обобщенной силой процесса теплопроводности 
является сомножитель 

grad T Y,= — #2 = — grad nT, (8.71) 

a обобщенной силой неизотермической диффузии будет сомножи- 
тель 

Ypi= —Т grad >, (8.72) 

который в изотермических условиях равен 

(Ур:)г = — гад у. (8.73)



Величину grad(yi/T) можно написать в развернутом виде: 

grad (7) = = grad p;-— be т. grad Г. (8.74) 

Подставляя (8.74) в (8.68), получим 

ф=— т — ys gradu, ye № grad Т. (8.75) 

Соотношение (8.75) означает, что 

ф==фФа-+ (фо) rt bz. (8.76) 
Иными словами, взаимодействие двух необратимых процессов — 
теплопроводности и диффузии — приводит к появлению дополни- 
тельного источника диссипации энергии (роста энтропии) 

Ds = у, J; Ht grad T. (8.77) 
t 

Внешние силы, действующие на систему, приводят к дополнитель- 
ному диффузионному переносу вещества. В этом случае обобщен- 
ная диффузионная сила содержит внешнюю силу Е и, например, 
уравнение (8.73) примет вид 

(У5)г = — gradu, + Е. (8.78) 

Если известна теплота диссипации, то выражение для обобщен- 
ной силы можно получить, не используя уравнение баланса, а не- 
посредственно через выражение для функции диссипации (8.13). 
Например, теплота диссипации электрической энергии передается 
законом Джоуля—Ленца 

6,Q=iUdt, (8.79) 
где 6; — количество теплоты, выделившееся за время 4 в объе- 
ме проводника сечением } на расстоянии dx при прохождении тока 
силой i под напряжением И. По определению (см. (8.13)) 

pat §;Q _ tEdx 

V dt fdx 
— JE. (8.80) 

При выводе уравнения (8.80) напряжение выразили через напря- 
женность U=Edx, объем У заменили на [4х и ввели плотность 
тока J =i/f. Из электростатики известно, что 

Е =— ога ф, (8.81) 

где ф — потенциал. Отсюда обобщенная электрическая сила Ye 
равна 

У. =— ога ф. (8.82 } 
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Рассмотрим теперь неравновесно-термодинамическое описание 
химических реакций, представляющих собой пример скалярных 
неравновесных процессов. Уравнение любой химической реакции 
можно записать в виде 

им, 2 FM, (8.83) 
i ki 

где М; обозначает молекулу компонента i, у; и vii — стехиометри- 
ческие коэффициенты компонента #. Tak, например, для реакции 

2H.+ Ooz=2H.O 

имеем М! =Н,ь, М.=О», Мз=НоО, у: =2, у2=1, v3=0,v1'=0, vo =0 

v3 =2. 

Изменения мольно-объемных концентраций компонентов в ре- 
зультате протекания реакции связаны соотношениями 

) 

de, dc dcp d 
= = oe ¢ = = 9 8 ° 84 

Av, Ave Ave 5 ( ) 

где переменная Ё введенная Де Донде, носит название степени 
полноты реакции, Av;=v;'—v;. Скорость реакции в единице объема 
(химический поток) есть 

w =dE/dt. (8.85) 
Используя фундаментальное уравнение Гиббса, можно показать, 
что 

9,0 = у. Ш dn;. (8.86) 

Тогда, учитывая (8.85) и (8.86), выражение для функции диссипа- 
ции при протекании химической реакции примет вид 

р; =Ач, (8.87) 

где величина 

А = — у. Ауд — У, (8.88) 

представляет собой термодинамическую силу, сопряженную с хи- 
мическим потоком, и называется сродством реакции. Используя 
выражение 

wi=pict+RT Ш С, 

несложно получить из (8.83) и (8.88) уравнение изотермы Вант- 
Гоффа 

А= АТ [№ и AV; nT] 6 | (8.89) 
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Скорость реакции (8.83) равна 

w=k,[] cyl ky Tl с’. (8.90) 

В состоянии равновесия скорости прямой и обратной реакции 
равны 

kc’ =e 2%, (8.91) 

где ¢;, &’ — равновесные концентрации. Из (8.89), (8.91) следует 

Vi | А w=k, Пс | 1—exp (— т) | (8.92) 

Соотношение (8.92) показывает, что линейная связь между хими- 
ческим потоком и сродством в общем случае не имеет места. 

Вблизи состояния равновесия A/RT<1, разлагая экспоненту 
(8.92) в ряд и ограничиваясь двумя первыми членами ряда, по- 
лучаем 

w= LA, (8.93) 

где 

kt | 

представляет собой феноменологический коэффициент Онзагера 
для химической реакции. 

Следует отметить, что весьма широко распространенное мнение 
о неприменимости линейного варианта неравновесной термодина- 
мики для описания химических процессов нельзя. признать в дос- 
таточной степени обоснованным; по-видимому, указанное пред- 
ставление пригодно лишь для сильно разреженных газов. Дейст- 
вительно, в реальной системе протекает множество процессов, 
характеризующихся различными — пространственно-временными 
масштабами, и, по сути дела, любая химическая реакция есть итог 
последовательности указанных процессов. Если для этих «проме- 
жуточных» стадий отклонения от состояния равновесия достаточно. 
малы, т. е. реализуется квазиравновесие и выполняется неравен- 
ство 

A/RT<, (8.95) 
TO линейное соотношение для суммарного процесса может выпол- 
няться и при несоблюдении неравенства (8.95) [30, 42]. 

В качестве примера рассмотрим реакцию 

M=F, (8.96) 
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протекающую через ряд промежуточных стадий: 

1) М=М, 2) №=0, ..., г) PeF. (8.97} 

Примем, что для каждой из промежуточных стадий выполняются 
неравенства (8.95). В этом случае для реакции i согласно (8.93) 

w;,=L;;Aj. (8.98) 

Для суммарного превращения (8.96) сродство реакции есть 

А =y A;. (8.99) 

Если промежуточные продукты являются нестойкими, то через. 
достаточно короткий промежуток времени устанавливается стаци- 
онарное состояние: 

W,=Wo=...=W-=W, (8.100) 

где w — наблюдаемая скорость реакции (8.96). Из соотношений 
(8.98). (8.100) находим 

w=L,,A,;=LoAg=...=LrrAr. (8.101) 

Тогда из (8.99) следует 

| 
4 = \ "А. = — 8.102 А у >, =. (8.102} 

Вводя обозначение 

NY 1 | 
— = — 8.103 У. et (8.103) 

имеем 

w=LA. (8.104) 

Таким образом, измеряемая скорость суммарной реакции w 
оказывается пропорциональной сродству А, и при этом существен- 
но, что соотношение (8.95) может и не выполняться, если действи- 
тельны условия (8.100). 

