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ВВЕДЕНИЕ

Физическая химия – общетехническая дисциплина, изучающая взаимосвязь физических и химических явлений. Многие металлургические процессы обосновываются законами физической химии. Целью изучения данной дисциплины является теоретическое и практическое освоение основных законов физической химии, знание которых необходимо для подготовки студентов к изучению специальных дисциплин и для самостоятельного решения научных и прикладных вопросов, возникающих в дальнейшей практической деятельности. Более глубокому усвоению курса “Физическая химия” способствуют практические занятия, на которых студенты, обучающиеся по направлениям 550500 “Металлургия”, 551800 “Технологические машины и оборудование”,  по направлению подготовки дипломированного специалиста 651400 “Машиностроительные технологии и оборудование” в соответствии с рабочими программами решают задачи по ряду разделов  дисциплины. В  сборнике задач кратко изложен теоретический материал по следующим разделам курса: химическая термодинамика и ее приложение для расчета равновесий, теория растворов, электрохимия, химическая кинетика. В каждом разделе приводятся примеры решения  задач. Учебное пособие содержит задания для самостоятельной работы,  многовариантные задачи для семестровых работ,  необходимый справочный материал и список рекомендуемой учебной литературы. Для проверки правильности решений задач семестровых работ разработаны соответствующие расчетные компьютерные программы.

1. ОСНОВНЫЕ ПОЛОЖЕНИЯ ХИМИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ И ЕЕ ПРИЛОЖЕНИЕ ДЛЯ РАСЧЕТА РАВНОВЕСИЙ

1.1. Основные понятия термодинамики

Термодинамика – это наука, изучающая взаимные переходы теплоты и работы, а в более широком смысле, превращение различных форм энергии в процессах и системах.

Химическая термодинамика – раздел физической химии, в котором термодинамические методы применяются для анализа химических, физико-химических и физических явлений: химических реакций, фазовых переходов, процессов в растворах и др. Химическая термодинамика позволяет решать научные и практические задачи, связанные с различными физико-химическими процессами. На основе законов химической  термодинамики рассчитываются термохимические эффекты процессов (количество теплоты и работы), определяются возможность, направление и полнота протекания самопроизвольных процессов, условия равновесия. Законы и положения химической термодинамики позволяют устанавливать значения параметров, которые количественно характеризуют происходящие процессы. Поэтому химическая термодинамика дает возможность  обосновывать, анализировать и оптимизировать  технологические процессы. 

Все процессы и явления в термодинамике рассматриваются применительно к термодинамическим системам. Термодинамические системы – это макроскопические объекты (тело или группа тел, находящихся во взаимодействии), отделенные от окружающего пространства реальной или мысленной поверхностью. Различают неизолированные (открытые и закрытые) и изолированные системы. В открытых системах существует обмен энергией и веществом с окружающей средой (другими системами). В закрытых системах возможен обмен с окружающей средой только энергией. У изолированных систем отсутствует обмен с окружающей средой веществом и энергией.

Состояние системы характеризуется свойствами, которые называются параметрами системы. Различают экстенсивные  и интенсивные  параметры. Экстенсивные параметры зависят от количества веществ в системе и пропорциональны массе, например, объем, внутренняя энергия, энтропия, теплоемкость. Интенсивные параметры не зависят от количества веществ в системе, например, температура, давление, мольная теплоемкость. Совокупность параметров характеризует состояние системы. Равновесным состоянием называется такое состояние системы, при котором параметры системы не изменяются при неизменных внешних   условиях .

Всякое изменение параметров системы называется термодинамическим процессом.  

Фазой называется совокупность однородных частей системы, одинаковых по составу, физическим и химическим свойствам, отделенных от других частей системы поверхностью раздела.

Гомогенные системы – это однородные системы, состоящие из одной фазы (например, растворы, смеси газов). Гетерогенные системы – это системы, состоящие из двух и большего числа фаз (например, система вода – лед).

Равновесие в системе, состоящей из нескольких фаз, называется гетерогенным или фазовым равновесием. Фазовый переход – переход по крайней мере одного компонента из одной фазы в другую.

1.2. Первый закон термодинамики

Первый закон термодинамики – это закон сохранения энергии, устанавливающий связь между количеством теплоты, полученной или отданной в процессе, изменением внутренней энергии системы и работой. Для конечного изменения состояния системы первый закон термодинамики выражается уравнением:

                              Q = ΔU + A   (интегральная форма),

(1.1)

где Q – количество теплоты; ΔU – изменение внутренней энергии; A – работа.

В дифференциальной форме первый закон термодинамики записывается следующим образом:

                                  δQ = dU + δA.





(1.2)

Если  δА – работа при расширении, то

                                  δQ = dU + PdV.




(1.3)

Для изохорных процессов (V = const) 

                                     δQV = dU;





(1.4)

для изобарных процессов  (P = const)
                                     δQP = dH;





(1.5)

где H – энтальпия  (H = U + PV). 

На основе первого начала термодинамики возможно определение тепловых эффектов химических и физико-химических процессов.

1.3. Теплоемкость. Зависимость теплоемкости от температуры. Расчет количества теплоты, необходимой для нагревания веществ

Теплоемкость системы C определяется отношением количества сообщенной ей теплоты к произошедшему при этом изменению температуры. Различают истинную и среднюю теплоемкость. Истинная теплоемкость:
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(1.6)

средняя теплоемкость численно равна количеству теплоты, которое надо сообщить системе, чтобы нагреть ее на 1 К:
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(1.7)

Если теплоемкость относится к единице массы вещества, то она называется удельной и измеряется в Дж/(кг·К) или в Дж/(г·К), а к 1 моль – мольной теплоемкостью с размерностью Дж/(моль·К).

Для условий перехода теплоты при V = const и P = const различают, соответственно,  изохорную (CV) и изобарную (CР) теплоемкости, которые на основе первого закона термодинамики с учетом соотношений  (1.4) и (1.5) могут быть выражены как частные производные от внутренней энергии и энтальпии по температуре при постоянстве соответствующих параметров:
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P

P

V

V

T

H

;C

T

U

C

÷

ø

ö

ç

è

æ

¶

¶

=

÷

ø

ö

ç

è

æ

¶

¶

=





(1.8)

На основании уравнений (1.8) количество теплоты, необходимой для нагревания  1 моля вещества в изобарных условиях (ΔH) от температуры T1 до температуры T2, можно рассчитать после интегрирования:
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(1.9)

где СP – изобарная мольная теплоемкость.

Для n молей нагреваемого вещества:
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(1.10)

Мольные теплоемкости веществ зависят от их природы, фазового состояния и от температуры. Их значения приводятся в справочной литературе. Для узкого интервала температур, близких к стандартной температуре Т = 298 К,  в расчетах может быть использована стандартная мольная теплоемкость 
[image: image7.wmf]O
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. Учет зависимости теплоемкости от температуры может быть произведен в приближенных расчетах с применением средних значений теплоемкости в рассматриваемом интервале температур       (табл. 7.1). 

При подстановке в выражение (1.10)  постоянных значений теплоемкости  после интегрирования получим изменение энтальпии при нагревании  n  молей вещества от Т1 до Т2:
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Более точные расчеты проводятся с учетом экспериментально установленных зависимостей теплоемкостей от температуры в виде степенных рядов. Для неорганических веществ зависимости СP = f(T) имеют вид:

                                     CP  =  a + bT + c΄/T2 ;                               (1.12)

для органических  веществ:

CP  =  a + bT + cT2,                                  (1.13)

где  a, b, c, c΄ – эмпирически найденные коэффициенты, приводимые в справочной литературе (табл. 7.2).

При установлении зависимости теплоемкости от температуры по справочным таблицам необходимо обратить внимание на порядок величин коэффициентов, вынесенный в заголовок справочных таблиц, и на единицы измерения теплоемкости. Например, в табл. 1.1 для газообразного монооксида углерода b·103 = 4,1; следовательно,  b = 4,1·10–3. 

Уравнения СP = f(T) далее подставляют в формулу (1.10), производят определенное интегрирование и рассчитывают изменение энтальпии.

П р и м е р  1.1. Рассчитать количество теплоты, которое необходимо для нагревания 50 кг газообразного монооксида углерода СО от температуры 298 К (Т1) до температуры 600 К (Т2) при P = const (изменение энтальпии при нагревании), используя  значения стандартной теплоемкости; средней теплоемкости данного вещества в указанном интервале температур; а также с учетом зависимости его теплоемкости от температуры. Необходимые справочные данные приведены в табл. 1.1.

Таблица 1.1 

Теплоемкость газообразного монооксида углерода
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	a
	b·103
	c΄·10-5

	29,14
	29,99
	28,41
	4,10
	– 0,46
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Находим количество молей нагреваемого монооксида углерода (СО):

n = g/M,

где  g – масса диоксида углерода, в г; M = 28 г/моль – молярная масса СО;

n = 50·103/28 = 1785,71 моль.

Количество теплоты, которое необходимо для нагревания 50 кг газообразного монооксида углерода СО от температуры 298 К до температуры 600 К при P = const (изменение энтальпии), если для расчета используется стандартная теплоемкость или средняя теплоемкость данного вещества в  интервале температур 298 – 600 К, рассчитываем по уравнению (1.11), соответственно:

ΔH = 1785,71·29,14· (600 – 298) = 15714747 Дж = 1,571· 104 кДж;

ΔH = 1785,71·29,99· (600 – 298) = 16173139 Дж = 1,617· 104 кДж.

Точный расчет производим с учетом экспериментально установленной зависимости теплоемкости от температуры. На основе справочных данных устанавливаем вид уравнения CP = f(T):
CP = 28,41 + 4,10· 10–3Т – 0,46· 105/T2,

которое затем подставляем в уравнение (1.10):
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        =1785,71·{28,41· (600 – 298) + (4,1·10-3/2)· (6002 – 2982) + 

+ 0,46·105· (1/600 – 1/298)}  =  16175104 Дж = 1,618·104  кДж.

1.4. Термохимия

Химические реакции сопровождаются выделением или поглощением теплоты. Термохимия – это раздел физической химии, в котором изучаются тепловые эффекты химических и физико-химических процессов.

Тепловым эффектом химической реакции называется количество теплоты, которое выделяется или поглощается при необратимом протекании реакции, если осуществляется только работа расширения или сжатия, а исходные и конечные вещества имеют одинаковую температуру. 

В соответствии с первым законом термодинамики тепловой эффект химической реакции, проходящей в изохорных условиях (QV), равен изменению внутренней энергии, а тепловой эффект химической реакции, проходящей в изобарных условиях (QP), равен изменению энтальпии:

QV  = ΔU;          QP = ΔH.                                 (1.14)

Если реакция протекает в растворе или в твердой фазе, где изменение объема невелико, то

ΔH = ΔU + Δ(PV) ~ ΔU.                                 (1.15)

Если в реакции участвуют идеальные газы, то при Т = const:

ΔH = ΔU + Δν · RT,                                   (1.16)

где Δν – изменение числа молей газообразных веществ за счет прохождения химической реакции; R = 8,314 Дж/(моль·К) – универсальная газовая постоянная.

Химические реакции, проходящие с выделением теплоты, называются  экзотермическими. Для этих реакций  ΔH < 0 и ΔU < 0. Если химическая реакция протекает с поглощением теплоты, то она называется эндотермической (ΔH > 0,  ΔU > 0).

Большинство химических процессов протекает при нормальном атмосферном давлении  при условии P = const, поэтому рассмотрим подробно расчет изменений энтальпии при прохождении химических реакций.

1.4.1. Закон Гесса. Расчет тепловых эффектов химических реакций при стандартных условиях

Тепловые эффекты химических реакций можно определять экспериментально или рассчитывать теоретически на основе  закона Гесса, который формулируется следующим образом: при постоянном давлении или объеме тепловой эффект химической реакции зависит от природы и состояния исходных веществ и продуктов реакции и не зависит от пути процесса. Другой формулировкой закона Гесса является следующее утверждение: тепловой эффект непосредственного превращения исходных реагентов в продукты реакции равен сумме тепловых эффектов промежуточных стадий.

Для сопоставления тепловых эффектов различных реакций используется представление о стандартном состоянии – это состояние чистого вещества при давлении 1 атм (1,013·105 Па) и температуре 25 оС (298,15 К). Символы термодинамических функций в стандартном состоянии обозначаются с верхним индексом “О”  и указанием стандартной температуры. Например, стандартное изменение энтальпии записывается следующим образом: ΔHO298. 

Теоретически тепловые эффекты химических реакций рассчитывают, если известны тепловые эффекты других химических реакций, в которых участвуют данные вещества, с использованием следствий из закона Гесса. 

Расчет стандартных тепловых эффектов химических реакций по стандартным теплотам образования веществ, участвующих           в реакции

Стандартной теплотой образования (энтальпией образования) вещества называется энтальпия реакции образования 1 моля этого вещества из элементов (простых веществ, то есть состоящих из атомов одного вида), находящихся в наиболее устойчивом стандартном состоянии. Стандартные энтальпии образования веществ 
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 (кДж/моль) приводятся в справочниках. При использовании справочных значений необходимо обращать внимание на фазовое состояние веществ, участвующих в реакции. Энтальпия образования наиболее устойчивых простых веществ равна 0.

Следствие из закона Гесса о расчете тепловых эффектов химических реакций по теплотам образования: стандартный тепловой эффект химической реакции равен разности теплот образования продуктов реакции и теплот образования исходных веществ  с учетом стехиометрических коэффициентов (количества молей) реагентов:
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П р и м е р  1.2. Рассчитать стандартный тепловой эффект и изменение внутренней энергии  при  прохождении  следующей  реакции  при  P = const:

CH4  +  2 CO = 3 C(графит)  +  2 H2O.

газ             газ          тв.                    газ

Теплоты образования  веществ  в  указанных  фазовых состояниях приведены в табл. 1.2.

Таблица 1.2

Теплоты образования веществ

	Вещество
	CH4 (газ)         (метан)
	     CO (газ)         

 
	     C (графит)


	  H2O (газ)         

     

	  Количество                     молей
	1
	2
	3
	        2
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Так как реакция проходит при  P = const, то стандартный тепловой эффект находим в виде изменения энтальпии  по известным теплотам образования по следствию из закона Гесса (формула (1.17):

ΔНо298 = { 2 · (–241,81) + 3·0} – {–74,85 + 2 · (–110,53)}  =  –187,71 кДж =       =  –187710 Дж.

ΔНо298  <  0,  реакция  является  экзотермической,  протекает  с  выделением  теплоты.

Изменение внутренней энергии находим на основании  уравнения (1.16):

ΔUо298 = ΔHо298 – Δν · RT.

Для данной реакции изменений числа молей газообразных веществ за счет прохождения химической реакции Δν = 2 – (1 + 2) = –1;  Т = 298 К, тогда

ΔUо298 = –187710 – (–1) · 8,314· 298 = –185232 Дж.

Расчет стандартнвх тепловых эффектов химических реакций по стандартным теплотам сгорания веществ, участвующих в реакции

Стандартной теплотой сгорания (энтальпией сгорания) вещества называется тепловой эффект полного окисления 1 моля данного вещества (до высших оксидов или специально указываемых соединений) кислородом при условии, что исходные и конечные вещества имеют стандартную температуру. Стандартные энтальпии сгорания веществ   
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 (кДж/моль) приводятся в справочниках. При использовании справочной величины необходимо обратить внимание на знак величины энтальпии реакции сгорания, которая всегда является экзотермической  (ΔH <0 ), а в таблицах указаны величины 
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[image: image17.wmf]Энтальпии сгорания высших оксидов  (например, воды и диоксида углерода) равны 0.

Следствие из закона Гесса о расчете тепловых эффектов химических реакций по теплотам сгорания: стандартный тепловой эффект химической реакции равен разности теплот сгорания исходных веществ и теплот сгорания продуктов реакции с учетом стехиометрических коэффициентов (количества молей) реагентов:
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П р и м е р  1.3.  Рассчитать стандартный тепловой эффект реакции получения этилового спирта гидратацией  этилена по теплотам сгорания веществ, участвующих в данной реакции (P = const):

C2H4  +  H2O  = С2Н5ОН.

газ            ж               ж

Теплоты  сгорания  веществ  в  указанных  фазовых состояниях приведены в табл. 1.3.

Таблица 1.3 

Теплоты сгорания веществ

	Вещество
	C2H4 (газ)         этилен
	H2O (ж)         


	С2Н5ОН (ж)         

этиловый спирт

	   Количество молей
	1
	1
	    1
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Так как реакция проходит при P = const, то стандартный тепловой эффект находим в виде изменения энтальпии  по известным теплотам сгорания по следствию из закона Гесса (формула (1.18):

ΔНо298 =  ( –1410,97 + 0 ) – (–1370,68) =   – 40,29 кДж.

Данная реакция является экзотермической  (ΔНо298  <  0). 

П р и м е р  1.4. Вычислить стандартный тепловой эффект следующей реакции при получении 10 кг железа:

FeO + CO = Fe + CO2
тв.       газ       тв.     газ

Таблица 1.4

Теплоты образования веществ

	  Вещество
	     FeO (тв) 
	      CO (газ)         
	       Fe  (тв)           
	      СО2 (газ)         

	Количество           молей
	1
	1
	1
	 1
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Находим стандартный тепловой эффект  по известным теплотам образования  по следствию из закона Гесса (формула (1.17):

ΔНо298 = {0 + (–393,51)} – {(–264,85) + (–110,53)} =  – 18,13 кДж.

Рассчитанное количество теплоты выделяется (ΔНо298 < 0)  в соответствии с уравнением реакции при получении 1 моля железа. 

Находим количество молей  железа в 10 кг этого вещества:

n = g./M = 10 ·103/55,84 = 179,08 молей,

где g = 10 ·103 – количество железа, в г;

     M = 55,84 – молярная (атомная) масса железа, в г/моль.

Находим количество теплоты, выделяющееся при получении                10 кг железа:

∑ ΔНо298 =  179,08 · (–18,13) = –3246,72 кДж.

П р и м е р  1.5. Вычислить стандартный тепловой эффект следующей реакции при получении 2 кг железа:

Fe2O3 + 3CO = 2Fe + 3CO2
тв.           газ        тв.       газ
Таблица 1.5

Теплоты образования веществ

	Вещество
	    Fe2O3 (тв)     

	     CO (газ)         


	       Fe (тв)         


	     СО2 (газ)         



	Количество молей
	1
	        3
	       2
	  3
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Находим стандартный тепловой эффект  в виде изменения энтальпии по известным теплотам образования по формуле (1.17):

ΔНо298 = {2 · 0 + 3 · (–393,51)} – {(–822,16) + 3· (–110,53)} =  –26,78 кДж.

Рассчитанное количество теплоты выделяется (ΔНо298 < 0) в соответствии с уравнением реакции при получении 2 молей железа. Следовательно, тепловой эффект при получении 1 моля железа составит:

                                     (– 26,78 ) : 2 = – 13,39 кДж

Находим количество молей  железа в 2 кг железа:

n = g /M = 2 ·103/55,84 = 35,82 молей,

где g = 2 ·103 – количество железа, в г; 

M = 55,84 – молярная  (атомная) масса железа, в г/моль.

Находим     количество  теплоты,     выделяющееся  при    получении  2 кг  железа:

∑ ΔНо298 =  35,82 · (– 3,39) = – 479,63 кДж.

1.4.2.
Расчет тепловых эффектов химических реакций при нестандартной температуре с применением уравнения Кирхгофа
Зависимость теплового эффекта 
[image: image22.wmf]химической реакции от температуры при P = const описывается уравнением Кирхгофа:
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     (дифференциальная форма);      (1.19)
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    (интегральная форма),          (1.20)

где  ΔСP – разность изобарных теплоемкостей продуктов реакции и исходных веществ с учетом количества молей реагентов (стехиометрических коэффициентов):
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Из уравнения (1.19) следует, что характер зависимости ΔHT = f(T) определяется знаком ΔСP. Для эндотермических реакций, если ΔСP > 0, то с увеличением температуры тепловой эффект возрастает. Для экзотермических реакций в этом случае с увеличением температуры будет наблюдаться уменьшение тепловыделения. При изменении знака ΔСP с увеличением температуры на зависимости ΔHT = f(T) появляется экстремум. 

Если разность  (Т – Т1) невелика, можно принять ΔСP = const. Тогда 
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При точных расчетах необходимо учитывать температурную зависимость ΔСP = f(T). Так как для каждого вещества, участвующего в химической реакции, установлено уравнение, описывающее зависимость его теплоемкости от температуры, в степенной форме вида (1.12) и (1.13), то в этом случае разность теплоемкостей ΔСP будет представлять собой уравнение, которое в общем виде записывается следующим образом:

ΔСP = Δa + Δb·T + Δc ·T2  + Δc΄/ T2,                      1.23)

где Δa, Δb, Δc, Δc΄ – изменения коэффициентов при Т в соответствующих степенях, полученные при расчете ΔСP. 

 Например, Δa рассчитывается по следующей формуле:
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Аналогично рассчитываются значения Δb, Δc, Δc΄.
Если  Т1 = 298, то уравнение Кирхгофа в интегральной форме (1.20) может быть применено для расчетов в следующей форме:
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где ΔНо298 – стандартный тепловой эффект химической реакции.

После подстановки в выражение (1.25) уравнения ΔСP = f(T) (1.23) и его определенного интегрирования получим:
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Аналитическая зависимость теплового эффекта химической реакции от температуры ΔНоT = f(T) в окончательной форме может быть получена после подстановки в уравнение (1.26) найденных величин ΔНо298, Δa, Δb, Δc, Δc΄, выполнения действий и приведения подобных. Подставляя в полученное уравнение заданную нестандартную температуру, можно рассчитывать тепловой эффект химической реакции   при   данной   температуре.

П р и м е р  1.6. Рассчитать тепловой эффект реакции разложения карбоната магния при температуре 700 К, используя для расчета ΔСP средние значения изобарных теплоемкостей в интервале температур 298÷700 К. Уравнение реакции:

MgCO3 = MgO + CO2
тв.            тв.      газ

Справочные данные представлены в табл. 1.6.

Таблица 1.6 

 Теплоты образования и  средние изобарные теплоемкости веществ

	Вещества
	MgCO3 (тв)
	       MgO (тв)
	      CO2 (газ)

	Количество молей
	 1
	    1
	  1
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	     –1095,85
	         –601,49
	        –393,51
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	98,38
	45,06
	44,56
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Находим стандартный тепловой эффект в виде изменения энтальпии по известным теплотам образования по формуле (1.17):

ΔНо298 = {(–601,49) + (–393,51)}– (–1095,85) = 100,85 кДж = 100850 Дж.

Рассматриваемая  реакция  является  эндотермической   (ΔH > 0,  теплота   поглощается).

ΔСP = (45,06 + 44,56) – 98,38 = –8,76 Дж/К.

Теплоемкость при прохождении реакции уменьшается (ΔСP < 0), следовательно, в соответствии с уравнением Кирхгофа (1.19) с увеличением температуры тепловой эффект должен снижаться.

П р и м е р  1.7.  Вывести для данной гомогенной химической реакции, проходящей в газовой фазе, аналитическую зависимость теплового эффекта от температуры и рассчитать его значение при температуре 500 К:

CH3OH +1,5 O2 = CO2 + 2 H2O.

                           метанол СH4O
Таблица 1.7 

Теплоты образования и коэффициенты в уравнениях СP = f(T)

	Вещества
	Количество молей          νi
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	Коэффициенты в уравнениях

СP = f(T)

	
	
	
	a
	b·103
	c·106
	c΄·10-5

	CH3OH
	         1
	–201,00
	15,28
	105,20
	–31,04
	–

	O2
	       1,5
	         0
	31,46
	3,39
	      –
	–3,77

	CO2
	         1
	–393,51
	44,14
	9,04
	      –
	–8,54

	H2O
	         2
	–241,81
	30,00
	10,71
	      –
	0,33
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Находим стандартный тепловой эффект по формуле (1.17):

ΔНо298 = {(–393,51) + 2·(–241,81)} – {(–201,00) + 1,5 · 0} = –676,13 кДж =

= –676130 Дж.

Δa = (44,14 + 2 · 30,00) – (15,28 + 1,5 · 31,46) = 41,67;

Δb = {(9,04 + 2 ·10,71) – ( 105,20 + 1,5 · 3,39)} · 10-3 =  –79,82 · 10-3;

Δc = – (–31,04) · 10-6 = 31,04 · 10-6; 

Δc΄ = {(–8,54  + 2 · 0,33) – 1,5 · (–3,77)} · 105 = –2,22· 105.

Уравнение  зависимости изменения теплоемкости от температуры после  подстановки  в  него  найденных  значений  Δa,  Δb, Δc, Δc΄  будет  иметь  вид:

ΔСP = 41,67 – 79,82 · 10-3Т + 31,04 · 10-6T2–2,22 · 105/T2.

Рассчитаем в качестве примера ΔСP при температуре 500 К:           ΔСP = 41,67 – 79,82·10-3·500 + 31,04·10-6 ·5002 – 2,22·105/5002  = 8,63 Дж/К.

 Для установления аналитической зависимости теплового эффекта от температуры подставляем  найденные значение ΔНо298 и уравнение              ΔСP = f(T) в формулу (1.25):
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= –676130 + 41,67· (T – 298) – (79,82 · 10-3 /2)· (Т2 – 2982) + 

+ (31,04 · 10-6 /3)· (T3 – 2983) + 2,22· 105· (1/T – 1/298).

После выполнения действий и приведения подобных получаем в окончательном виде аналитическую зависимость ΔHoT = f(T):
ΔHoT  = – 686022 + 41,67T – 39,91 · 10-3T2  + 10,35 · 10-6T3 + 2,22· 105/T.

Рассчитываем тепловой эффект реакции при 500 К: 

ΔHo500  = – 686022 + 41,67·500 – 39,91 · 10-3 ·5002  + 10,35 · 10-6 ·5003 +                  + 2,22· 105/500 = – 673427 Дж.

Данная реакция экзотермическая, с увеличением температуры от  298 К до 500 К количество выделившейся теплоты уменьшается, так как ΔСP > 0.

1.5. Второй и третий законы термодинамики

Второй закон термодинамики позволяет установить критерии направленности термодинамических процессов. Существует ряд формулировок этого закона. Основная формулировка второго закона термодинамики связана с введенным Клаузиусом понятием – энтропией, являющейся мерой вероятности и беспорядка (хаотичности) систем: cуществует функция состояния – энтропия S, которая обладает следующим  свойством:
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где знак “равно” относится к обратимым процессам, а знак “больше” – к необратимым; 
[image: image35.wmf]T

δQ

 – элементарная приведенная теплота.

Для изолированных систем δQ = 0,  и, следовательно, второй закон термодинамики может быть записан следующим образом:
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Это выражение позволяет выбрать энтропию в качестве критерия направленности самопроизвольных процессов в изолированных системах и позволяет утверждать следующее: в изолированных системах самопроизвольно идут процессы только с возрастанием энтропии до наступления состояния термодинамического равновесия, при котором энтропия максимальна для данных условий (dSU,V = 0). 

Третий закон термодинамики характеризует свойства систем вблизи абсолютного нуля и существует в виде трех постулатов:

1. При приближении к абсолютному нулю величины теплоемкостей всех тел становятся равными нулю (а, следовательно, абсолютный нуль температуры недостижим).

2. При приближении к абсолютному нулю значения работы и тепловых эффектов сближаются (тепловая теорема Нернста), или  при абсолютном нуле все процессы, переводящие систему из одного равновесного состояния в другое, происходят без изменения энтропии.

3. При абсолютном нуле энтропия веществ без дефектов в кристаллической решетке равна нулю (постулат Планка).

Постулат Планка позволяет ввести понятие абсолютной энтропии вещества, то есть энтропии, отсчитанной от нулевого значения при Т = 0.

Термодинамические расчеты изменения энтропии для различных процессов основаны на определении энтропии как величины, изменение которой равно элементарной приведенной теплоте в обратимом процессе:
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При переходе системы из состояния 1 в состояние 2 
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где δQ  – элементарное количество теплоты.

1.5.1. Расчет изменений энтропии при физических процессах

Изменение энтропии при нагревании (охлаждении) n молей вещества от Т1 до Т2 при постоянном объеме или постоянном давлении определяют по уравнениям:
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где СV    и  СP – мольные изохорная и изобарная теплоемкости.

Для узкого интервала температур (Т1 – Т2) можно принять С    = const. Тогда 
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 EMBED Equation.3  [image: image43.wmf].



(1.33)
При точных расчетах необходимо учитывать зависимость теплоемкостей веществ от температуры (уравнения вида (1.12) и (1.13)) и проводить соответствующее интегрирование.

Изменение энтропии при изотермическом (Т = const) расширении или сжатии n молей идеальных газов  определяют  по  следующим  формулам:
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где  V1 и V2 – мольные доли объема газа в первом и втором состояниях;

        P1 и  P2 – давления газа в первом и втором состояниях.

Изменение энтропии при фазовом переходе (Т = const, P = const) рассчитывается по формуле:
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где ΔHф.п. и Тф.п. – изменение энтальпии (тепловой эффект) при фазовом переходе и температура фазового перехода, соответственно.

Энтропия – это величина аддитивная, поэтому энтропия всей системы равна сумме энтропий отдельных составляющих системы, а изменение энтропии в сложных процессах равно сумме изменений энтропии отдельных стадий. Это необходимо учитывать при расчете изменений энтропии в сложных системах и процессах. Например, если надо рассчитать изменение энтропии для системы, состоящей из одного вещества и претерпевшей нагревание, фазовый переход и расширение, то выполняется расчет изменений энтропии для отдельных стадий, а полученные результаты суммируются. При расчетах необходимо учитывать количество веществ в системах.

П р и м е р  1.8.  Рассчитать изменение энтропии при нагревании       1 моля алюминия от температуры 298 К (Т1 ) до температуры 600 К (Т2), учитывая, что его мольная теплоемкость следующим образом зависит от температуры: CP = 20,67 + 12,39 · 10-3Т.