Рассмотрим теперь более кратко прерывные системы. В них 
балансовые соотношения имеют более простой вид, так как исче- 
зают члены, описывающие неоднородность подсистем, и отсутст- 
вует конвекция. В простейшем случае, когда прерывная система 
состоит из одной подсистемы, взаимодействующей с окружающей 
средой, уравнение баланса для скалярной экстенсивной величины 
В имеет вид 

48 _ 4.8 =“ +1, , ее +в (8.105) 
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Таким образом, скорость изменения величины В определяется 
обменом с окружающей средой (d-B/dt) и наличием источников 
(Гв). Выражения для обобщенных термодинамических сил в пре- 
рывных системах аналогичны соответствующим выражениям для 
непрерывных систем с той лишь разницей, что дифференциальные 
выражения заменены на соответствующие разностные соотноше- 
HHA. 

Для иллюстрации сказанного рассмотрим процесс теплообмена 
в прерывных системах. Представим себе два резервуара с темпе- 
ратурами Т и Т’=Т+ АТ, соединенные друг с другом капилляром. 
Теплота в каждый резервуар может поступать как извне, так и 
путем теплообмена через капилляр. Пусть общие количества теп- 
лоты, получаемые резервуарами за время df, равны 60 и 6Q’. 
Имеем 

5Q =6§.Q + 6:0, 

(8.106) 
5Q’=6-Q'+ 6:0. 

Изменение энтропии в этом процессе равно 

_ < _ бе’ бе 0:0’ 69 } dS =d,S + 4:5 т, + т + т, + г. (8.107) 

«Следует обратить внимание, что знаки «внутренних» и «внешних» 
теплот различны. Так, если резервуар с более высокой темпера- 
турой Т’ принимает теплоту извне, то резервуару с более низкой 
‘температурой он отдает «внутреннюю» теплоту. Таким образом, 

§-Q’>0, §;Q’<0, 

6.Q <0, 5:0 >0. 

Кроме того, «внутренние теплоты» по абсолютной величине всегда 
равны друг другу. Значение «внешних теплот» произвольно, но 
в стационарном состоянии они также по абсолютной величине 
равны друг другу: бе.@’=—6.О и равны внутренним теплотам. 
Запишем изменения энтропии во времени в стационарном состоя- 
HHH: 

dS — 45 + = (+) Se (2) 8 (8.109) 
dt de dt T т] dt T TT) dt 

(8.108) 

Отсюда следует (cM. также (8.12)), что 

aS (11) 2 <0, (8.110) 

Отрицательная величина потока энтропии обусловлена тем, что 
теплота, полученная при более высокой температуре, возвраща- 
ется окружающей среде при более низкой температуре, а одинако- 
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вое количество теплоты переносит тем больше энтропии, чем ниже 
температура. В соответствии с (8.12) возникновение энтропии 

iS ~(4-—-+) 2 So, (8.111) 
dt Г’ Т dt 

так как 7’>T. Подставляя (8.111) в (8.15), получим 

АТ 1 
фи = М, (8.112) 

где Jg — поток теплоты в расчете на единицу площади, a AT= 
=T—T’<0. При выводе (8.112) мы пренебрегаем величиной AT 
по сравнению с Т. Следовательно, 

АТ 1 

и отличается от выражения для тепловой силы в непрерывной 
системе (см. (8.71)) заменой градиента температуры на отноше- 
ние разностных величин. 

$ 8.5. РАВНОВЕСНЫЕ СООТНОШЕНИЯ 

Неравновесная термодинамика в частном случае, когда обоб- 
щенные термодинамические силы равны нулю, включает равновес- 
ные соотношения. Выведем некоторые из них, используя получен- 
ные ранее выражения для термодинамических сил. 

Термическое равновесие. В состоянии термического равновесия 
тепловые силы равны нулю 

У, = = = 0— для непрерывных систем, 

(8.114) 
У Ато 
ge Tp SO для прерывных систем. 

Выполнение условий (8.114) возможно при 

T=const для непрерывных систем, 
(8.115} 

АТ=0 Т’=Т для прерывных систем. 

Изотермическое равновесие в однокомпонентной однофазной 
системе при отсутствии внешних сил. Условие равновесия при 
T=const имеет вид 

У= — огад иг=0. (8.116). 

В данном случае p=/(P) и 

gradu = (+E) grad P. (8.117) 
дР )т 

215



Принимая во внимание (1.67) и (8.116), преобразуем выражение 
(8.117) к виду 

= —ота4 и = — У grad Р =0, (8.118) 

откуда следует, что при равновесии 

T=const, P=const. (8.119) 

Изотермическое равновесие в однофазной однокомпонентной 
‹истеме в гравитационном поле. Условия равновесия в данном 
случае согласно (8.78) будут 

У= огад u7+F=0. (8.120) 

Учитывая (8.118) и соотношение F=mg, получим 

т 
dP/dz =; & = 08. (8.121) 

Конденсированные среды имеют малую сжимаемость, и поэтому 
при рассмотрении указанной задачи можно принять для них 0== 
>= (Р) =const. Интегрируя от некоторой нулевой координаты, для 
которой P=Po, до координаты ==й, находим 

P=P,+pgh. (8.122) 
По формуле (8.122) можно, например, рассчитать давление мор- 
ской воды на глубине Ah. Газовые среды в отличие OT конденсиро- 
ванных легко сжимаемы. Для идеального газа 

o=MP/RT. (8.123) 
Уравнение (8.121) в этом случае имеет вид 

МР 
ЧР/аг = — ——g. 8. 124 / 42 RT g (8.124) 

Знак «минус» означает, что гравитационное поле убывает с ростом 
высоты. Интегрируя (8.124), придем к известной барометрической 
формуле 

— _ Май Р=Рьехр ( or) (8.125) 

Если в (8.124) заменить ускорение свободного падения Ha 
центробежное ускорение 2’, то получим распределение давлений 
в газовой: центрифуге: 

Мо? 
P=P, ex r), 8.126 о EXP ORT ( ) 

где Ро — давление на OCH вращения, W — угловая скорость, г — 
расстояние от оси вращения. 

Изотермическое равновесие в однофазной многокомпонентной 
системе. 
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В отсутствие внешних полей на каждую частицу сорта {в изо- 
термических условиях действует сила 

У; = — ога4 wi. (8.127) 

Условием равновесия будет равенство нулю полной силы F, дей- 
ствующей на все частицы единицы объема 

F=— Ус втади =0, (8.128) 

где с; — число частиц в единице объема. Уравнение (8.128) экви- 
валентно уравнению Гиббса—Дюгема. | 

Таким образом, обобщенную диффузионную силу можно рас- 
сматривать как обусловленную межмолекулярным взаимодейст- 
вием «внешнюю» силу, приложенную к компонентам раствора. 
Эта сила является причиной диффузии. Кроме диффузионной 
силы, на частицы среды действуют вязкие силы, препятствующие 
движению. Равенство диффузионной и вязкой сил в стационарном 
состоянии приводит к постоянству. скорости диффузии. Оценим ве- 
личину диффузионных сил. Для идеальных систем имеем 

Ас; | 
У; = —gradu; ~ RT —.—, i `В Li с: Ar 

где Ac; — перепад концентрации на расстоянии Ar. Пусть Ar= 
= 1 см, а Ac;/c;=1. Тогда при Т =300 К получаем 