Р е ш е н и е

Расчет производим, подставив в формулу (1.32) уравнение зависимости теплоемкости алюминия от температуры:
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П р и м е р  1.9.  Рассчитать изменение энтропии при нагревании 1 кг монооксида углерода от температуры 300 К (Т1 ) до температуры                 600 К (Т2), используя среднюю теплоемкость данного вещества в указанном интервале температур, а также с учетом зависимости его теплоемкости от температуры. Необходимые справочные данные о теплоемкостях монооксида углерода приведены в табл. 1.1. 

Р е ш е н и е

Находим количество молей нагреваемого монооксида углерода (СО):

n = g /M  = 1·103/28 = 35,71 молей,

где g – масса диоксида углерода, в г; M = 28 г/моль – молярная масса СО;

Изменение энтропии при нагревании 1 кг газообразного монооксида углерода от температуры 300 К (Т1) до температуры 600 К (Т2), если для расчета используется средняя теплоемкость данного вещества в интервале температур 298-600, рассчитываем по уравнению (1.33):

ΔS =35,71·29,99· ln 600/300 =  742,32 Дж/К.

Точный расчет производим, подставив в формулу (1.32) уравнение зависимости теплоемкости СО от температуры  (CP = 28,41 + 4,10· 10-3Т – 0,46· 105/T2):
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= 35,71(19,688 + 1,230 – 0,192) = 740,13 Дж/К.

П р и м е р  1.10.  Рассчитать изменение энтропии при расширении 100 г водорода в вакууме при постоянной температуре, если его объем увеличился в 3 раза.
Р е ш е н и е

Так как расширение газа совершается при постоянной температуре, то применим уравнение (1.34):
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где 2 – молярная масса водорода, г/моль; V1 – начальный объем водорода.

П р и м е р  1.11. Рассчитать изменение энтропии при плавлении 0,5 молей льда при температуре 0 оС (273 К), если теплота плавления                         ΔHпл = 6025 Дж/моль.

Р е ш е н и е

Расчет изменения энтропии при фазовом переходе производим по формуле (1.36) с учетом количества  молей (n) плавящегося вещества:
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П р и м е р  1.12. Рассчитать изменение энтропии при нагревании   0,7 моль моноклинной серы от 25 оС (298 К) до 200 оС (473 К) при давлении 1 атм, если мольные теплоемкости серы (Дж·моль-1·К-1) равны: СP(Sтв) = 23,64; CP (Sж) = 35,73 + 1,17 ·10-3Т; мольная теплота плавления моноклинной серы ΔHпл = 1446,4  Дж/моль, температура плавления моноклинной серы 119 оС (392 К).

Р е ш е н и е

Общее изменение энтропии складывается из изменений энтропий на трех стадиях: 1) при нагревании твердой серы от 298 до температуры плавления 392 К в твердом состоянии (ΔS1); 2) при плавлении серы при температуре 392 К (ΔS2); 3) при нагревании жидкой серы от 392 до 473 К (ΔS3):

ΔS = ΔS1 +  ΔS2 + ΔS3.

Для одного моля моноклинной серы:
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Для 0,7 молей моноклинной серы изменение энтропии составит:


[image: image53.wmf]ΔS =  16,977 · 0,7 = 11,88 Дж· К-1.

П р и м е р  1.13. Рассчитать изменение энтропии при превращении  1 моля льда, взятого при 0 оС (273 К), в пар при температуре 100 оС       (373 К). Теплота плавления льда ΔHпл = 6025 Дж/моль, теплота испарения воды ΔHисп = 40590 Дж/моль, теплоемкость жидкой воды 75,44 Дж/моль·К.

Общее изменение энтропии складывается из изменений энтропий на трех стадиях: 1) при плавлении льда при температуре 273 К (ΔS1); 2) при нагревании воды от 273 К до 373 К в жидком состоянии (ΔS2); 3) при  испарении воды при температуре 373 К (ΔS3):

ΔS = ΔS1 +  ΔS2 + ΔS3.
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 EMBED Equation.3  [image: image55.wmf]
1.5.2. Расчет изменений энтропии химических реакций

На основе постулата Планка существует возможность расчета абсолютной  энтропии, то есть энтропии, отсчитанной от нулевого значения при Т = 0. Если вещество при  изменении температуры от 0 К до Т К претерпело ряд фазовых переходов и стадий нагревания в различных фазовых состояниях при P = const, то, основываясь на вышеизложенном (глава 1.2.1), абсолютная энтропия  газообразного вещества при температуре Т может быть рассчитана по следующему уравнению:
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В справочных термодинамических таблицах приведены рассчитанные значения абсолютной энтропии веществ в стандартном состоянии – при температуре 298 К и стандартном давлении 
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. С использованием этих значений может быть рассчитано стандартное изменение энтропии химических реакций, которое равно разности абсолютных энтропий продуктов реакции и абсолютных энтропий исходных веществ с учетом стехиометрических коэффициентов (количества молей):
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Изменение энтропии  химических реакций при нестандартной температуре при отсутствии фазовых переходов рассчитывают с учетом зависимости  ΔSo = f(T):
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где  ΔСP – разность изобарных теплоемкостей продуктов реакции и исходных веществ с учетом количества молей реагентов (стехиометрических коэффициентов).
В точных расчетах необходимо учитывать зависимость ΔСР = f(T): 

ΔСP = Δa + Δb·T + Δc ·T2  + Δc΄/ T2.

Тогда после интегрирования получим:
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  П р и м е р  1.14. Рассчитать стандартное изменение энтропии и изменение энтропии при Т = 500 К реакции, проходящей в газовой фазе:   

CH3OH +1,5 O2 = CO2 + 2 H2O.

                          метанол СH4O
Необходимые справочные данные представлены в табл. 1.8. 

Таблица 1.8 

 Абсолютные энтропии и коэффициенты в уравнениях СP = f(T)
	Вещества
	         Коли-

        чество

молей                      νi
	     
[image: image60.wmf]o
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, Дж/моль∙K
	       Коэффициенты в уравнениях

              СP = f(T)

	
	
	
	a
	b·10 3
	c·10 6
	c΄·10–5

	CH3OH
	      1
	   239,76
	 15,28
	 105,20
	–31,04
	    –

	O2
	     1,5
	   205,04
	 31,46
	   3,39
	     –
	–3,77

	CO2
	      1
	   213,66
	 44,14
	    9,04
	     –
	–8,54

	H2O
	      2
	   188,72
	 30,00
	  10,71
	     –
	  0,33


Стандартное изменение энтропии находим по формуле (1.38):
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Для данной химической реакции находим значения коэффициентов Δa, Δb, Δc, Δc΄ уравнения  ΔСP = f(T):

Δa = (44,14 + 2 · 30,00) – (15,28 + 1,5 · 31,46) = 41,67;

Δb = {(9,04 + 2 ·10,71) – ( 105,20 + 1,5 · 3,39)} · 10-3 =  –79,82 · 10–3;

Δc = – (–31,04) · 10–6 = 31,04 · 10–6; 

Δc΄ = {(–8,54  + 2 · 0,33) – 1,5 · (–3,77)} · 105 = –2,22· 105.

Уравнение  зависимости изменения теплоемкости от температуры после подстановки в него значений Δa, Δb, Δc, Δc΄ будет иметь вид:

ΔСP = 41,67 – 79,82 · 10-3Т + 31,04 · 10-6T2–2,22· 105/T2.

Для нахождения изменения энтропии данной химической реакции при температуре 500 К найденные значение ΔSо298 и уравнение ΔСP = f(T) подставляем в  формулу (1.39): 
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1.5.3. Определение возможности самопроизвольного протекания химических процессов. Расчет изменения энергии Гиббса и изменения энергии Гельмгольца.

Самопроизвольные химические реакции, являясь разновидностью самопроизвольных термодинамических процессов, согласно второму закону термодинамики, сопровождаются убылью свободной энергии системы и заканчиваются установлением в системе химического равновесия. В неизолированных (открытых) системах возможность протекания самопроизвольных процессов, их направленность и условия наступления равновесия при соответствующих внешних параметрах определяются с помощью термодинамических потенциалов (табл. 1.9).

Таблица 1.9 

Термодинамические потенциалы

	     Потенциал
	             Переменные
	Условия

самопроизвольного

протекания процесса
	Условия

равновесия

	U
	S = const,

V = const
	dU < 0
	dU = 0, d2U >0

	H
	S = const,

P = const
	dH < 0
	dH = 0, d2H >0

	F
	T = const,

V = const
	dF < 0
	dF = 0, d2F >0

	G
	T = const,

P = const
	dG < 0
	 dU = 0, d2G >0


Наибольшее значение в конкретных термодинамических расчетах имеют энергия Гиббса G (при P = const и T = const – изобарно-изотермический потенциал) и энергия Гельмгольца F (при V = const и        T = const – изохорно-изотермический потенциал). Уменьшение энергии Гиббса и энергии Гельмгольца равно максимальной работе, которую может совершить система в соответствующем процессе. При самопроизвольных процессах G и F всегда уменьшаются (dG < 0 и dF < 0, соответственно), а в состоянии равновесия они достигают минимального значения и не изменяются. Условия равновесия при постоянстве соответствующих параметров:  

dG = 0 (P, T = const);  dF = 0 (V,T = const).                (1.41)

Большинство химических и металлургических процеccов происходит при Р = const и T = const. Поэтому  ниже рассматриваются методы расчета изменения энергии Гиббса (ΔG) химических реакций. Для того, чтобы рассчитать изменение энергии Гельмгольца (ΔF) при температуре Т, необходимо воспользоваться следующим соотношением:

ΔF = ΔG – Δn · RT,




(1.42)

где Δn – изменений числа молей газообразных веществ за счет прохождения химической реакции; R = 8,314 Дж/(моль·К) – универсальная газовая постоянная.

Расчет изменения энергии Гиббса химической реакции при    стандартной температуре

Расчет изменений энергии Гиббса химической реакции при стандартной температуре (298 К) может быть осуществлен при наличии соответствующих справочных данных по изменениям стандартных потенциалам образования веществ 
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, участвующих в химической реакции с использованием следующего уравнения:
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(1.42)
Стандартное изменение энергии Гиббса образования простых устойчивых веществ равно нулю.

Другим методом расчета стандартного изменения энергии Гиббса химической реакции является применение уравнения Гиббса-Гельмгольца:
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(1.43)

где Т = 298 К; 
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– стандартное изменение энтальпии (стандартный тепловой эффект при P = const) и стандартное изменение энтропии, которые рассчитываются по формулам (1.17) или (1.18) и (1.38) соответственно. 

Расчет изменения энергии Гиббса химической реакции при        нестандартной температуре

Расчет изменений энергии Гиббса химической реакции при нестандартной температуре обычно производят по уравнению Гиббса-Гельмгольца:
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(1.44)

где Т – температура реакции; 
[image: image69.wmf]o
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 – изменение энтальпии (тепловой эффект при P = const ) и изменение энтропии для данной реакции при температуре Т, которые точно рассчитываются по формулам (1.25) или (1.26) и (1.39) или (1.40) соответственно. В этом случае развернутая формула для расчета изменения энергии Гиббса химической реакции может быть записана следующим образом:
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           (1.45)

При приближенных расчетах можно использовать допущение, что изменения энтальпии и энтропии не зависят от температуры, и в расчетах применять их стандартные значения, найденные для температуры 298 К:
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(1.46)

где Т – температура реакции, для которой выполняется приближенный расчет. 

При отсутствии фазовых переходов для точного расчета стандартного изменения энергии Гиббса при температуре Т (
[image: image72.wmf]o

T

ΔG

) можно применять формулу Темкина–Шварцмана, полученную после интегрирования, выполнения действий, приведения подобных в основной формуле (1.45) и введения величин коэффициентов Мn, зависящих только от температуры:
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где Т – температура, при которой протекает  реакция; Δa, Δb, Δc, Δc΄ – коэффициенты при Т в соответствующих степенях, полученные при          расчете ΔСP; Mo, M1, M2, M –2 – коэффициенты при Δa, Δb, Δc, Δc΄ соответственно, которые для заданной температуры приводятся в справочной литературе для указанного метода расчета.

П р и м е р  1.15. Рассчитать приближенно и точно изменение энергии Гиббса следующей химической реакции при Т = 298 К и Т = 1800 К и определить возможность ее протекания при данных температурах:

TiO2   +   2H2  =   Ti  +   2H2O.

                                   кр.           газ        кр.        газ
Необходимые справочные данные представлены в табл. 1.10.

Таблица 1.10 

Термодинамические свойства веществ

	Вещества
	Количе-ство молей 

        νi
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[image: image76.wmf]o

f,

ΔG

298

,

 кДж/моль
	     Коэффициенты в уравнениях СP = f(T)


	
	
	
	
	
	 a
	 b·103
	c΄·10–5

	           TiO2
	1
	            –944,75
	              50,33
	             –889,49
	62,86
	             11,36
	             –9,96

	         H2
	2
	           0
	             130,52
	              0
	27,28
	              3,26
	               0,50

	        Ti
	1
	           0
	               30,63
	              0
	25,02
	              21,10
	             10,54

	H2O
	2
	           –241,81
	               188,72
	               –228,61
	30,00
	             10,71
	               0,33


Р е ш е н и е

Находим стандартный тепловой эффект в  виде изменения энтальпии по известным теплотам образования по формуле (1.17):


[image: image77.wmf]o
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 =  {2 · 0 + 2 · (– 241,81)}  –  (– 944,75  +  2  ·  0) = 461,13 кДж = 461130 Дж .

Стандартное изменение энтропии находим по формуле (1.38):
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Стандартное изменение энергии Гиббса при Т = 298 К находим по 
[image: image79.wmf]o
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 по формуле (1.42):
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Стандартное изменение энергии Гиббса при Т = 298 К рассчитаем также по уравнению (1.43):


[image: image81.wmf]o
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 = 461130 – 298 · 96,70 = 432,31 кДж = 432310 Дж.

Стандартное изменение энергии Гиббса при Т = 1800 К находим приближенно по формуле (1.46):
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 = 461130 – 1800 · 96,70 =  287070 Дж. 

Так как при температурах 298 К и 1800 К 
[image: image83.wmf]o
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 > 0, то можно сделать вывод, что при этих температурах самопроизвольное протекание данной реакции невозможно (самопроизвольно будет проходить обратная реакция). Следовательно, при расчетных температурах титан не может быть получен из диоксида титана восстановлением водородом.

Точный расчет 
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 выполним по уравнению (1.44), для чего рассчитаем значения 
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 и 
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  по уравнениям (1.25) и (1.39), соответственно, с учетом зависимости  этих термодинамических величин и изменения  теплоемкости данной химической реакции от температуры. На основе справочных данных, приведенных в табл. 1.10 для реакции взаимодействия диоксида титана с водородом, находим значения коэффициентов Δa, Δb, Δc΄ уравнения  ΔСP = f(T):

Δa = (25,02 + 2 · 30,00) – (62,86 + 2 · 27,28) =  – 32,40;

Δb = {(21,10 + 2 ·10,71) – ( 11,36 + 2 · 3,26)} · 10-3 =  24,64 · 10-3;

Δc΄ = {(10,54  + 2 · 0,33) – (–9,96 + 2 · 0,5)} · 105 = 20,16· 105.

Уравнение  зависимости изменения  теплоемкости от температуры после подстановки в него найденных значений Δa, Δb,  Δc΄ будет иметь вид:

                     ΔСP = – 32,40 + 24,64 · 10-3Т + 20,16 · 105/T2.

После подстановки данного уравнения в формулы (1.25) и (1.39) производим расчет изменения энтальпии и изменения энтропии для данной реакции при Т = 1800:  
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Рассчитываем точное значение  изменения энергии Гиббса химической реакции при Т = 1800 К по уравнению Гиббса-Гельмгольца (1.44):
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 = 456932,9 – 1800 · 86,48 =  301268,9 Дж.

Так как найденные значения изменения энергии Гиббса 
[image: image90.wmf]o
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> 0 и 
[image: image91.wmf]o
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 > 0, то рассматриваемая реакция не может протекать самопроизвольно при данных условиях.

П р и м е р  1.16. Рассчитать изменение энергии Гиббса химической реакции примера 1.15 при  Т = 1800 К по методу Темкина–Шварцмана.

Расчет выполняется по формуле (1.47) применительно к рассматриваемой реакции, в которой все участники являются неорганическими веществами :
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     Значения коэффициентов Мn берутся из справочника для заданной температуры 1800 К:

Mo = 0,9635;  M1 = 0,6265·103;  M–2 = 0,3915·10–5.

Величины 
[image: image93.wmf]o
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, 
[image: image94.wmf]o

ΔS
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,  значения коэффициентов  Δa, Δb, Δc΄ найдены для данной реакции в примере 1.15. 

Находим изменение энергии Гиббса реакции при Т = 1800 К:
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1.6. Химическое равновесие. Расчет констант равновесия обратимых химических реакций

При протекании обратимых химических реакций через некоторое время в системах устанавливается равновесное состояние – химическое равновесие. 

Если в системе протекает обратимая химическая реакция

aA + bB ↔ eE + dD,



(1.48)

то при химическом равновесии скорости прямой и обратной реакций равны, а концентрации всех реагирующих веществ перестают меняться и остаются постоянными во времени при неизменных внешних условиях. Равновесие может быть достигнуто при протекании процесса в зависимости от состава системы, как в прямом, так и в обратном направлении (как слева направо, так и справа налево).

При протекании реакции в изобарно-изотермических условиях        (P = const, T = const) для определения направленности процесса и состояния равновесия используется величина изменения свободной энергии Гиббса ΔG (изобарно-изотермического потенциала) для данной химической реакции. Часть изобарно-изотермического потенциала, приходящегося на один моль вещества, участвующего в реакции, называется химическим потенциалом  данного вещества (μi) и выражается следующей производной:
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(1.49)

В состоянии равновесия свободная энергия Гиббса достигает своего минимального значения и не изменяется. Условие равновесия химической реакции: dG = 0. Так как  dG = Σμi· dni, то в состоянии равновесия сумма химических потенциалов всех составляющих системы, умноженных на соответствующие стехиометрические коэффициенты, равна нулю:

Σμi· dni = 0, или                                          (1.50)

eµE   +  dµD   –  aµA  –  bµB  = 0.                             (1.51)

Химический потенциал каждого участника химической реакции является функцией активности ai  этого компонента:

µI = µIo + RT lnai,                                       (1.52)

где µIo – стандартный химический потенциал (при аi = 1);

 ai – термодинамическая активность – величина, связанная в реальных системах с другими термодинамическим величинами так, как с ними связана концентрация в идеальных системах (ai = γi· ci, где γi – коэффициент термодинамической активности, зависящий от природы веществ, их концентрации и внешних условий).

Из уравнений (1.51) и (1.52) следует, что в состоянии равновесия
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  (1.53)

где 
[image: image98.wmf]Ka – константа равновесия химической реакции, выраженная через равновесные активности веществ, участвующих в реакции:  
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(1.54)

Для идеальных систем константа равновесия может быть выражена через равновесные молярные концентрации сi:
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(1.55)

через равновесные парциальные давления Pi:


[image: image101.wmf],

b

B

a

A

d

D

e

E

P

P

P

P

P

K

×

×

=






(1.56)

через равновесные мольные доли реагентов:
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(1.57)

Уравнения (1.54)–(1.57) отражают закон действующих масс для обратимых химических реакций, который читается следующим образом: при  постоянных температуре и давлении отношение произведения равновесных концентраций (парциальных давлений) продуктов реакции к произведению равновесных концентраций (парциальных давлений) исходных веществ в степенях, равных соответствующим стехиометрическим коэффициентам, есть величина постоянная. Чем выше константа равновесия, тем более глубоко протекает прямая реакция до наступления состояния равновесия.

Для идеальных газов Pi = ciRT и Pi = NiP, где P – общее давление, поэтому представленные константы равновесия связаны следующим образом:
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(1.58)

где Δn – изменение числа молей газообразных участников реакции.  

Например, если все компоненты реакции (1.48) находятся в газовой фазе, то

Δn = (e + d) – (a   + b).



(1.59)

Для химических реакций, проходящих в изобарно-изотермических условиях, изменение энергии Гиббса при переходе системы из исходного неравновесного состояния в равновесное (химическое сродство) можно рассчитать по уравнению изотермы Вант-Гоффа:
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(1.60)

где 
[image: image105.wmf]i

P

¢

– неравновесные  парциальные  давления  веществ,  участвующих  в  реакции.

Рассчитанное по уравнению (1.60) значение ΔGT позволяет определить направление процесса: если ΔGT < 0, то самопроизвольно идет прямая реакция, если ΔGT > 0, то при данных парциальных давлениях компонентов самопроизвольно будет идти обратная химическая реакция. Если ΔGT = 0, то при данных 
[image: image106.wmf]i
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 система находится в состоянии равновесия.

Если в исходном состоянии парциальные давления каждого реагента равны 1 (
[image: image107.wmf]i

P

¢

= 1), то есть все вещества вступают в реакцию в своих стандартных состояниях, то на основании уравнения (1.60) может быть получено уравнение для расчета стандартной энергии Гиббса (стандартного химического сродства):
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(1.61)

Уравнение (1.61) может быть применено для расчета константы равновесия:
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(1.62)

Методы расчета стандартных изменений энергии Гиббса при различных температурах (ΔGoT) приведены в главе 1.5.3.

Согласно принципу Ле Шателье, если на систему, находящуюся в равновесии, оказать внешнее воздействие, то равновесие смещается таким образом, чтобы снизить эффект этого воздействия. А именно, повышение давления смещает равновесие обратимой химической реакции в сторону уменьшения объема (то есть в сторону уменьшения количества молей газа). Повышение температуры  сдвигает равновесие в сторону реакции, протекающей с поглощением теплоты.

Количественно зависимость константы равновесия от температуры описывается для процесса, протекающего при постоянном давлении, уравнением изобары Вант-Гоффа:
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Анализ этого дифференциального уравнения показывает, что  для эндотермических реакций (ΔHо > 0) c увеличением температуры константа равновесия увеличивается (равновесие смещается в сторону продуктов реакции), а для экзотермических реакций (ΔHо < 0) с увеличением температуры константа равновесия уменьшается (равновесие смещается в сторону 
[image: image111.wmf]исходных веществ). Таким образом, эндотермические реакции целесообразно проводить при более высоких температурах, а для экзотермических процессов  увеличению выхода продуктов реакции в равновесном состоянии будет способствовать понижение температуры.

После определенного интегрирования  уравнения (1.63) в пределах от  
[image: image112.wmf]1
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 EMBED Equation.3  [image: image114.wmf]и от T1 до T2, принимая, что в данном температурном интервале тепловой эффект (изменение энтальпии ΔHo) не зависит от температуры, получим уравнение:
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(1.64)

которое позволяет по константам равновесия при двух температурах рассчитать тепловой эффект реакции или по известным величинам теплового эффекта и константе равновесия при одной температуре найти константу равновесия при другой температуре.

При определении оптимальных условий химических реакций необходимо учитывать не только термодинамические факторы, но и кинетические, технологические и экономические  возможности процессов.

П р и м е р  1.17. Для химической реакции, проходящей в газовой фазе при Т = 1000 К:

4 HCl  +  O2  ↔ 2 H2O  +  2 Cl2
рассчитать константы равновесия КР  и  КС, если равновесные парциальные давления (Н/м2 ) при температуре реакции составили:

PHCl =1,553·104;   
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Для расчета Кр подставим известные равновесные парциальные давления реагирующих веществ в выражение закона действующих масс (1.56), записанного для данной химической реакции:
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          Из соотношений (1.58) выражаем константу равновесия КС:
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∆n находим по формуле (1.59):

∆n = (2  +  2)  –  (4  +  1)  =  –1,

тогда
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П р и м е р  1.18.  Определить константу равновесия при Т = 298 К реакции :
Al2O3  +  3 SO3  =  Al2(SO4)3

корунд       газ             кр.

Таблица 1.11

Термодинамические свойства веществ

	     Вещества
	Количество     молей   νi
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298
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     Дж/(моль·К)

	Al2O3
	   1
	         –1675,69
	50,92

	SO3
	   3
	–395,85
	256,69

	Al2(SO4)3
	   1
	–3441,80
	239,20
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Находим стандартный тепловой эффект в виде изменения энтальпии по известным теплотам образования по формуле (1.17):

ΔНо298 = –3441,80 – (–1675,69  +  3 · (–395,85)) = –578,56 кДж. 

Стандартное изменение энтропии находим по формуле (1.38):

ΔSо298 
[image: image124.wmf](
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Стандартное изменение энергии Гиббса при Т = 298 К рассчитаем по уравнению (1.43):

ΔGо298 =  –578,56 · 103 – 298 · (– 581,79)  =  – 405186,6  Дж.

Расчет  КP  производится по уравнениям (1.62):


[image: image125.wmf].

10

1,06

e

163,54;

298

8,314

405186,6

ln

71

163,54

×

=

=

=

×

-

-

=

P

P

K

K


Высокое значение константы равновесия свидетельствует о том, что равновесие практически полностью смещено в сторону конечных продуктов, и данная реакция по сути является необратимой.

П р и м е р  1.19.  Рассчитать константы равновесия для химической реакции примера 1.15:

TiO2   +   2H2  =   Ti  +   2H2O.

кр.          газ        кр.       газ
при температурах 298 К и 1800 К. Записать закон действующих масс для данной гетерогенной реакции.
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Расчет производится по уравнениям (1.62), в которые подставляют значения ΔGоТ  (пример 1.16), соответствующие температурам, для которых выполняется расчет:
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Закон действующих масс для данной гетерогенной реакции записывается только через равновесные парциальные давления газообразных веществ (оксид титана и титан находятся в твердом состоянии):
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Расчет показал, что с увеличением температуры константа равновесия увеличилась (данная реакция является эндотермической). Однако и при стандартной температуре, и при температуре 1800 К константа равновесия << 1, то есть при данных температурах равновесие смещено в сторону исходных реагентов (реакция практически не идет).

П р и м е р  1.20.  Определить, в каком направлении будет протекать при температуре 873 К химическая реакция 

COCl2  ↔  CO  +  Cl2

при следующих заданных значениях неравновесных парциальных давлений компонентов (Н/м2), находящихся в газовой фазе: 
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 = 3,039·105. Константа равновесия KP при данной температуре равна 5,833·105 Н/м2.
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Константа равновесия для данной реакции: 
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Проводим расчет изменения энергии Гиббса по уравнению (1.60):
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Так как для данной реакции ΔG > 0, то при указанных исходных значениях неравновесных парциальных давлений процесс возможен только в обратном направлении.

1.7. Фазовые равновесия в однокомпонентных системах. Уравнение Клапейрона–Клаузиуса и его применение для расчета теплоты испарения, давления насыщенного пара и температуры кипения

Фазовые равновесия в однокомпонентных системах – это равновесия в гетерогенных системах, в которых протекают процессы перехода компонента из одной фазы в другую. 

В однокомпонентных системах различают следующие фазовые переходы:

жидкость  ↔   пар (испарение и конденсация);

тв. вещество ↔  пар (возгонка и сублимация);

тв. вещество ↔  жидкость (плавление и кристаллизация);

тв. вещество ↔ тв. вещество (полиморфные превращения).

Фазовые переходы сопровождаются тепловыми эффектами и происходят при определенных температурах (Т). Температурой фазового перехода называется температура, при которой соответствующие фазы находятся в равновесии. Эта температура зависит от внешнего давления (Р). Взаимосвязь Р и Т при равновесии между двумя фазами описывается уравнением  Клапейрона–Клаузиуса:
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где P и T – давление и температура при фазовом переходе;

ΔHф.п. – изменение энтальпии 1 моля вещества при фазовом переходе (мольный тепловой эффект фазового перехода при P = const);

ΔVф.п. –  разность мольных объемов фаз, находящихся в равновесии.

Для процесса испарения  и возгонки уравнение (1.65) может быть преобразовано и имеет вид:
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где ΔHф.п. – изменение энтальпии 1 моля вещества при испарении (теплота испарения) или возгонке (теплота возгонки).

В настоящем пособии рассматривается применение уравнения (1.66) для  процесса испарения. 

Пар, находящийся в динамическом равновесии с жидкостью, из которой он образовался, называется насыщенным паром, а давление, которое оказывает пар, находящийся в равновесии с жидкостью, на поверхность жидкости и стенки сосуда называется давлением насыщенного пара.  Температура кипения  – это температура перехода вещества из жидкого состояния в парообразное, при которой давление насыщенного пара жидкости  равняется внешнему давлению. 

Уравнение Клапейрона–Клаузиуса позволяет рассчитывать теплоты испарения индивидуальных веществ, давление их насыщенного пара при различных температурах, температуры кипения веществ при различных давлениях. 
Для расчетов применяется интегральная форма уравнения Клапейрона–Клаузиуса. В  небольшом интервале температур (Нисп можно считать постоянной. В точных расчетах необходимо учитывать зависимость теплоты испарения от температуры. Интегрирование уравнения Клапейрона-Клаузиуса  в пределах от Т1 до Т2, которым соответствуют давления Р1 и Р2, при постоянном значении (Нисп позволяет получить уравнения:
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Уравнение (1.68) может быть использовано для расчета (Нисп, если известны давления насыщенного пара при двух температурах:
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(1.69)

Из уравнений (1.67) и (1.68) можно по известной теплоте испарения и данных о давлении насыщенного пара при одной температуре рассчитывать давление насыщенного пара при другой температуре или температуру кипения при заданном внешнем давлении.

При неопределенном интегрировании уравнения Клапейрона-Клаузиуса получим:
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Обозначим величину   
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Уравнение (1.71) позволяет вычислить давление насыщенного пара над жидкостью при любой температуре, если известны константы А и В, которые определяют на основе экспериментальных данных аналитическим или графическим методом по найденным экспериментально значениям температур кипения, по крайней мере, при двух давлениях. Найденное значение константы  А  может быть использовано для расчета теплоты испарения:

(Нисп.= R(A




(1.72)

В соответствии с эмпирическим правилом Трутона мольная  теплота испарения неполярных жидкостей (Дж/моль) связана с их температурой кипения при атмосферном давлении Токип  (К) соотношением:
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Это соотношение может быть использовано для расчета теплоты испарения неполярных жидкостей:

(Hисп.=89,12 ( Токип..