у, = 0,848 киль З00К- 10? м-1—=25,4 —. 
МОЛЬ МОЛЬ 

Оценим теперь время, в течение которого устанавливается ста- 
ционарная скорость диффузии. По закону Ньютона 

Yith=M 2, (8.129) 

rue {; — сила трения компонента # о среду, и; — скорость частиц 
компонента {. Сила трения связана со скоростью соотношением 

и=— В (8.130) 

где В; — подвижность. Подставляя (8.130) в (8.129) и интегрируя 
при начальном условии t=0, vi=0, находим 

И: v, =Y;B, | 1—ex (мг) |: 8.131 1 i471 р ВЕМ; ( ) 

При t+0, разлагая экспоненту в ряд и ограничиваясь двумя пер- 
выми членами, получим 

uy, =—-t, (8.132) 
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т. е. при малых временах движение равноускоренное; при foo, 
очевидно, 

и; = BiY;i, (8.133) 

т. е. движение равномерное. Оценим теперь время, за которое ско- 
рость станет равной 99% своего стационарного значения. Это зна- 
чит, что о/В;=0,99 У;, подставляя это значение в (8.131), имеем 

1=М:В; In 102, 

Далее будет показано, что 

D=BRT, (8.134) 

roe р — коэффициент диффузии. Если принять D~10-° cm2/c,. 
М;-— 10? г/моль, Т=300 К, то 

_ 100-108 
`  §8,3-107 300 

In 10? ~ 10-2 с. 

Следовательно, стационарная скорость движения частиц под дей- 
ствием диффузионной силы устанавливается практически мгно- 
венно. 

Мы рассмотрели условия механического и теплового равнове- 
сий и показали, что при этом может происходить диффузионный 
перенос компонентов с постоянной скоростью. Общее условие рав- 
новесия в Р-компонентной нереагирующей системе следует из ус- 
JIOBHA 

У; = — огад и; = — [= grad P+ ди; ‘ды и \ — т grad Т + i grad *,] 0. 

(8.135} 

Учитывая условия механического и термического равновесий, 
находим, что общие условия термодинамического равновесия 

имеют вид | | 

P=const, T=const, *;=const. (8.136) 

При наличии внешних полей условие концентрационной однород- 
ности системы не будет соблюдаться. Например, для бинарной га- 
зовой системы в центрифуге в формуле (8.126) надо ставить пар- 
циальные давления. Если применить закон Дальтона, (8.126) при- 
мет вид 

Px = Рихоехр ca п (8.137} 

P, (1—х)=Р»(1—хо) ехр т "). (8.138) 

где индексы у давления и массы означают номер компонента, Xo —- 
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MOJIbHaA доля на оси вращения, х — мольная доля того же KOM- 
понента на расстоянии г от оси вращения. 
Поделив (8.137) на (8.138), получим 

а/м = О (8.139) 
[ —х | — Xo 2RT 

Величина a называется коэффициентом разделения (см. также 
(2.36)). Он равен единице при ®«=0, то есть когда центрифуга 
не вращается. 

Химическое равновесие. Условие равновесия химической реак- 
ции согласно (8.88) имеет вид 

А=— ¥ Avy; =0. (8.140) 
t 

Пусть в системе протекает реакция типа 

Lm LviM:. (8.141) 

Подставляя в (8.140) выражения для химических потенциалов, 
получаем 

У Луи (Т, РР=—ВТ Па,*, (8.142) 

где а; — активности компонентов B состоянии равновесия. Вели- 

чина 

Ке(Т, P) = Пал, (8.143) 

есть константа равновесия, а соотношение (8.143) носит название 
закона действующих масс. 

В равновесных прерывных системах равенство нулю обобщен- 
ных термодинамических сил означает равенство химических 
потенциалов данного компонента в сосуществующих фазах. 

Вывод равновесных соотношений при этих условиях дан в пре- 
‚дыдущих главах. 

$ 3.6. НЕРАВНОВЕСНЫЕ ПРОЦЕССЫ В ПРЕРЫВНЫХ 

СИСТЕМАХ 

Приведем несколько примеров описания неравновесных про- 
цессов в прерывных системах. Рассмотрим мембрану толщиной J, 
по обе стороны которой находится однокомпонентный идеальный 
газ при различных. значениях температуры и давления. В этом 
случае на мембране реализуются перепады давления АР и темпе- 
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ратуры AT, вызывающие поток вещества J; и поток теплоты Jo. 
Уравнения переноса будут иметь вид 

Л=Еи 1 Е127», 
(8.144) 

Та=[.21 У, +2275. 

Обобщенные термодинамические силы в соответствии с (8.72) и 
(8.113) равны 

] АТ 1 Y,=—TAL— У 8.145 
т Ti 64 T 1 ( } 

Выразим диффузионную силу через параметры, характеризующие 
условия эксперимента (температуру и давление). Для этого запи- 
шем полный дифференциал переменной величины p/T: 

4 1) = (4) aT + (5) dP. (8.146) 
T OT \ T ]p дР \Т ]т 

Согласно (1.65) 

= (4) И (8.147) 
ОТ \ T J/p T? 

где H — мольная энтальпия газа. 
Второй член уравнения (8.146) равен 

2 (м \ рю [-9тР\ ар р-ЧР. - 7) Р к ( = ) dP=R = (8.148) 

Таким образом, 

bw) AP 4 ( г) = = aT +R—, (8.149) 

а выражение для диффузионной силы имеет вид 

АТ 1 RT AP ae (8.150) 

Подставляя значения обобщенных сил в уравнения (8.144), по- 
лучаем 

_p (HALA _ RT APY op AT 
=Ln(H т | Р г) т, 

(8.151) 

TOL 

Рассмотрим частные случаи системы уравнений (8.151). 
1. Поток компонента в изотермических условиях. В данном случае 
из (8.151 следует 

л=— Г, КТ АР _ АР. (8.152) 
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rye I] = Lu =[,4V — — коэффициент проницаемости мембра- 

НЫ. Коэффициент проницаемости мембраны можно определить 
экспериментально и по его величине найти значение феноменоло- 
гического коэффициента Li. Если задаться определенной моделью 
процесса, то коэффициент проницаемости Ц, соответственно и фе- 
номенологический коэффициент Li; можно выразить через пара- 
метры модели. Простейшей моделью сплошных (непористых) мем- 
бран является последовательное протекание процессов сорбции, 
диффузии и десорбции. Мембраны, осуществляющие массопере- 
HOC по этой модели, называются растворяющими. В стационарном. 
состоянии поток через растворяющую мембрану подчиняется зако-. 
ну Фика: 

Ас 
i= —, (8.153) 

где D — коэффициент диффузии, Ас — разность концентраций 
на поверхности по обе стороны мембраны. Концентрация на по- 
верхности в простейшем случае связана с давлением по закону 
Генри: c=KP (см. 3.2). Следовательно, 

Jy=—DK => =—11=— (8.154) 