(1.74)

Сопоставление найденных на основе экспериментальных данных значений теплот испарений с рассчитанными значениями (Hисп по правилу Трутона для данных жидкостей позволяет оценивать их полярность.

П р и м е р  1.21. Зависимость давления пара (мм рт. ст.) от температуры для жидкого металлического цинка выражается уравнением
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Вычислить теплоту испарения цинка при температуре плавления (692,7 К).
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Теплоту испарения цинка при температуре 692,7 К рассчитываем по уравнению (1.66), в котором ΔHф.п. = ΔHисп.. Уравнение преобразуем к следующему виду:
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Дифференцируя приведенное в условии задачи уравнение зависимости давления пара жидкого металлического цинка от температуры, получаем:
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Подставляя полученное выражение в формулу для расчета теплоты испарения, получим:
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 EMBED Equation.3  [image: image152.wmf]
П р и м е р  1.22.  Температура кипения метилового спирта равна 34,7 оС при давлении 200 мм рт. ст. и 49,9 оС при давлении 400 мм рт. ст. Рассчитать теплоту испарения и температуру кипения метилового спирта при нормальном давлении  (760 мм рт. ст.).

Запишем исходные данные, присваивая параметрам соответствующие индексы и переводя температуру в градусы по шкале Кельвина:

Т1 = 34,7  + 273,2 = 307,9 К;  P1 = 200 мм рт. ст.;

Т2 = 49,9 + 273,2 = 323,1 К;   P2 = 400 мм рт. ст;

Т3  = ?       P3 = 760 мм рт.ст.

Р е ш е н и е

Рассчитываем теплоту испарения по формуле (1.69) по известным температурам кипения Т1 и Т2 при соответствующих давлениях P1 и P2:
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Для нахождения Т3 найденное значение теплоты испарения, известную пару значений Т1, P1, а также величину P3 подставляем в формулу (1.68):
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T3 · ln 3,8 = 14,734 · (T3 – 307,9);

1,335 Т3 = 14,734 Т3 – 4536,599;           13,399 · Т3 =  4536,599;   

T3 = 338,58 K = 65,38 оС.

П р и м е р  1.23. При нормальном атмосферном давлении (P1 = 101325 Па) гексан кипит при температуре 69 оС. Определить мольную теплоту испарения гексана и давление насыщенного пара этого вещества при температуре 25 оС.

Р е ш е н и е

Температура кипения гексана при нормальном атмосферном давлении Т1 = 69 + 273,2 = 342,2 К. Т2 = 25 + 273,2 = 298,2 К.   P2 = ?    

Гексан – неполярная жидкость, поэтому теплоту испарения рассчитываем, применяя правило Трутона, по формуле (1.74):

ΔHисп. = 89,12 · 342,2 = 30497 Дж/моль.

Для нахождения P2 найденное значение теплоты испарения, известную пару значений Т1  и P1, а также температуру Т2 подставляем в уравнение (1.68):
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П р и м е р  1.24. Температура кипения бензола при давлении 1 атм равна 80,1 оС. Теплота испарения бензола составляет 31,1 кДж/моль. Чему равно давление пара бензола при 25 оС?

Р е ш е н и е

Запишем исходные данные, присваивая параметрам соответствующие индексы и переводя температуру в градусы по шкале Кельвина:

Т1 = 80,1  + 273,2 = 353,3 К;  P1 = 1 атм;

Т2 = 25 + 273,2 = 298,2 К;   P2 = ?

Подставим известные величины в уравнение  (1.68), при этом теплота испарения должна быть выражена в Дж/моль:
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 P2 = e–1,956 = 0,141 атм. 

2. СВОЙСТВА РАСТВОРОВ

Растворами называются гомогенные системы, состоящие из двух и более компонентов, состав которых в определенных пределах может непрерывно изменяться. Различают газообразные, жидкие и твердые растворы. Растворы бывают идеальные (разбавленные и совершенные) и реальные. Состав растворов задается качественно и количественно.

2.1. Способы задания концентрации растворов

Количественно состав растворов может быть выражен различными способами. При задании состава растворов индекс 1 присваивается растворителю, а индексы 2, 3 и т. д. – растворенным веществам.

Массовая доля компонента в растворе wi равна отношению массы данного компонента (gi) к общей массе всех компонентов раствора: 


[image: image158.wmf].

å

=

i

i

i

g

g

w

                                                 (2.1)

Массовая доля является безразмерной величиной. Для выражения состава раствора в массовых процентах величину wi необходимо умножить на 100. При задании состава металлургических систем принято массовые проценты компонентов в металле указывать в квадратных скобках, в шлаке – в круглых. 

Мольная доля компонента в растворе Ni равна отношению числа молей данного компонента ni в растворе к суммарному количеству молей всех компонентов раствора:
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Мольная  доля является безразмерной величиной. Для выражения состава раствора в мольных процентах величину Ni необходимо умножить на 100. 

Сумма массовых или мольных долей всех компонентов раствора равна 1, а если состав раствора задан в массовых или мольных процентах, то их сумма для всех компонентов раствора равна 100 %.

Молярная концентрация компонента Сi (или молярность) – это количество молей данного компонента ni, растворенного в 1 л раствора:
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(2.3)

где V – объем раствора, л. Размерность молярности – моль/л.

Нормальная концентрация компонента CN (или нормальность) – это количество грамм-эквивалентов данного компонента Эi, растворенного в 1 л раствора:
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(2.4)

Размерность нормальности – г-экв/л.

Моляльная концентрация компонента mi (или моляльность) равна числу молей данного компонента ni, приходящемуся в растворе на 1000 г растворителя:
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(2.5)

где g1 – масса  растворителя, г; Мi – молярная  масса  компонента  i, г/моль.

Для перехода от одного способа задания концентрации растворов к другому необходимо знать не только количество каждого компонента в растворе, но и молярную массу веществ, а также плотность раствора.

П р и м е р  2.1. Рассчитать молярность, моляльность и мольную долю серной кислоты (H2SO4) в воде, если массовая доля серной кислоты составляет 98 %, плотность раствора ρ = 1,84 г/мл, молярные массы воды М1 = 18 г/моль, серной кислоты М2 = 98 г/моль.

Р е ш е н и е

Зададим массу всего раствора (Σgi), равную 100 г. Так как по условию массовое содержание серной кислоты составляет 98 %, то в заданном количестве раствора содержится 98 г серной кислоты (g2), а                      воды (g1) – 2 г.

Находим объем заданного количества раствора:

V = Σgi/ρ = 100/ 1,84 = 54,35 мл =0,05435 л.

Количество молей каждого компонента раствора:

n1 = g1/M1 = 2/18 = 0,1111 моль; 

n2 = g2/M2 = 98/98 = 1 моль.

Общее количество молей веществ в растворе: 

         Σni = 0,1111 + 1 = 1,1111 моль.

Молярность серной кислоты (С2):

C2 = n2/V = 1/0,05435 = 18,40 моль/л.

Моляльность серной кислоты (m2):

m2 = n2· 1000/g1 = 1· 1000/2 = 500 моль/1000 г.

Мольная доля серной кислоты в растворе:

N2 = n2/ Σni = 1/1,1111 = 0,90 (или 90 %). 

2.2. Закон Рауля. Расчет характеристик разбавленных растворов по понижению температуры замерзания и по повышению температуры кипения

Для разбавленных растворов закон Рауля формулируется следующим образом: давление насыщенного пара  растворителя над раствором (P1) пропорционально мольной доле растворителя в растворе (N1):
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(2.6)

где Р10 – давление насыщенного пара над чистым растворителем.

Так как для бинарного раствора N1 + N2 = 1, то N1 =  1 – N2, и из уравнения (2.6) следует:
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(2.7)

В совершенных растворах каждый компонент подчиняется закону Рауля, который в этом случае записывается следующим образом:
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(2.7)

где 
[image: image168.wmf]o
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 – давление насыщенного пара над чистым компонентом i.

В этом случае общее давление насыщенного пара над раствором равно сумме парциальных давлений насыщенного пара компонентов раствора:

P = ΣPi .




(2.8)

Уравнение Рауля, учитывающее диссоциацию растворенного вещества в разбавленных растворах, имеет вид:
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(2.9)

где i – изотонический коэффициент Вант–Гоффа, показывающий, во сколько раз увеличивается число частиц в растворе за счет диссоциации, и связанный со степенью диссоциации α следующим соотношением:

i = 1 + α · (ν – 1), 



(2.10)

где  ν – число частиц, на которые диссоциирует молекула в растворе.

Зависимости повышения температуры кипения (ΔТкип. = Т – Токип.) и понижения температуры замерзания (ΔТзам. = Тозам. – Т) разбавленных растворов от концентрации растворов выражаются следующими уравнениями для недиссоциирующих веществ

ΔТкип. = Кэб. · m; 



(2.11)

ΔТзам. = Ккр.· m;



(2.12)

и уравнениями для диссоциирующих веществ

ΔТкип. = i · Кэб. · m;



(2.13)

ΔТзам. = i · Ккр.· m,



(2.14)

где Токип., Тозам. – температуры кипения и замерзания чистого растворителя;

m – моляльность раствора;

Кэб.  и  Ккр. –  эбулиоскопическая и криоскопическая  константы растворителя, зависящие от его природы и не зависящие от природы растворенных веществ. Значения  этих  констант  приводятся в справочной литературе.

По повышению температуры кипения (эбулиоскопический метод исследования – эбулиоскопия) или по понижению температуры замерзания (криоскопический метод исследования – криоскопия) разбавленных растворов можно рассчитывать концентрации растворов m, изотонический коэффициент i, степень диссоциации растворенного вещества α и, учитывая, что моляльность определяется соотношением (2.5), его молярную массу M2:
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(2.15)
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(2.16)
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(2.17)
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(2.18)

П р и м е р  2.2.  Давление насыщенного пара воды над раствором нелетучего вещества в воде ниже на 2 % давления пара над чистой водой. Определить моляльность этого раствора. Молярная масса воды М1 = 18 г/моль.

Р е ш е н и е

Найдем молярную долю растворенного вещества в данном растворе, для чего воспользуемся уравнением закона Рауля (2.7):
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По условию задачи P1  на 2 % ниже 
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Отсюда N2 = 0,02.

Для определения моляльности m рассчитаем количество молей растворенного вещества n2, приходящееся в растворе на 1000 г воды. В этом случае m = n2. 

Количество молей воды в 1000 г составляет:

n1 = g1/M1 = 1000/ 18 = 55,55 моль.

В соответствии с определением (2.2) запишем выражение для молярной доли растворенного вещества:
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в которое подставим значение n1, а вместо n2 – m, и найдем эту величину:
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отсюда m = 0,02 · (55,55 + m);   0,98 · m = 1,111;  

m = 1,134 моль/1000 г воды.

П р и м е р  2.3.  Рассчитать общее давление насыщенного пара над бинарным совершенным раствором при температуре 313 К, состоящим из 200 г дихлорэтана C2H4Cl2 (ДХЭ) и 350 г бензола C6H6 (Б), если давления насыщенного пара над этими чистыми веществами при указанной температуре составляют: РоДХЭ = 2,066·104 Па и 
[image: image184.wmf]о
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 = 2,433·104 Па.

Решение

Молярные массы веществ: MДХЭ = 99 г/моль;  MБ = 78 г/моль.

Находим количества молей компонентов в растворе:

nДХЭ = 200/ 99 = 2,020 моль;  nБ = 350/ 78 = 4,487 моль;

суммарное количество молей веществ: 

nДХЭ  +  nБ  =  2,020 + 4,487  =  6,507 моль.

Рассчитаем молярные доли каждого компонента в растворе:

NДХЭ = 2,020/6,507 = 0,31;     NБ = 4,487/6,507 = 0,69.

Давление насыщенного пара над раствором каждого компонента находится по уравнению закона Рауля для совершенных растворов (2.7):
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Общее давление рассчитываем по уравнению (2.8):

P  =  PДХЭ   +  PБ   =  0,640 · 104  +  1,679 · 104  = 2,319 · 104  Па.

П р и м е р  2.4. Рассчитать температуру замерзания (кристаллизации) 1 % раствора серы S в железе Fe, если температура кристаллизации чистого железа составляет 1813 К, а его Ккр. = 101,5 К/моль. Молярная масса серы 32 г/моль.

Р е ш е н и е

Если данный раствор содержит 1 % растворенного вещества, то в 100 г этого раствора содержится 1 г серы g2 и 99 г железа g1. Рассчитаем моляльность раствора серы в железе по уравнению (2.5):
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Понижение температуры замерзания рассчитываем по уравнению (2.12):

ΔTзам. = Ккр. · m =  101,5 · 0,316 = 32,07 К.

Температура замерзания раствора серы в железе:

Тзам. = Тозам.  –  ΔTзам  =  1813 – 32,07  = 1780,93 К = 1507,73 оС.

П р и м е р  2.5. Рассчитать, какое количество этиленгликоля C2H4(OH)2 необходимо добавить к 500 г воды g1, чтобы понизить температуру замерзания раствора на 3 градуса. Криоскопическая константа воды Ккр. = 1,86 град/моль. Молярная масса этиленгликоля М2 = 62 г/моль.

Р е ш е н и е

Находим моляльность раствора по уравнению (2.15):
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Из формулы (2.5) для расчета моляльности: 
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выражаем и рассчитываем величину g2:
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П р и м е р  2.6.  Вычислить молярную  массу вещества, если температура замерзания раствора, содержащего 200 г бензола g1 и 0,4 г исследуемого вещества g2, на 0,17 К ниже температуры замерзания бензола. Криоскопическая константа бензола Ккр. = 5, 16 К/моль.

Р е ш е н и е

Расчет производим по формуле (2.18) для криоскопии:
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П р и м е р  2.7. Вычислить кажущуюся степень диссоциации соли BaCl2 в 3,2%-ном водном растворе, если температура кипения водного раствора равна 100,21 оС. Молярная масса хлорида бария 208 г/моль. Эбулиоскопическая константа воды Кэб. = 0,512 град/моль.

Р е ш е н и е.

Определим моляльность раствора по формуле:
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Расчет выполняем для 100г раствора. При указанной массовой концентрации содержание BaCl2 в этом количестве раствора составит 3,2 г g2, а растворителя – воды g1  = 100 – 3,2 = 96,8 г;            
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ΔTкип= 100,21 – 100 = 0,21 оС (К),

где 100 оС – температура кипения чистого растворителя (воды).

Находим изотонический коэффициент из уравнения (2.17):
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Степень диссоциации α находим из соотношения (2.10): 
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для BaCl2  ν = 3, так как при диссоциации одной молекулы этой соли образуются три иона;
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Найденная степень диссоциации для сильного электролита является кажущейся, а истинная близка к 1 согласно теории Аррениуса.

3. ЭЛЕКТРОХИМИЯ

3.1. Расчет характеристик  растворов электролитов

Электролитами называются вещества, которые в растворе или расплаве распадаются на ионы – заряженные частицы (положительные – катионы, отрицательные – анионы). Процесс распада растворенного вещества на ионы самопроизволен и называется электролитической диссоциацией. Диссоциация количественно характеризуется величиной степени диссоциации α, которая представляет собой отношение числа диссоциированных молекул к их общему числу в растворе. По степени диссоциации электролиты делятся на слабые (α ( 0,02) и сильны (α ( 0,5).