Li,=DK/V. (8.155) 
Если мы имеем пористую мембрану с размерами пор, меньши- 

ми, чем длина свободного пробега молекул, то трансмембранный 
перенос осуществляется по механизму эффузии (кнудсеновского 
течения). Молекулярно-кинетическая теория для эффузионного 
механизма дает следующее выражение для потока газа: 

8 диз АР АР 
——_—_  — = — I] — ; 

3 yW2nMRT 1 1’ (8.156) 

где г — радиус пор. Значение коэффициента Li, для этой модели. 
имеет вид 

Л. = — 

лгз 

Уу 2; MRT 

Привлекая к рассмотрению процесса модель растворяющей мем-: 
браны, мы фактически одну феноменологию заменили на другую, 
более детальную (ср. уравнения (8.152) и (8.155)), так как ко- 
эффициент диффузии и константу Генри так же, как и величину 
II, надо находить экспериментально. Молекулярно- -кинетическое 
рассмотрение позволяет выразить феноменологический коэффици-, 
ент Li; через свойства газа (молекулярную массу и мольный 
объем), характеристику мембраны (радиус пор) и параметр 
процесса (температуру). 

Lu= с (8.157) 
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Введем теперь теплоту переноса Q, которая представляет собой 
количество энергии, переносимое одним молем газа при изотер- 
мическом переходе его через мембрану. По определению 

Подставляя в (8.158) значения Jg и Л!, из (8.151) получим 

Loy Ly. — —1 — 48. 8.159 
< Lia Li ( | 

Следовательно, если известна теплота переноса, можно найти зна- 
чения перекрестных коэффициентов. 
2. Стационарное состояние. В стационарном состоянии Л, =0 и из 
первого уравнения (8.151) имеем 

L AP <2 _Q=—H+RT? т, Q + RT? т. (8.160) 

Введем приведенную теплоту переноса 

Q=Q—-H, (8.161) 

которая представляет собой количество перенесенной теплоты за 
вычетом собственной энтальпии газа. Тогда (8.160) примет вид 

AP 9. (8.162) 
РАТ RT? 

Запишем (8.162) в дифференциальном виде: 

9. (8.163) 
dT RT? 

Для интегрирования (8.163) надо знать приведенную теплоту 
переноса, а для этого, в свою очередь, нужно задать определен- 
ную модель переноса. Например, для растворяющих мембран при 
сорбции выделяется теплота растворения, а при переходе молекул 
в газовую фазу с другой стороны мембраны (десорбции) она пог- 
лощается из окружающей среды, т. е. поток теплоты и вещества 
направлены в разные стороны. Поэтому можно написать 

—@=АНраств (8.164) 

и соответственно 

о = Spat (8.165) 
dT RT? 

При определении прерывных систем мы отмечали, что венти- 
лем может быть граница раздела двух фаз. Для этого случая 
уравнение (8.165) называется уравнением Клаузнуса—Клапейрона 
и описывает равновесные фазовые переходы (испарение, сублима- 
цию) в однокомпонентных системах. 
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При переносе молекул через мембрану по эффузионному меха- 
низму молекула, как показывает кинетическая теория, при входе 
в пору теряет, а при выходе из нее восстанавливает одну _посту- 
пательную степень свободы. Поэтому 

O—— - ВТ. (8.166) 

Подставляя (8.166) в (8.163) и интегрируя, получим 

P.[P,=YT./T}. (8.167) 

Таким образом, разность температур по обе стороны мембраны 
приводит к разности давлений. Это явление носит название теп- 
ловой транспирации, а связано оно с тем, что газ в условиях кнуд- 
сеновского течения по поре не ведет себя как сплошная среда, 
в частности нарушается закон Паскаля. 

Если же в порах реализуется пуазейлевское течение газа, т. е. 
молекулы сталкиваются друг с другом, то теплота переноса Q 
будет включать в себя не только внутреннюю энергию U, но и ра- 
боту расширения, равную РУ. Поэтому 

Q=U+PV—H=0. (8.168) 

Следовательно, 

— —0Ou P,=P,, (8.169) 

т. е. давление по обе стороны мембраны будет одинаковым. 
3. Тепловой поток в стационарном состоянии. 

Для стационарного состояния из первого уравнения системы 
(8.151) находим 

НА = (8.170) 

подставим это выражение во второе уравнение системы (8.151) 

со АТ 1 1 AT J AT 

ор baa = pe 9. (8-171) 
Величина 

1 
Mo — т (2.52 — Le,Q) (8. 172) 

называется коэффициентом теплопроводности, а уравнение (8.171) 
представляет собой закон Фурье. 
4. Тепловой поток в изобарических условиях. Такой поток реали- 
зуется при отсутствии мембраны либо при наличии мембраны 
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с относительно широкими порами. Он также подчиняется закону 
Фурье: 

Lo, АТ 
J,(P =const) = — т, (8.173) 

но с иным значением коэффициента теплопроводности 

L 
№ = т. (8.174) 

Таким образом, накладывая определенные ограничения на усло- 
вия проведения эксперимента, удается получить все феноменоло- 
гические коэффициенты. С их помощью можно найти связь между 
характеристиками различных экспериментов: 

[120 Q? П 0? ho— Ne = 2% =L, = 8.175 

Выяснение взаимосвязи различных процессов — отличительное 

свойство неравновесно-термодинамического метода, — связанное 
с его наиболее общим подходом к изучаемым явлениям. 

Используя понятие о теплоте переноса, можно получить более 
наглядное, чем (8.65), выражение для потока энтропии. Предста- 
вим поток теплоты в виде двух членов: потока за счет теплопро- 
водности и диффузионного переноса 

J,=J,+ Ул, (8.176) 

и подставим это выражение в уравнение потока энтропии (8.65). 
Тогда, используя (8.161), получим 

] Qi J.= —J, + yrs — +5; 8.177 

В уравнении (8.177) первое слагаемое представляет собой 
вклад теплопроводности, а второе — вклад, связанный с наличием 
потоков вещества. Величина 

s=s; +t (8.178) 

есть энтропия i-TO движущегося компонента. Она состоит из тер- 
модинамической $; и кинетической энтропии ОТ (энтропия пере- 
носа). 

Рассмотрим теперь изотермический массоперенос в бинарной 
системе. Выражения для обобщенных термодинамических сил, 
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определяющих потоки первого и второго компонентов, имеют вид 

У = — at = —L (Ар + RTA та), (8.179) 

У. = — ate = —— (Ав + RTA ша,), 

где / — толщина вентиля. Феноменологические уравнения Онзаге- 
ра в данном случае аналогичны уравнениям (8.144) и с учетом 
(8.179) для вентиля единичной толщины могут быть записаны 
следующим образом: 

Л =— [11 (ApjotRTA In а1) — [12 (Ацло-+ АТА п а2) , 

(8.180) 
Ло=— [1 (ApiotR TAIn ат) — [25 (Ацло-+А^ТА In аз) . 

Если потоки взаимно независимы, т. е. отсутствует их сопряжение, 
то [.12 = [21 =0.и соотношение (8.180) преобразуется к виду 

J,=-L (ApiotRTA In а1) , 

(8.181) 
Ло — — [22 (Ацо-+ RTA In аз). 

В равновесном состоянии Л! =/›=0. Отсюда следует 

“I 
A — К? —ехр (— Abe 
ail A exp ( RT ): 

(8.182) 
I 

a 0 A 
gr = Aa= exp (— ое , 

где верхние индексы у активности означают номера подсистем, 
разграниченных вентилем. Если подсистемы представляют собой. 
две несмешивающиеся жидкие фазы, а вентилем служит их есте- 
ственная граница раздела, то уравнения (8.182) называются зако- 
ном распределения Нернста.. Если потоки взаимно зависимы [12=. 
= [.215=0, то в состоянии равновесия из (8.180) можно получить 
соотношения между феноменологическими коэффициентами 

[122 = [11.25, (8.183) 

что находится в согласии.с (8.29). 
Рассмотрим далее особый случай стационарного состояния 3, 

когда J;=const, а /Л›=0. При этих условиях из’ второго уравнения 
(8.180) получаем | 

Loy 2 (Аро + RTA ша, . (8.184) 
22 

Aus -- ВТА ша, = — 

3 Так называемое стационарное состояние второго рода [133].



Подставляя (8.184) в первое уравнение (8.180), находим 

= — тис — 2 (Ли, + RTA ша). (8.185) 
22 

Уравнение (8.185) в отличие от (8.181) учитывает сопряжение пс- 
токов. Оба уравнения становятся эквивалентными друг другу при 
[12=0. Из (8.182) и (8.185) следует 

К, = КЗехр | — Fs |. (8.186) 1 

RT LiL 20 — [1 

Таким образом, если имеет место постоянный поток первого ком- 
понента J,;=const, то коэффициент распределения К, не равен его 
равновесному значению К!5. Уравнение (8.186) можно рассматри- 
вать как обобщение закона распределения Нернста на стационар- 
ные состояния. Проводя аналогичные выкладки, получим для ко- 
эффициента распределения второго компонента следующее выраже- 
ние: 

K, = Кзехр er fi | (8.187) 
RT Мил — 1 

Из уравнения (8.187) следует, что даже при отсутствии потока 
данного компонента его коэффициент распределения не равен рав- 
новесному, если [.125-=0, т. е. имеет место сопряжение потоков. 

$ 8.7. НЕРАВНОВЕСНЫЕ ПРОЦЕССЫ 

В НЕПРЕРЫВНЫХ СИСТЕМАХ 

Рассмотрим примеры неравновесно-термодинамического описа- 
ния необратимых процессов в непрерывных системах, в которых 
не протекают химические превращения и отсутствуют внешние 
СИЛЫ. 

Выведем уравнение стационарной изотермической диффузии. 
Диффузионная сила в этом случае равна 

(Урдт= —етадци = — RT и ai (8.188) 

где г — координата. 
Преобразуем (8.188) следующим образом: 

(Уд: = — RT [5 а) — _ КТ (1 4 Olnyi grad с. 
с д дг Ci Olncg 

(8.189) 
Используя (8.133), получим 

j= —B,RT (1+ | grad с; = — О; gradc;, (8.190) 
у д пс: 
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где 

р, — ВАТ (1 + т (8.191) 
пс; 

коэффициент диффузии. Для идеальных систем 

р = В;ЮТ. (8.192) 

Уравнение (8.190) называется уравнением стационарной изо- 
термической диффузии в форме Muka‘, Термодинамическую по- 
правку в коэффициент диффузии (см. (8.191)) ввел Эйнштейн. 
Уравнение (8.190) можно также записать, выразив кснцентрацию 
через мольную долю х:. В этом случае 

J;=—nD; grad Хт, (8.193) 

где п — мольная плотность. 
Полезно проследить за выводом уравнения Фика другим путем, 

связанным с преобразованием термодинамических сил. Учитывая, 
что »/);=0(, запишем уравнение (8.70) для бинарной системы в 

L 

виде 

(фр) т=— 3 (grad и: — grad po) =—J, grad Any. (8.194) 

Таким образом, мы преобразовали выражение для силы, введя 

(Y’p) r=— grad Au (8.195) 

вместо (8.93). Займемся расшифровкой члена 

grad Ai, = grad Xy— и grad хо. (8.196) 

Так как в бинарном растворе 4х, = —@Чхо, то и grad х! = — ога4 хо. 
Используя эту связь, а также уравнение Гиббса—Дюгема (1.55) 
получим 

grad Ай. = (1 + =| AH grad x= oa grad x,. (8.197) 
Xo А №2 ^1 

Беря производную от химического потенциала по мольной доле, 
имеем 

(5): = —grad; Au,,= — —АТ (1 + a grad x,. (8.198) 
X Xo Olnx, 

Отсюда следует феноменологическое уравнение для плотности 
диффузионного потока 

= (14 <n) grad xy. (8.199) 
ХХ д]пх, 

* Существует еще запись уравнения диффузии в форме Стефана, в которой 
вместо плотности потока компонента фигурирует разность скоростей диффу- 
зии компонентов. Обе формы можно преобразовать друг в друга. 

227



Сравнивая em) и (8.199), находим 

nD, = Ly, — (1 + a). (8.200) 
X1X9 д ln x, 

Решение уравнения (8.190) при Ji=const и D;=const имеет вид 

c; =const — “4 r, (8.201) 
D; 

т. е. в стационарном состоянии концентрация линейно зависит OT 
координаты. 

Уравнение нестационарной диффузии получают подстановкой 
(8.190) в уравнение баланса (8.61) 

ot = div (О; grad с;) = D, div grad с; + grad О; gradc;. (8.202) 

B изотермических условиях Di=f(P, ci). Тогда 

grad Су. (8.203) grad р; = — grad P + 

Если добавить к этому еще условие P=const, то уравнение (8.202) 
с учетом (8.203) будет выглядеть следующим образом: 

Ос: Olt 

Ot 

Таким образом, концентрационная зависимость коэффициента 
диффузии приводит к появлению нелинейных членов в уравнении 
баланса (8.204). 

Для одномерного процесса с постоянным коэффициентом диф- 
фузии уравнение (8.204) примет вид 

i _ p, © (grad с) =D, 2. (8.205) 
Ot Or Or? 

Соотношение (8.205) означает, что в данной точке изменение кон- 
центрации диффундирующего компонента во времени определяется 
изменением градиента концентрации по координате. 

Решение уравнения (8.205) позволяет определить функциональ- 
ную зависимость с:={(г, 1). Для ее определения запишем с:= 
—=](г, t) в виде произведения двух функций, каждая из которых 
зависит только от одной переменной 

= р; div grad с; +2 ——. (grad c;)*. (8.204) 

c(r, t)=v(r) w(t). (8.206) ° 

Подставляя (8.206) в (8.205), получим 

dinw _ D du . (8.207) 

dt о dr? 