К процессу диссоциации применим закон действующих масс. В случае 1,1–валентного электролита АВ с исходной концентрацией С равновесие при диссоциации имеет вид:

АВ   ↔   А+    +   В-.                                 (3.1)

Выражение для константы равновесия этого процесса КД (константы дисоциации) записывается следующим образом: 
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(3.2)

где [А+], [В-], [АВ] – равновесные концентрации катионов, анионов и недиссоциированных молекул, которые при степени диссоциации α могут быть выражены следующим образом:

[А+] = α · С, [В-] = α · С, [АВ] = (1 - α) · С,


(3.3)

тогда после подстановки этих величин в уравнение (3.2) и сокращения на величину С получим выражение:
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(3.4)

Уравнение (3.4) может быть записано с введением понятия разведения. Разведение – это объем раствора данной концентрации, содержащий 1 г-эквивалент растворенного вещества:
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(3.5)

Тогда
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(3.6)

Константа равновесия диссоциации КД – это величина, зависящая от природы электролита, природы растворителя и температуры. Значения КД  для электролитов приводятся в справочниках. Уравнения (3.4) и (3.6) известны как закон разведения Оствальда. 

Уравнение (3.4) может быть использовано для расчета степени диссоциации слабого электролита при заданной концентрации раствора по известной константе диссоциации. В этом случае решается квадратное уравнение: 

   Сα²  +  КДα  –  КД = 0.

         
(3.7)

По найденному значению степени диссоциации и известной концентрации электролита могут быть рассчитаны концентрации ионов в растворе. Концентрации ионов Н+ или ОН– служат для характеристики среды (кислая, нейтральная, щелочная). По ним могут быть рассчитаны водородный рН или гидроксильный показатели рОН:
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(3.9)
В случае 
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Как указывалось в главе 2,  Вант-Гофф ввел понятие об изотоническом коэффициенте i, который показывает, во сколько раз увеличивается число частиц в растворах электролитов за счет диссоциации. Изотонический коэффициент связан со степенью диссоциации α соотношением (2.10).
Растворы электролитов относятся к реальным раствором, так как в них существует взаимодействие между ионами, а также между ионами и молекулами растворителя. Для оценки отклонения  свойств реальных растворов от свойств идеальных систем введено  понятие термодинамической активности, которое используется в расчетах и связывается с концентрацией раствора коэффициентом активности γ :
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 (3.10)

Для  описания свойств растворов электролитов введено понятие средней активности ионов 
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(3.11)

где 
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– количество катионов и количество анионов, образующихся при диссоциации молекулы электролита; 
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Средняя ионная активность связана со средней концентрацией (средней моляльностью) раствора m± и средним коэффициентом активности ионов 
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 соотношением:
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 (3.12)

Каждая из этих средних величин представляет собой среднее геометрическое из соответствующих величин для катионов и анионов:
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(3.14)

где 
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 – моляльность катиона, 
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 – моляльность аниона, а m – моляльность раствора электролита.

Средние ионные коэффициенты активности могут быть найдены различными экспериментальными методами, а также рассчитаны, например, на основании электростатической теории, которая была создана Дебаем и Гюккелем для описания свойств реальных растворов электролитов.

П р и м е р  3.1.  Найти выражения для средних величин: γ±, m±, a±, и aобщ. для электролита KCl, моляльность которого m.

Р е ш е н и е

Электролит KCl относится к валентному типу 1,1.

ν+ = 1, ν- = 1, ν = ν++ν- = 2.
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a± = m± · γ±  =  m · (γ+γ-)1/2;

aобщ.= a±
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П р и м е р  3.2. Определить концентрацию гидроксида аммония в воде, при которой он диссоциирован на 1%. Константа диссоциации КД =  1,79·10 – 5.

Р е ш е н и е

Гидрооксид аммония – 1,1–валентный электролит, диссоциирующий следующим образом:

NH4OH ↔ NH4+  +  OH–.

Для решения задачи воспользуемся формулой (3.4):
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откуда, выразив концентрацию С, получаем:
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П р и м е р  3.3. Вычислить рН раствора муравьиной кислоты концентрации 0,3 моль/л. Константа диссоциации кислоты 1,772·10-4.

Р е ш е н и е

Муравьиная кислота диссоциирует по схеме:

HCOOH  ↔ H+   +  HCOO–.

Находим степень диссоциации, решая уравнение (3.7):

Сα²  + Кдα – Кд = 0,

в которое подставляются известные значения С и  KД:

0,3 α2   + 1,772·10-4 α  –  1,772·10-4  = 0.

Находим корни этого квадратного уравнения. Физический смысл имеет только положительный корень:     α = 0,024.

Так как при диссоциации 1 моля муравьиной кислоты образуется      1 моль ионов водорода, то концентрация ионов водорода:


[image: image230.wmf]+
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 = C · α = 0,3 · 0,024 = 7,2·10-3;

Находим рН раствора:
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3.2. Электрическая проводимость растворов электролитов

Мерой способности веществ проводить электрический ток является электрическая проводимость L – величина обратная электрическому сопротивлению проводника R:
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Так как


[image: image233.wmf]S

l

ρ

R

=

,




(3.16)

то
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где   ρ – удельное сопротивление, Ом·м  (Ом·см); 

S – поперечное сечение, м2  (см2); 
[image: image235.wmf]l

  –  длина проводника, м  (см);


[image: image236.wmf]r
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 – удельная электрическая проводимость, Ом-1·м-1  (Ом-1·см-1).

Удельная электрическая проводимость (χ) раствора – это электрическая проводимость объема раствора, заключенного между двумя параллельными электродами, имеющими площадь по 1м2 (1 см2) и расположенными на расстоянии 1м (1 см) друг от друга.

Сопротивление раствора связано с удельной электрической проводимостью соотношением:
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3.18)

где 
[image: image238.wmf]K
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 –  постоянная измерительной ячейки.

Если известна величина К, то по измеренному сопротивлению раствора можно рассчитать значение удельной электрической проводимости:
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Эквивалентная (мольная) электрическая проводимость λv численно равна электрической проводимости такого объема V (м3, л, см3) раствора данной концентрации, в котором содержится 1г-экв (1 моль) растворенного вещества. Условно, это электрическая проводимость объема V раствора, заключенного между двумя параллельными электродами, с расстоянием между электродами 1м (1 см), причем каждый электрод имеет такую площадь, чтобы в этом объеме содержался 1г-экв (1моль) электролита.

Эквивалентная (мольная) электрическая проводимость и удельная электрическая проводимость связаны соотношением:
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Если концентрация выражена в  г-экв/л (моль/л), а удельная электрическая проводимость в Ом-1 · см-1, то
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или с учетом (3.5):
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(3.22)

Эквивалентная электрическая проводимость при бесконечном разбавлении в соответствии с законом Кольрауша (законом независимого движения ионов) 
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где 
[image: image245.wmf]¥
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 – электрические проводимости (электрические подвижности) катиона и аниона, их значения приводятся в справочниках.

Степень диссоциации слабого электролита α и коэффициент электрической проводимости растворов сильных электролитов f (характеризует степень межионного взаимодействия) могут быть рассчитаны по формулам:
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П р и м е р  3.4. Какой объем раствора электролита нормальной концентрации  CN = 0,5 г-экв/л  нужно залить в ячейку с электродами, расстояние между которыми 1 см, чтобы измеренная электропроводность была эквивалентной электропроводностью этого раствора?

Р е ш е н и е

Эквивалентная электропроводность – это электропроводность раствора, содержащего 1 г-экв электролита. В 1 л  исходного раствора содержится 0,5 г-экв,  поэтому 

V  =  1/CN  = 1/0,5 = 2 л,

то есть следует залить 2 л раствора, чтобы в нем находилось нужное количество электролита.

П р и м е р 3.5. Рассчитать удельную и эквивалентную электрические проводимости раствора хлорида калия KCl с концентрацией 0,02 г-экв/л, если удельное сопротивление ρ составляет 354,61 Ом·см.

Р е ш е н и е

Найдем удельную электрическую проводимость:
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Определим эквивалентную электрическую проводимость:
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П р и м е р  3.6.  Рассчитать эквивалентную электрическую проводимость раствора концентрации 0,075 г-экв/л, помещенного в ячейку с расстоянием между электродами 1,2 см и поверхностью каждого электрода 0,8 см2, если сопротивление раствора составляет 950 Ом.
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Сопротивление раствора:
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отсюда удельная электрическая проводимость:
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Зная 
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, рассчитываем эквивалентную электрическую проводимость:
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П р и м е р  3.7.  Определить постоянную измерительной ячейки K, если раствор концентрации 0,005 г-экв/л имеет эквивалентную электрическую проводимость 400 Ом-1 ·г-экв–1 ·см2, а сопротивление этого раствора составляет 290 Ом.
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Находим удельную электрическую проводимость раствора:
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Сопротивление раствора:


[image: image259.wmf]χ

К

R

=

,

отсюда


[image: image260.wmf]c

R

K

=

;


[image: image261.wmf]0,58

0,002

290

=

´

=

K

см-1.

П р и м е р  3.8. Сопротивление раствора концентрации 0,015 г-экв/л составляет 1800 Ом. Постоянная измерительной ячейки равна 2,5 см-1. Рассчитать эквивалентную электрическую проводимость раствора.
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По уравнению (3.19):
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Находим эквивалентную электрическую проводимость:
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П р и м е р  3.9.  Определить степень диссоциации и константу диссоциации одно-одновалентного слабого электролита, если при разведении V = 16 л удельная электрическая проводимость раствора составляет 1,312·10-3  Ом-1см-1, а  
[image: image264.wmf]=
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Находим эквивалентную электрическую проводимость по уравнению (3.22):
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Находим степень диссоциации электролита по формуле (3.24):
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Рассчитываем константу диссоциации по уравнению Оствальда (3.6):
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П р и м е р  3.10. Определить количество AgCl (г), содержащегося в 1 л раствора, если удельная электрическая проводимость насыщенного водного раствора AgCl составляет 1,259·10-6   Ом-1см-1. Подвижности ионов:


[image: image269.wmf]54,4

=

¥

+

Ag

l

Ом-1см2/г-ион; 
[image: image270.wmf]65,5

=

¥

-

Cl

l

 Ом-1см2/г-ион.

Р е ш е н и е

Так как хлорид серебра является малорастворимым соединением, то
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Из уравнения:
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может быть выражена концентрация раствора:
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или в г/л: 
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где 143,38 – эквивалент хлорида серебра, равный его молярной массе. 

3.3. Расчет термодинамических характеристик гальванических элементов

Гальванические элементы – это устройства, позволяющие получать постоянный электрический ток за счет окислительно-восстановительных химических реакций. Гальванический элемент состоит из двух электродов с различными электрическими потенциалами, возникающими на границе раздела твердой фазы (чаще всего металла) и жидкой фазы (раствора электролита). На одном из электродов происходит реакция восстановления (присоединение электронов), на другом – реакция окисления (отдача электронов). Гальванический элемент записывается таким образом, чтобы электрод, на котором происходит окисление (более электроотрицательный), находился слева. Например, в цинково-медном гальваническом элементе Якоби-Даниэля на цинковом электроде, помещенном в раствор своей соли (например, ZnSO4), протекает процесс окисления цинка:

Zn  ↔ Zn2+ + 2e-,




(3.26)

на медном электроде, помещенном в раствор своей соли (например, CuSO4) – процесс восстановления ионов меди:

Cu2+ + 2e-  ↔ Cu.




(3.27)

Эти процессы пространственно разделены. Суммарная химическая реакция, за счет которой получается электрический ток в этом элементе: 

Zn + Cu2+  ↔  Zn2+ + Cu.



(3.28)

Эта химическая окислительно-восстановительная реакция является гетерогенной, поэтому константа равновесия для нее может быть записана следующим образом:
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где 
[image: image276.wmf]+
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 - активности потенциалопределяющих ионов Zn2+ и Cu2+ в растворах полуэлементов.

Гальванический элемент, в котором протекают указанные реакции, может быть записан следующим образом:

Zn (ZnSO4 ((CuSO4 (Cu .                               (3.30)

Абсолютные значения потенциалов электродов неизвестны. Условные  относительные потенциалы электродов (электродные потенциалы) рассчитываются по уравнению Нернста, которое в общем случае можно записать следующим образом:
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(3.31)

где 
[image: image279.wmf]окисл.

а

 – активность  окисленной формы потенциалопределяющих  (участвующих в электродных реакциях)   ионов; 
[image: image280.wmf].
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 – активность восстановленной формы; z – количество электронов, участвующих в одном акте электродной реакции  (для реакции (3.28) z =2); R – универсальная газовая постоянная  (8,314 Дж/(моль·К)); F = 96485 ~ 96500 Кл/г-экв – постоянная Фарадея; 
[image: image281.wmf]o

j

– стандартный электродный потенциал.

 Стандартный электродный потенциал характеризует потенциал электрода при активностях потенциалопределяющих ионов, равных 1. Значения стандартных электродных потенциалов (соответствующих электродных реакций, записанных как реакции восстановления),  найденных по отношению к стандартному водородному электроду, приводятся в справочной таблице стандартных потенциалов (табл. 7.4).

Если электрод представляет собой металл, опущенный в раствор своей соли, то:
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(3.32)

Так как активность чистых индивидуальных  веществ (в данном случае, металла) равна 1, то уравнение для электродного потенциала может быть записано в следующем виде:
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(3.33)

Электродвижущая сила (ЭДС) гальванического элемента (Е) –  величина положительная и определяется как разность потенциалов положительного и отрицательного электродов:

Е  =  ((+)   –   ((–). 




(3.34)

Для рассмотренного  гальванического элемента:
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(3.35)

Электродвижущая сила (ЭДС) гальванического элемента может быть рассчитана по уравнению Нернста:
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(3.36)

где 
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 – активности потенциалобразующих ионов положительного и отрицательного электродов; E0 – стандартная электродвижущая сила гальванического элемента, которая равна  разности стандартных электродных потенциалов положительного и отрицательного электродов: 
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(3.37)

Стандартная ЭДС – это ЭДС гальванического элемента при активностях потенциалобразующих ионов положительного и отрицательного электрода или их отношений, равных единице. 

Для цинково-медного гальванического элемента Якоби-Даниэля 
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(3.38)

где     
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При расчете потенциалов электродов и ЭДС гальванических элементов необходимо знать активности потенциалопределяющих ионов. Они зависят от природы электролитов, от их концентрации в растворе и от температуры. Средние ионные активности электролитов 
[image: image292.wmf]a

± рассчитываются по формуле: 
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(3.39)

где γ±  – средний ионный коэффициент активности, m± – средняя ионная моляльность.
Средние ионные коэффициенты активности определяют по формуле (3.13), а средние ионные моляльности – по формуле (3.14). Для ряда растворов электролитов коэффициенты активности γ±  приведены в           табл. 7.6.

В гальванических элементах происходит превращение энергии химических реакций в электрическую энергию. Применение законов термодинамики к электрохимическим системам позволяет рассчитать для равновесного обратимого процесса (химической реакции), протекающего в гальваническом элементе, изменения термодинамических функций и значение константы равновесия.