5 В соотношениях (8.206) — (8.220) для упрощения индекс «i», обозначаю- 
щий компонент, опущен. 
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„Левая часть уравнения (8.207) есть функция только одной незави- 
симой переменной — времени, а правая часть есть функция только 
другой независимой переменной — координаты. Такая ситуация 
возможна, если обе части (8.207) равны константе. Обозначая 
последнюю 12, придем к двум раздельным дифференциальным 
уравнениям 

dinw 18) (8.208) 
4 

1 do — 12 (8.209) 
о dr? 

Решения этих дифференциальных уравнений имеют вид 

W = Wy exp (—^20#), (8.210) 

v=A зш АГ- В cos Ar, (8.211) 

где Wo, A, В — константы интегрирования. В  cooTBeTCTBHu 
с (8.206) решением уравнения (8.205) будет 

с= (А’зш Аг- В’ cos Аг)ехр (—^201), (8.212) 

где A’=AW , B’= Bw. 
Общее решение (8.205) будет линейной комбинацией бесконечного 
числа решений типа (8.212) 

c= У, (A;sin A,r + В; cos A,r) exp (—A;Dt). (8.213) 
j=1 

Напомним, что решение (8.213) получено для одномерной зада- 
чи в предположении постоянства температуры, давления, коэффи- 
циента диффузии при отсутствии химических реакций и конвекци- 
ОННЫХ ПОТОКОВ. 

Для того чтобы из общего решения (8.213) получить частные, 
нужно задать начальные и граничные условия, из которых можно 
будет найти значения констант A,’; Ву, dj. 

В качестве простого примера рассмотрим следующую задачу. 
Пусть имеется тонкая металлическая пластинка (например, из 
палладия), насыщенная водородом. Требуется найти пространст- 
венно-временное распределение концентрации водорода в пластич- 
Ke, помещенной в пространство, в котором за счет непрерывной 
откачки поддерживается вакуум. | 

На начальном этапе решения следует учесть, что толщина 
пластинки много меньше ее ширины и длины. Поэтому задачу 
можно считать одномерной и использовать решение (8.213). 

Начальным условием будет равномерное насыщение пластин- 
ки водородом: 

c=Co=const для O<r<l при t=0. (8.214) 

229



Граничные условия — равенство нулю концентрации водорода 
на поверхности вследствие непрерывной откачки: 

с=0 для г=0, r=l при t>0. (8.215) 

Если ввести граничные условия в общее решение, то получим 
значение констант B,’ и Aj: 

В, =0, ia, j=1, 2, 3,.... (8.216) 

Соотношения (8.216) и начальные условия, если их ввести в общее. 
решение, дадут 

= УТ Арт 0<г< 1. (8.217) 
j=l 

Чтобы рассчитать константу A,’ из (9.217), используем следую- 
щее соотношение: 

0, jp, 
|5 = sin r= : + рр (8.218) 
0 

Умножая обе части (8.217) на эп (рлг/Г) и интегрируя от 0 до J, 
найдем значения констант Ау: 

, 4 . 
А; = “To =, 3, O..., 

jm 

(8.219) 
Aj=0, j=2, 4, 6... 

i . 
Подставляя значение констант в общее решение (8.213), получим 
уравнение, удовлетворяющее начальным и граничным условиям;. 

со 

— 4 Yi!) . о 2 ие | 8 990). 
с=— у Sit #2 +1) = exp 2 ti. (8.220) 

n=0 

Таким образом, решение уравнений, описывающих нестационар- 
ные неравновесные процессы, сводится к типичным задачам мате- 
матической физики. 

Рассмотрим теперь неизотермическую диффузию бинарных 
растворов неэлектролитов при постоянном давлении и отсутствии 
внешних сил. Используя условие 2J;=0, уравнение (8.75) в этом 

t 

случае можно переписать следующим образом: 

=—J, grad Ац12— (3. —ЛАви2) grad In Т. (8.221) 

Выражение (8.221) означает, что сопряжение процессов диффузии 
и теплопроводности сохраняет обобщенные термодинамические 
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силы, но изменяет тепловой поток по сравнению со случаем, когда 
‘имеется только одна теплопроводность. Феноменологические урав- 
нения Онзагера в этом случае имеют вид 

J, —=—L,, grad Ай! 2 — Li, grad т Т, 
(8.222) 

=—Га1 grad Ац!2— Га grad ш Т. 

Аналогично (8.158) и (8.159) введем теплоту переноса 

Lyg=L11Q. (8.223) 

Учитывая (8.223), запишем поток компонента в виде 

\=— Ги! grad Ац!2— [11 grad 11 Г. (8.224) 

Первый член уравнения (8.224) известен из соотношений (8.198) — 
(8.200). Введем коэффициент термодиффузии 

—[11@ =п О. (8.225) 

Тогда уравнение (8.224) принимает вид 

Л=— п) grad x,+ пОт gradInT. (8.226) 

Перепишем уравнение (8.226) следующим образом: 

J; =— п) (gradx,+KrgradIn7T), (8.227) 

где величина 

Kr=D;,/D (8.228) 

называется термодиффузионным отношением. 
Из молекулярно-кинетической теории [46] известно, что вели- 

чина Кг является сложной функцией концентрации и наряду 
< другими сомножителями, зависящими от состава раствора, со- 
держит сомножитель, равный произведению концентрации. По- 
этому для ослабления концентрационной зависимости характерис:- 
тики процесса вводят новую величину — термодиффузионный 
фактор ат: 

ат= Кт/Х1Х2. (8.229) 

Исторически сложилось так, что при описании процесса в жидкос- 
тях часто используют еще одну величину — коэффициент Соре 5х: 

$т= ат/Т. (8.230) 

Подставляя значение термодиффузионного фактора (8.229) в 
(8.227), получим уравнение 

Л =— пр (grad x,;+ атхи хо огаа п Т), (8.231) 

которое наиболее часто используется при описании неизотермичес- 
кой диффузии. 
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Выражения (8.227) и (8.231) имеют в основе следующую фн- 
зическую картину. Если в однородном бинарном растворе создать. 
разность температур, то возникает поток компонента (вторые сла- 
гаемые уравнений), в результате которого появится градиент кон- 
центраций. Последний, в свою очередь, вызовет противоположно 
направленный фиковский поток (первые слагаемые уравнений), 
который будет стремиться ликвидировать градиент концентраций. 
Следовательно, перенос данного компонента определится суммой 
фиковского и термодиффузионного потоков. Никаких ограничений 
при этом на раствор не накладывается. Он может быть бинарным 
или многокомпонентным, находиться в любом агрегатном состоя- 
НИИ. 

Используя приведенные выше соотношения, выразим термо- 
диффузионный фактор аг через кинетические и термодинамические 
величины. 