Электрическая работа гальванического элемента равна количеству переносимого электричества (q = z · F), умноженному на ЭДС (Е, В) элемента:

AP = z · F · E 




(3.40)

При изобарно-изотермическом обратимом процессе работа совершается за счет убыли энергии Гиббса:

AP = –  ∆G, 





(3.41)

тогда

∆G  = – z · F · E,  Дж/моль.


(3.42)

Изменение энтропии можно определить из соотношения:
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(3.43)

После подстановки значения ∆G в соотношение (3.43) и дифференцирования получим:
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(3.44)

Из термодинамики известно, что
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(3.45)

отсюда может быть выражено изменение энтальпии ∆H:
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(3.46)

или после подстановки ∆G (3.42)  и   ∆S (3.44)
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(3.47)

В уравнениях (3.44) и (3.47) величина 
[image: image300.wmf]dT
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 – температурный коэффициент ЭДС. Он показывает изменение ЭДС при изменении температуры на 1 градус, среднее значение температурного коэффициента может быть найдено по формуле: 
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(3.48)

где E1 и E2 – ЭДС гальванического элемента при температуре Т1 и Т2, соответственно. Зависимость ЭДС от температуры может быть описана степенными уравнениями, вид которых устанавливается экспериментально. Если известно уравнение  E = f(T), то значение температурного коэффициента 
[image: image302.wmf]dT
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 находится путем дифференцирования этого уравнения. 

Из уравнения (3.47) следует:  
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(3.49)

В этом уравнении величина изменения энтальпии ΔH (для химических реакций, протекающих в гальванических элементах ΔH < 0) определяет общую энергию химической реакции, а произведение 
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  (T ·ΔS) характеризует тепловой эффект процесса, то есть ту часть энергии, которая не превращается в электрическую энергию.

Из соотношения (3.49) следует, что электрическая работа равна убыли энтальпии химической реакции только при 
[image: image305.wmf]0

=

dT

dE

. В случае, если 
[image: image306.wmf]0

<

dT

dE

 (ЭДС уменьшается с ростом температуры), электрическая работа меньше изменения энтальпии химического процесса; и в изотермическом режиме электрохимическая система отдает часть тепловой энергии в окружающую среду или нагревается в условиях тепловой изоляции. При 
[image: image307.wmf]0
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 (ЭДС возрастает с ростом температуры) электрическая работа системы больше изменения энтальпии химической реакции. В этом случае недостаток энергии электрохимическая система заимствует из окружающей среды или охлаждается в условиях тепловой изоляции.

Для расчета константы равновесия Кa химической реакции, протекающей в гальваническом элементе, используется уравнение изотермы Вант–Гоффа для реакций, протекающих в стандартных условиях (активности потенциалопределяющих ионов или их отношения должны быть равны  единице):
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Подставив в это выражение уравнение (3.42) для ∆G, получим:
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где EО  – стандартная ЭДС.

Тогда 
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(3.52)

а сама константа равновесия:
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П р и м е р  3.11. Рассчитать потенциал кадмиевого электрода, опущенного в водный раствор сульфата кадмия с активностью ионов кадмия 0,015, при температуре 300С.

Р е ш е н и е

Электродная реакция может быть записана следующим образом:

Cd2+  +  2 e –   ↔   Cd.

Количество электронов, участвующих в данной электродной  реакции, z = 2.

Равновесный электродный потенциал рассчитываем по уравнению Нернста:
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П р и м е р  3.12. Рассчитать ЭДС гальванического элемента, составленного из полуэлементов  Zn2+│Zn   и   Cu2+│Cu  при температуре 20 оС, если активности ионов цинка и меди равны 0,1 и 0,05 соответственно. 

Р е ш е н и е

Zn2+  + 2 e –   ↔   Zn;                
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Cu2+  +  2 e –   ↔  Cu;                
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Находим стандартную ЭДС:
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Для данного гальванического элемента   z = 2;   T = 293 K.

ЭДС гальванического элемента рассчитываем по уравнению (3.38):
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П р и м е р  3.13. Как должен быть записан гальванический элемент, состоящий из хлорсеребряного и каломельного электродов, в котором протекает следующая химическая реакция:

2Ag + Hg2Cl2 ↔ 2 AgCl + 2 Hg.

Чему равна стандартная ЭДС этого элемента?

Р е ш е н и е

При работе гальванического элемента серебро окисляется, а ртуть восстанавливается:

2 Ag – 2 e–  →  2 Ag+  (ионы переходят в раствор)

2 Hg+ + 2 e– → 2 Hg,

следовательно, хлорсеребряный электрод – отрицательный, а каломельный является положительным электродом. Поэтому гальванический элемент должен быть записан следующим образом:

Ag│AgCl, KCl║ KCl, Hg2Cl2│Hg.
Стандартные потенциалы электродных реакций:
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Стандартная ЭДС гальванического элемента:
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П р и м е р  3.14. Написать химическую реакцию, протекающую в данном гальваническом элементе в стандартных условиях:

Pt│H+, MnO4–, Mn2+ ║ Co3+, Co2+│Pt.

Р е ш е н и е

В таблице стандартных потенциалов находим потенциалы электродных реакций, соответствующих данному гальваническому элементу:

MnO4– + 8 H +  + 5 e– ↔ Mn2+ + 4 H2O;          
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Co3+   + e –  ↔   Co2+ ;                                         
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,

1

=

о

j

В.

Так как при записи гальванического элемента сначала указывается более отрицательный электрод, на котором происходит окисление, следовательно, эта запись соответствует окислению ионов марганца Mn2+   и восстановлению ионов кобальта Co3+.

Тогда протекающая в элементе реакция должна быть записана следующим образом:

5Co3+ + Mn2+ + 4 H2O  =  5 Co2+  + 8 H+  + MnO4–.

П р и м е р  3.15.  Для химической реакции

Pb  +  Hg2Cl2  =  PbCl2 + 2 Hg,

протекающей обратимо в гальваническом элементе, зависимость ЭДС от температуры описывается уравнением E  = 0,5353 + 1,45·10–4 Т. Рассчитать при температуре 298 К ЭДС гальванического элемента, изменение энергии Гиббса, изменение энтропии, изменение энтальпии  и количество теплоты, которое будет поглощаться в этом процессе.
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Находим ЭДС гальванического элемента, подставляя в известное уравнение зависимости Е = f(T)  заданную температуру:

E = 0,5353  +  1,45·10–4 · 298 = 0,5353  +  0,0432 = 0,5785 B.

В гальваническом элементе будут происходить следующие реакции:

Pb  – 2 e– = Pb2+ (окисление); 2 Hg+  + 2e–  = 2Hg (восстановление); z = 2.

Рассчитываем изменение энергии Гиббса по формуле (3.42)

∆G  = – z · F · E  = – 2 · 96485 · 0,5785 = – 111633 Дж/моль.   

Температурный коэффициент ЭДС находим, дифференцируя по температуре известное из условия уравнение зависимости Е = f(T):
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Изменение энтропии находим по формуле (3.44):
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Изменение энтальпии ∆H рассчитываем по формуле (3.46): 
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Рассчитываем связанную энергию процесса:  

T ·ΔS = 298 · 27,98 = 8338 Дж/моль.

Так как 
[image: image326.wmf]dT
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 > 0, то такое количество энергии  будет поглощаться при работе гальванического элемента.  

П р и м е р  3.16.  Рассчитать константу равновесия при стандартных условиях следующей окислительно-восстановительной реакции:

Zn  +  2 HCl  ↔  ZnCl2  +  H2 .

Р е ш е н и е 

Данная реакция может быть осуществлена в следующем гальваническом элементе:

Zn│ZnCl2║H+│H2, Pt.

Уравнения полуреакций и соответствующие им стандартные потенциалы, значения которых взяты из справочной таблицы,  выглядят так:

2 H+   +  2 e –  ↔  H2;            
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Zn2+  + 2 e –  ↔  Zn;             
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Тогда стандартная ЭДС гальванического элемента определяется следующим образом:


[image: image329.wmf]76

,

0

)

76

,

0

(

0

2

2

=

-

-

=

-

=

+

+

о

о

о

/Zn

Zn

/H

H

E

j

j

 В.

Константу   равновесия   рассчитываем,   используя    уравнения   (3.52)   и   (3.53):
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Высокое значение константы равновесия свидетельствует о практической необратимости реакции вытеснения водорода цинком при стандартной температуре.

П р и м е р  3.17. Может ли железо вытеснить медь из раствора сульфата меди? Чему равна константа равновесия этой реакции при стандартной температуре?

Р е ш е н и е

Уравнение окислительно-восстановительной реакции выглядит так:

Fe  +  Cu2+  ↔  Fe2+  +  Cu.

Полуреакции и соответствующие им стандартные потенциалы определяется так:

Fe2+  +  2 e –  ↔  Fe;            
[image: image332.wmf];
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Cu2+  +  2 e –  ↔  Cu;            
[image: image333.wmf].
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При протекании данной реакции в гальваническом элементе:

Fe│FeSO4║CuSO4│Cu
его стандартная ЭДС находится из уравнения
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Константу    равновесия   рассчитываем,   используя    уравнения   (3.52)   и   (3.53) :


[image: image335.wmf].
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Значение константы равновесия показывает, что процесс вытеснения меди из раствора железом протекает при стандартной температуре практически полностью.

3.4. Законы электролиза Фарадея и их применение для расчета количественных характеристик процесса электролиза

Электролизом называется совокупность электрохимических окислительно-восстановительных реакций, протекающих на электродах при прохождении постоянного электрического тока через раствор или расплав электролита. При этом на катоде происходит процесс восстановления, а на аноде – окисления. Катионы восстанавливаются в ионы более низкой степени окисления или в атомы, например: 

Fe3+  +  e –  →  Fe2+ ;



(3.54)

Cu2+  +  2 e –  →  Cu.



(3.55)

Нейтральные молекулы могут участвовать в превращениях на катоде непосредственно или взаимодействовать с продуктами катодного процесса, которые рассматриваются в этом случае как промежуточные вещества. Например, восстановление воды:

2 H2O  +  2 e –  →  H2  +  2 OH–.

(3.56)

На аноде окисляются ионы или молекулы, поступающие из объема электролита, например:

4 OH–  –  4 e – → 2 H2O  +  H2;


(3.57)

2 Cl–  –  2 e –  →  Cl2,–



(3.58)

или принадлежащие материалу анода. в последнем случае анод растворяется, например:

Cu  –  2 e –  →   Cu2+     (растворение медного анода). (3.59)

Протекание электродных реакций зависит от состава и концентрации электролита, материала электродов, электродного потенциала, температуры, гидродинамических условий.

Процессы электролиза описываются законами Фарадея, которые в объединенной форме читаются следующим образом: массы веществ, испытавших электрохимические превращения на электродах, прямо пропорциональны количеству протекшего через электролит электричества и электрохимическим эквивалентам этих веществ: 
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где m – масса вещества, превратившегося на электроде (выделившегося на электроде), 
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 электрохимический эквивалент – величина характеризующая  массу продуктов электролиза, выделившихся на электродах при прохождении через электролит 1 Кл электричества; 

Э – химический эквивалент вещества (эквивалентная масса вещества) при окислительно-восстановительном превращении, г/экв; 

q – количество прошедшего электричества, Кл;

F – число Фарадея (96485 Кл/г-экв) – количество электричества, необходимое для химического превращения (выделения на электроде) 1 г-экв  вещества.

Так как q = I · τ (I – сила тока, А; τ – продолжительность электролиза, с), то уравнение закона Фарадея может быть записано следующим образом:
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(3.61)

Химический эквивалент вещества (эквивалентная масса вещества)  при окислительно-восстановительном превращении рассчитывается по формуле:


[image: image340.wmf]n

M

Э

=

,




(3.62)

где М – молярная масса вещества, претерпевающего превращение на электроде, г/моль;

n – количество электронов, участвующих в одном акте химического превращения.

При электрохимических процессах часто наблюдаются отклонения от законов Фарадея: масса действительно полученного или разложившегося продукта не соответствует теоретической. Эти отклонения – кажущиеся и возникают за счет одновременного протекания побочных электрохимических процессов; химических реакций, в которые вступает продукт; потерь продукта и потерь электроэнергии на преодоление сопротивления электролизера. Эффективность электрохимического процесса оценивается выходом по току Вт:
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Эта величина может быть выражена в  процентах:
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Тогда практическое количество вещества, образующееся при электролизе рассчитывается по формуле:
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П р и м е р  3.18. Какое количество алюминия выделится при электролизе за время 12 ч, если сила тока I =2,5 A, а выход по току составляет 88 %. Молярная масса алюминия М, равная его грамм-атомной массе А, составляет 26,98 г/моль.

Р е ш е н и е

Выделение алюминия при электролизе происходит на катоде при прохождении следующей реакции восстановления:

Al3+  +  3 e –  = Al;            n = 3.

Химический эквивалент алюминия рассчитываем по формуле (3.62):

Э = М / 3 = 26,98 / 3 = 8,99 г/экв.

Продолжительность электролиза  τ  = 12 час  = 12 · 3600 = 43200 с. 

По объединенному закону Фарадея (3.61) находим теоретическое количество алюминия, выделяющееся при электролизе в указанных условиях:
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Практическое количество выделившегося при электролизе алюминия находим с учетом величины ВТ по формуле (3.65):
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П р и м е р  3.19. Определить время, необходимое для выделения при электролизе  1,2 г меди, если сила тока  I = 2 A, а выход по току ВТ  = 96 %.

Р е ш е н и е

На основании формулы (3.64) находим, на какое теоретическое количество меди необходимо рассчитывать продолжительность электролиза:
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Выделение меди при электролизе происходит на катоде при прохождении следующей реакции восстановления:

Сu2+  +  2 e–  = Cu;            n = 2.

Химический эквивалент меди рассчитываем по формуле (3.62):

Э = М / 2 = 63,54 / 2 = 31,77  г/экв.

Из уравнения закона Фарадея (3.61) находим время процесса:
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4. ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА

Химическая кинетика – раздел физической химии, в котором рассматривается зависимость скорости химической реакции от концентрации реагентов, температуры, свойств среды и других факторов.

4.1. Кинетические уравнения гомогенных химических реакций

Химическая реакция, протекающая в пределах одной фазы, называется гомогенной.

Скоростью гомогенной химической реакции по данному i-му веществу v называется изменение количества этого вещества ni (в молях) в единицу времени ( в единице объема:
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где V – объем (реакционное пространство), л.

Если объем системы во время реакции не меняется, то его можно внести под знак дифференциала, при этом
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Тогда вместо (4.1) получим
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где ci – концентрация рассматриваемого i-го вещества в данный момент времени (моль/л). Таким образом, для гомогенного химического процесса, идущего при постоянном объеме, скоростью процесса по некоторому      i-му веществу называется изменение концентрации i-го вещества в единицу времени. Размерность скорости в этом случае равна моль/(л(с) или  моль/(л(мин). Так как скорость химической реакции – это величина положительная, то в формуле (4.3) знак плюс используют, если скорость определяют по изменению концентрации продукта реакции (dc > 0), а знак минус – если скорость оценивается по убыли исходного вещества (dc < 0).  Скорость химической реакции, выраженная как производная от концентрации по времени, является истинной. Если известны концентрации вещества с1 и с2 в моменты времени τ1 и  τ2, соответственно, то можно записать выражение для средней скорости химической реакции в данном интервале времени Δτ = τ2 – τ1:
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Зависимость скорости реакции от концентрации описывается основным постулатом химической кинетики – законом действующих масс (ЗДМ), установленным Гульдбергом и Вааге в 1867 году: при постоянной температуре скорость односторонней химической реакции пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ, взятых в соответствующих степенях.