Из (8.200), (8.295), (8.228) и (8.229) следует 
Q 

ar = ° 

2 

д In x, 

Расчет значений ar по формуле (8.232) затруднен, Tak как обычно 
не известна теплота переноса. | 

Л. С. Котоусову [18] удалось получить выражение для термо- 
диффузионного фактора, не содержащее теплоту переноса: 

у=атхут, (8.233) 

eH _ 0?НЕ 
= — —— , 8.234 

4 Ox} Ox? ( } 

д д2СЕ : 
Yy = XX —> = RT + хх, = АГ-ИЕ, (8.235) 

nD { AM OC р 
х=— | —C , 8.236 

где Н — мольная энтальпия, С — мольная энергия Гиббса, x — 
безразмерный критерий, включающий в себя: п — мольную плот- 
ность, A —. коэффициент теплопроводности, АМ — разность моле- 
кулярных масс, М — среднюю молекулярную массу, Cp — тепло- 
емкость. Подставляя‘ значение термодиффузионного фактора, вы- 
раженного через термодинамические и кинетические величины по 
формулам (8.233) — (8.236), в уравнение (8.231) и, выделяя тер- 
модиффузионный поток, получим 

02H 02G 

Ax’ | Oxi 
Лтерм = — af fl grad шп Т. (8.237} 

( АМ С дСр 

М Po OX, 
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Таким образом, термодиффузионный поток компонента связан 
с коэффициентом теплопроводности, а не диффузии. Знак коэффи- 
циентов, характеризующих термодиффузию От, Kr, ar, Sr, условен.. 
Обычно если компонент, обозначенный ‘первым, концентрируется 
в более горячей области, то соответствующий коэффициент счи- 
тается положительным. Направление термодиффузионного пере- 
носа вдали от критической точки в существенной степени будет 
определяться знаком производной 0?Н/Ох1?, т. е. тепловыми эф- 
фектами взаимодействия. Для систем, содержащих компоненты. 
с близкими молекулярными массами, |АМ/М|<1, и тогда знак 
производной OCp/Ox, может также определить направление пере- 
носа. Абсолютное значение второй производной O7H/Ox,? при про-. 
чих равных условиях характеризует термодиффузионный. фактор. 
и термодиффузионный поток. Следовательно, при значительных 
тепловых эффектах смешения и ярко выраженной их концентраци-- 
онной зависимости можно ожидать высоких коэффициентов разде- 
ления при термодиффузии. 

Для чистых компонентов (х,=0 или xj =1) функция и! равна 
КТ. Поэтому при малых концентрациях компонентов 

y/RT~arx. (8.238) 

Для расчета избыточной энтальпии нужно, следовательно, знать. 
зависимость y=} (Xx). 

Важным следствием соотношений (8.233)—(8.236) является To, 
что в идеальных системах термодиффузия отсутствует (аг=0),. 
так как для них теплоты смешения равны нулю. Значит, термо- 
диффузия — эффект, который в полной мере определяется неиде- 
альностью систем. Характерисгикой неидеальности может быть. 
производная O?G*/Ox,?, которая, как было показано в гл. 4 
(см. (4.172) — (4.173)), не зависит от способа выбора стандартного 
состояния, либо определенные из концентрационной зависимости 
СЕ коэффициенты активности. В частности, для симметричной сис- 
темы сравнения (см. также (4.150)) 

Е 

ВТ тив =G* + (1—x,) = (8.239). 
xy 

Л. С. Котоусовым [18] из. термодиффузионных данных с при- 
влечением аппарата неравновесной термодинамики разработана 
методика расчета вторых производных избыточных потенциалов. 
Для их расчета, а следовательно, и для вычисления коэффициен-- 
тов активности необходимо иметь концентрационные зависимости 
термодиффузионного фактора, коэффициентов диффузии и тепло- 
проводности, а также теплоемкости. В наиболее полном объеме. 
такие данные имеются для бинарных систем простых газов. На 
рис. 8.2—8.5 приведены заимствованные из работ Л. С. Котоусова. 
концентрационные зависимости величин СЕ/ЮТ, H®/RT, y;/RT и 
коэффициентов активности. На рис. 8.4 для сравнения приведены 
также значения |пу!,2, вычисленные в предположении постоянства 
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Рис. 8.2. Зависимость функций Рис. 8.3. Зависимость мольной из- 
СЕ и НЕ от состава систем быточной энтальпии от давления 
He—Ar, Н›—Аг при 295 К, при 295 К для эквимолярных со- 
P=1 атм: 1, 3 — система ставов: | — система He—Ar, 2 — 
Н.—Аг; 2, 4 — система He— система Н.-—СО., 3 — система 
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Рис. 8.4. Коэффициенты активности Рис. 8.5. Зависимость величины 
компонентов системы Не—Аг при у: от состава: 
295 Ки P=1 атм: I, 2 — рассчита- | — система 38Аг—40Аг, 295 К; 
но по формуле (8.239); 3, 4 — по 2 — система Ar—Kr, 297 К; 

формуле (8.240) 3 — система He—Ne, 297 К; 
4 — система He—Ar, 296 К; 
5 — система Не—Хе, 395 К



избыточных объемов через вторые вириальные коэффициенты Bj, 
по формуле 

RT Iny, =P (1—*x,)?(2Bi.—Bi:— Bap). (8.240) 

При уменьшении давления величины In yi, определенные из 
(8.239), практически остаются постоянными, в то время как выра- 
жение (8.240) предполагает не только их уменьшение, но и paBeH- 
ство нулю для разреженных газов. Кроме того, абсолютные зна- 
чения коэффициентов активности, полученных методом неравновес- 
ной термодинамики с использованием термодиффузионных данных, 
оказались существенно больше коэффициентов, рассчитанных по’ 
соотношению (8.240). Подтверждением достоверности полученных 
результатов могло бы быть прямое калориметрическое определение: 
теплот смешения и сравнения их с предсказанными теорией. Такое 
определение было выполнено [18] и, как следует из сравнения 
рис. 8.2 и 8.5, рассчитанные и экспериментальные теплоты сме- 
шения совпадают. 

Появляющаяся в формулах неравновесной термодинамики 
функция Yj, пожалуй, более наглядно, чем коэффициенты актив- 
ности, характеризует неидеальность систем. Это проявляется 
не только в том, что величина у! не зависит от способа выбора 
стандартного состояния, но и в особенностях зависимости у! = 
=/(x,): существенная асимметрия относительно точки х!=0,5, 
сильные изменения при малых концентрациях, большие отклоне- 
ния от соответствующих значений для идеальных систем. 

Следует отметить, что соотношение (8.233) получено в предпо- 
ложении локального равновесия на основе линейных феноменоло- 
гических уравнений, содержащих переменные коэффициенты, и. 
поэтому является общим для любых изотропных сред, в TOM 
числе и плотных, например для жидкостей и сильно сжатых газов. 
Однако в последних случаях при расчете избыточных функдий 
и коэффициентов активности необходимо быть уверенным в том, 
что правильно измерен термодиффузионный фактор, значение ко- 
торого может сильно искажаться даже очень слабой конвекцией 
в разделительной ячейке. С учетом этого обстоятельства расчет 
избыточных функций плотных сред целесообразно проводить на 
основе данных для умеренно разреженных систем. Если известны 
объемные свойства и равновесные давления пара над жидкостью, 
то соответствующая экстраполяция не вызывает больших сложнос- 
тей. 

Применение термодиффузии для расчета равновесных термо- 
динамических свойств — новое направление, возникшее в течение 
последних лет в результате развития неравновесной термодина- 
мики. Ранее термодиффузию использовали в основном как метод 
разделения жидкостей и газов. О величине эффекта разделения 
можно получить представление, решив уравнение (8.231) для ста- 
ционарного состояния, когда J,;=0. 
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В этом случае 

— ога х! = атх1Хо ога [п Г. (8.241) 

Термодиффузионный фактор a; является функцией концентрации 
и температуры, но обычно эта функциональная зависимость сла- 
бая, поэтому при небольших величинах градиентов температур со- 
ответствующий ему градиент концентрации будет мал и в хорошем 
приближении можно считать ar=const. Интегрируя (8.241), полу- 
чим 

а = —) | ар п (Т”/Т), (8.242) 
1 —х, 1 —х, 

THe а — коэффициент разделения, x; — концентрация компонен- 
та в области с более высокой температурой 7’. Уравнение (8.242) 
служит основным исходным соотношением при экспериментальном 
определении величины a7. Значения Gr некоторых систем приведе- 
ны в табл. 12. При разности температур AT ~ 100° разность KOH- 

Таблица 12 

Экспериментальные значения термодиффузионного фактора некоторых систем [49] 

Газовые системы ar Жидкие системы ar 

3He — *He 0,05 235UF, — 238UF, 0,01 
20Ne — 22Ne 0°03 H,O —D,O 0,02 
3¢Ar — 40Ar 0,014 СН — С 0,2 
Н, — СО, 0°97 СН — CHCl, 0,5 
Аг — Кг 0 ‚055 СН — СеНаа 1—2 

Не— Вп 0°64 СЕН — СС. 4—7 

центраций не превышает нескольких процентов. Естественно, что 
такое разделение не может иметь практического значения. 

Практическое значение термодиффузия приобрела в результате 
работ Клузиуса и Диккеля, которые предложили усилить разде- 
лительный эффект конвекционными потоками. Влияние конвекции 
можно понять из следующих рассуждений. Пусть мы имеем парал- 
лелепипед высотой [, шириной 6 и толщиной В, заполненный би- 
нарным раствором с мольной долей более легкого компонента х, 
который должен концентрироваться в более нагретой области 
с температурой Т” (рис. 8.6). 

В случае а конвекционные потоки отсутствуют и реализуется 
одноступенчатый процесс термодиффузии. При перемене направле- 
ния температурного градиента (рис. 8.6, 6) в системе возникают 
конвекционные потоки, направленные вверх от горячей поверхнос- 
ти и вниз от холодной, что приводит к ухудшению разделения. 
Усиление разделительного эффекта достигается созданием в сис- 
теме поперечного температурного градиента (рис. 8.6, в). Следу- 
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Рис. 8.6. Схемы термодиффузионного разделения: a) без конвекции; 
6) при наличии конвекционных потоков, параллельных основным; 
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Рис. 8.7. Схема, поясняющая принцип работы термогра- 
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ющее описание дает представление о происходящем процессе. 
Пусть смесь находится в замкнутом пространстве прямоугольного: 
сечения (рис. 8.7) и более легкие молекулы диффундируют по’ 
направлению к горячей стенке, а затем конвекцией перемещаются 
вверх. Допустим, что можно выделить два потока, в каждом из 
которых скорость постоянна по сечению, а в выделенных в пото- 
ках элементах объема сохраняется постоянным состав. Предполо- 
жим, что диффузия и конвекция протекают не одновременно, а 
как бы чередуясь. Первоначальный состав смеси пусть будет равен. 
50 мол. % (х=0,5), a однократное термодиффузионное разделение 
не зависит от состава и равно 4%. После конвективного переноса 
происходит замена элементов объема, в результате в верхней и 
нижней частях колонны оказывается смесь одинаковой концентра-- 
ции у горячей и у холодной поверхностей. Следовательно, снова 
должен возникнуть термодиффузионный поток, пока сдвиг кон- 
центраций не станет равным 4%. Результатом такого периодичес- 
ки повторяющегося процесса является накопление более тяжелых. 
молекул у основания и более легких у верха аппарата, причем 
разница в составе между верхними и нижними элементами объема 
много больше, разделения, вызываемого одноступенчатой TepMo-. 
диффузией. 

Например, для жидких систем, имеющих значение аг—1, на ко- 
лонне длиной —0,5 м козффициенты разделения могут быть. 
— 104—105, что обеспечивает получение веществ высокой чистоты 
даже из равных начальных концентраций. В стационарном состоя- 
нии разделительный эффект термодиффузии уравновешен переме- 
шивающим действием концентрационной диффузии и конвекции. 

В рассмотренном принципе работы термогравитационной ко- 
лонны Клузиуса и Диккеля характерной особенностью является 
наличие двух противоположно направленных потоков (противо- 
тока), между которыми происходит тепло- и массообмен и пере- 
ход на концах аппарата одного потока в другой, так называемое 
обращение фаз. Такой же принцип действия лежит в основе рабо- 
ты всех многоступенчатых противоточных разделительных колонн, 
например ректификационных, кристаллизационных ионообменных. 
и других.



ПРИЛОЖЕНИЕ 

1. Единицы измерения некоторых физических величин, используемых в книге 

Величина Единица eu Связь с другими применяемыми единицами 

Масса килограмм (кг) 1 кг = 103г = 108 мг 
Длина метр (м) 1 м = 10? см = 100 A 
Площадь (метр)? (м?) 1 м? = 104 см? 
Объем (метр)З (m3) 1 m3 = 103 лЛ=103 смз 
“Сила HbIOTOH (Н) ЕН = 105 дин == 0,102 кгс 
Давление паскаль (Па) 1Па = 10-5 бар = 0,987.10-85 атм = 0, 750Х 

1 Па = 1Н/м? х 1072 мм рт. ст. = 0,102 кгс/м? 
| атм = 1,013-105 Па = 760 мм рт. ст. 

1 мм рт. ст. = 133 Па 
Энергия джоуль (Дж) 1 Дж = 0,239 кал = 10-3 кДж = 10? opr 

1 кал = 4,184 Дж 
Сжимаемость (паскаль) (Па)”* | 1 Па" = 1,013.108 атм! 

2. Значения некоторых физических постоянных, используемых в книге 

Постоянная Символ Значение в единицах СИ 

Число Авогадро МА 6, 02252. 1023 моль 
Постоянная Планка h 6, 6256-10734 Дж.с 
Постоянная Больцмана k 1, 38054. 10-23 Дж.К-1 
Газовая постоянная R 8,3143 Дж.моль.К-1 

3. Значения газовой постоянной в различных единицах 

— 

Единицы 
R 

Дж/моль.К 
8, 3143 

эрг/моль-К л-атм/моль.К 
8, 3143.10? 

кал/моль.К 
1,98725 

KIC -M/MOJIb- К. 
0,082057 0, 8478 
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