Если в системе протекает химическая реакция
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(4.5)

где a, b, c, d – стехиометрические коэффициенты, то ЗДМ для данной реакции записывается следующим образом:
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Зависимость скорости реакции от концентрации называется кинетическим уравнением. Это уравнение устанавливается на основе экспериментальных данных о зависимостях концентраций реагирующих веществ от времени с = f(τ), которые могут быть представлены графически в виде кинетических кривых.

Коэффициент пропорциональности k в уравнении (4.6) называется константой скорости химической реакции. По физическому смыслу k равна самой скорости, когда концентрация каждого из реагирующих веществ равна единице. Константа скорости зависит от всех факторов, которые влияют на скорость реакции, за исключением концентрации реагирующих веществ и времени. Численное значение k зависит также от выбора единиц измерения времени и концентрации. Размерность ее определяется тем кинетическим уравнением, по которому ведется ее расчет, то есть зависит от значений показателей степеней при концентрациях реагентов.

Каждый из показателей степени при концентрациях (в данном случае, nA  и nB) выражает частный порядок реакции по i-му компоненту. Общим порядком реакции называется сумма показателей степеней при концентрациях в кинетическом уравнении (сумма частных порядков):
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Для характеристики скорости реакции, наряду с константой скорости, часто пользуются временем полупревращения или полураспада (((((), равным промежутку времени, в течение которого реагирует половина взятого количества вещества.

В химической кинетике принято все реакции классифицировать по их молекулярности и по порядку.

Молекулярность реакции определяется числом молекул (одинаковых или различных), при одновременном взаимодействии между которыми совершается элементарный акт химического превращения.

Например, реакция
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мономолекулярная, а реакция
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бимолекулярная. Молекулярность реакции – всегда целое положительное число: 1, 2, реже 3. 


Порядок химической реакции определяется по виду кинетического уравнения, устанавливаемому на основе экспериментальных данных, выражающего зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ. Для простых (элементарных) реакций механизм реакции соответствует химическому уравнению. В этом случае порядок химических реакций совпадает с молекулярностью и равен сумме стехиометрических коэффициентов в уравнении n = a + b. Порядки могут принимать целые, дробные, отрицательные значения, а также быть равными нулю.

Порядок реакции может быть понижен, если какой-либо из реагентов берется в большом избытке. В этом случае его концентрация в соответствующей степени при прохождении химической реакции остается постоянной величиной и может быть включена в константу скорости химической реакции, которая в этом случае приобретает новое значение. Например, при избытке компонента В в реакции (4.5) кинетическое уравнение приобретает вид
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где  
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В этом случае общий порядок реакции становится равным nA и носит название псевдопорядка.
Порядки химических реакций определяют на основе экспериментальных кинетических данных.  Методы определения порядков химических реакций (метод подстановки, графический метод, по периоду полупревращения, метод Оствальда-Нойеса) описаны, например, в учебном пособии [9].

Кинетические уравнения применяются для расчета скорости химической реакции, определения констант скоростей химических реакций, концентраций реагентов в заданные моменты времени, продолжительности процесса для достижения необходимой концентрации реагирующих веществ, для оценки времени (периода) полупревращения. Уравнения, позволяющие производить данные расчеты, получены после интегрирования кинетических уравнений различного порядка. В табл. 4.1 приведены основные кинетические уравнения и формулы для расчета констант скоростей, текущих концентраций, времени полупревращения  для реакций нулевого, первого, второго и третьего порядков для случая, когда исходные концентрации реагирующих веществ равны между собой.

П р и м е р  4.1. В реакции 2-го порядка A + B → D начальные концентрации веществ A и B составляют cA,o = 2,0 моль/л, сB,o = 3,0 моль/л. При концентрации сA = 1,5 моль/л скорость реакции равна 1,2·10–3 моль/(л с). Рассчитать константу скорости этой реакции.

Р е ш е н и е

Если к определенному моменту времени концентрация вещества А стала равной 1,5 моль/л, следовательно, количество прореагировавшего числа А будет равно:

x = 2,0  –  1,5  =  0,5 моль/л.

Так как вещества А и B реагируют при мольном соотношении 1 : 1, то в реакцию вступит такое же количество (0,5 моль/л) вещества B. Следовательно, концентрация вещества B к моменту, когда сA = 1,5 моль/л, будет составлять:

cB   =  3,0  –  0,5  =  2,5 моль/л.

По закону действующих масс скорость связана с концентрациями реагирующих веществ уравнением (4.6). При применении этого уравнения учитываем, что по условию задачи общий порядок рассматриваемой реакции равен 2 (частные порядки равны 1): 

v = k · сA · сB .

Отсюда константа скорости равна:
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П р и м е р  4.2. Период распада радиоактивного изотопа углерода 14С составляет 5730 лет. Каков возраст найденного при раскопках дерева, если содержание в нем  14С составляет 72 % от нормального.
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Радиоактивный распад является реакцией первого порядка. Из формулы, приведенной в табл. 4.1 для времени полупревращения в реакциях 1-го порядка, имеем:
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находим константу скорости данной реакции:
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Из формулы для расчета константы скорости реакции 1-го порядка (табл. 4.1):
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рассчитываем время реакции, учитывая, что с = 0,72 · со:
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П р и м е р  4.3. За 10 минут в реакции первого порядка прореагировало 75,2 % исходного вещества. Рассчитать константу скорости данной реакции.
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Через 10 минут прохождения реакции количество вещества, оставшееся в реакционной смеси будет составлять

с  =  со  –  0,752 · со  =  0,248 · со.
Расчет константы скорости реакции первого порядка производим по соответствующей формуле (табл. 4.1):
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П р и м е р  4.4. Окисление хлористого железа FeCl2 при помощи KClO3 в присутствии соляной кислоты – реакция третьего порядка. Константа скорости этой реакции равна 1,0 л2 ·моль-2 · мин. Вычислить концентрацию хлористого железа через 1,5 часа после начала реакции, если начальные концентрации всех реагирующих веществ равны 0,2 моль/л.
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Концентрацию реагента в данный момент времени для реакции третьего порядка рассчитываем по соответствующему уравнению (табл.4.1):
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4.2. Влияние температуры на скорость химических реакций.

Применение правила Вант-Гоффа и уравнения Аррениуса

Скорость химических реакций  увеличивается с ростом температуры. Экспериментально установлено, что при увеличении температуры на десять градусов скорость гомогенной реакции возрастает в 2(4 раза. Эта закономерность называется правилом Вант-Гоффа. Число, показывающее, во сколько раз возрастает константа скорости при повышении температуры на десять градусов, называется температурным коэффициентом константы скорости и обозначается (:
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Это правило является приближенным, так как температурный коэффициент сохраняет постоянное значение только в узкой температурной области. Правило Вант–Гоффа можно записать следующим образом:
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(4.12)

Таблица 4.1 

Уравнения для расчета кинетических характеристик химических реакций различного порядка

(со – начальная концентрация реагента)

	Величина
	Порядок химической реакции n

	
	n = 0
	n = 1
	n = 2
	n = 3

	Кинетическое уравнение
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	Константа

скорости  k
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	Размерность k
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	Концентрация реагента с в момент времени τ, моль/л
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	Время полупревращения τ1/2
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Более точную зависимость константы скорости химической реакции от температуры установил Аррениус, предложивший уравнение
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где Е – энергия активации; k–константа скорости.

Энергией активации называется избыточное количество энергии молекул (по сравнению со средней), необходимое для их вступления в химическую реакцию.

Определенное интегрирование уравнения (4.13) позволяет получить
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или
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где 
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 – константы скорости реакции при температуре Т1 и Т2.

Понятие «энергия активации» было введено Аррениусом в теории активных столкновений (ТАС), сущность которой состоит в следующем: химическое взаимодействие осуществляется только при взаимодействии активных частиц, которые обладают достаточной энергией для преодоления потенциального барьера реакции и ориентированы в пространстве определенным образом относительно друг друга. 

Зависимость константы скорости от температуры определяется уравнением, которое может быть получено при неопределенном интегрировании уравнения Аррениуса (4.13):
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где  k– константа скорости реакции; А – предэкспоненциальный множитель.

Постоянные А и Е обычно определяют опытным путем по температурной зависимости константы скорости реакции. Для этого уравнение (4.16) можно записать в форме:
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Откладывая на оси ординат ln k, а по оси абсцисс 
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, получают прямую линию, тангенс угла наклона которой 
[image: image397.wmf],

R

Е

tg

-

=

j

 из этого соотношения находят 
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П р и м е р  4.5. Для одной и той же реакции определены две константы скорости при двух температурах: 0,00312 при 288 К (Т1) и 0,00838 при 300 К (Т2). Вычислить энергию активации, температурный коэффициент и константу скорости при температуре 320 К. Расчет константы скорости выполнить двумя методами: по уравнению Вант–Гоффа и с применением уравнения Аррениуса.

Р е ш е н и е

Находим из уравнения (4.12) температурный коэффициент реакции:
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Находим константу скорости реакции при температуре Т3 с применением уравнения (4.12):
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Рассчитываем энергию активации по уравнению (4.15)
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Находим константу скорости реакции при 308 К, используя уравнение (4.14), подставляя в него соответствующие пары значений k и Т:
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5. ЗАДАЧИ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

5.1. Задачи к главе “Основные положения химической термодинамики и ее приложение для расчета равновесий”

З а д а ч а  1. Рассчитать количество теплоты, которое необходимо для нагревания вещества А, взятого в количестве g от температуры T1 до температуры Т2 при P = const (изменение энтальпии при нагревании)        (табл. 5.1), используя стандартную теплоемкость, среднюю теплоемкость данного вещества в указанном интервале температур, а также с учетом зависимости его теплоемкости от температуры.

Таблица 5.1. 

	Вариант
	Вещество А
	g, кг
	T1, К
	Т2, К

	1
	Ag  (серебро, кр.)
	1,5
	298
	400

	2
	Al  (алюминий, кр.)
	500,0
	300
	700

	3
	Cu  (медь, кр.)
	2,0
	298
	650

	4
	Ni  (никель, кр.)
	12,0
	298
	800

	5
	CaO (оксид кальция, кр.)
	450,0
	298
	500

	6
	MgCO3 (карбонат магния, кр.)
	200,0
	300
	700


З а д а ч а  2. Рассчитать стандартный тепловой эффект по теплотам образования веществ и изменение внутренней энергии (P = const) при прохождении химических реакций, указанных в табл. 5.2.

Таблица 5.2

	Вариант
	Химическая реакция

	1
	MgCO3  =   MgO  +  CO2
кр.               кр.        газ

	2
	CaCO3   =   CaO   +  CO2

кр.               кр.         газ

	3
	CH4  +   2 O2   =   CO2   +   2 H2O

газ          газ          газ            газ

	4
	СO  +  0,5 O2  =   CO2
газ           газ         газ

	5
	CO2  +    C    = 2 CO

газ       графит    газ

	6
	2 СaC2  +  3 O2  =  2 CaO   +   4 CO

кр.-α          газ          кр.              газ

	7
	FeO   +  C   =   Fe     +  CO

кр.    графит  кр.-α       газ


З а д а ч а  3.  Рассчитать стандартный тепловой эффект получения 50 г ацетилена по следующей химической реакции:

СaC2   + 2 H2O  =   Ca(OH)2     +   C2H2.

                            кр.              ж.          кр.                  газ

З а д а ч а  4.  Рассчитать, какое количество теплоты выделится при окиcлении  0,5 кг монооксида углерода в стандартных условиях:

2 СO  +  O2  =  2 CO2.

                                  газ       газ          газ

З а д а ч а  5.  Рассчитать тепловой эффект химических реакций       (P = const), приведенных в таблице, при получении вещества А в количестве g при температуре Т, используя справочные значения энтальпий образования и средние значения изобарных теплоемкостей веществ в соответствующем интервале температур.

Таблица 5.3.

	Вариант
	Химическая реакция
	Вещество А
	g, кг
	Т, К

	1
	CaCO3   =   CaO   +  CO2

кр.              кр.          газ
	CaO
	500
	1000

	2
	СaC2  + 2 H2O  =   Ca(OH)2   +  C2H2
кр.               ж             кр.               газ
	С2H2
	1,5
	500

	3
	C2H6     =  C2H4   +   H2
газ            газ          газ
	С2H4
	200
	800

	4
	С2H4   +  3 O2   =   2 CO2   +  2 H2O

газ            газ           газ               ж
	СO2
	0,2
	800

	5
	FeO   +  C   =   Fe     +  CO

   кр.   графит  кр.-α       газ
	Fe
	10,0
	900


З а д а ч а  6.  Рассчитать изменение энтропии (ΔS) при нагревании вещества А, взятого в количестве g, от температуры T1 до температуры Т2 при P = const, учитывая зависимость его мольной теплоемкости от температуры.

Таблица 5.4

	Вариант
	Вещество А
	g, кг
	   T1, К
	   Т2, К

	     1
	Ag (серебро, кр.)
	    0,3
	    298
	      800

	     2
	Al (алюминий, кр.)
	1000,0
	    300
	700

	     3
	Cu (медь, кр.)
	      5,0
	    298
	1200

	     4
	Fe-α (железо, кр.)
	    20,0
	298
	700

	     5
	СO (газ)
	      2,0
	400
	1000

	     6
	MgO (оксид магния, кр.)
	    10,0
	298
	600

	     7
	СаCO3 (карбонат кальция, кр.)
	  200,0
	300
	500

	     8
	C2H2 (ацетилен, газ)
	      1,5
	298
	800


З а д а ч а  7. Рассчитать стандартное изменение энтропии химических реакций, приведенных в табл. 5.5.

Таблица 5.5

	Вариант
	Химическая реакция

	      1
	  СaC2   + 2 H2O  =   Ca(OH)2     +   C2H2.

  кр.           ж.               кр.               газ 

	      2
	CaCO3   =   CaO   +  CO2

    кр.              кр.         газ

	      3
	              C2H5ОH      +   2 O2      =   CO2   +   2 H2O

(этиловый спирт, газ)   газ           газ            газ            

	      4
	2 СO  +  2 H2  =   CO2  + CH4

    газ        газ         газ       газ    

	      5
	 CO2  +    C    = 2 CO

  газ       графит    газ            

	      6
	 C2H4  + H2O  =   C2H5ОH    

   газ        газ      (этиловый спирт, газ)

	      7
	 FeO   +  CO   =   Fe     +  CO2

   кр.        газ       кр.-α        газ


З а д а ч а  8. Рассчитать приближенным методом изменение энергии Гиббса химических реакций, приведенных в табл. 5.6, при Т = 298 К и температуре Т и определить возможность их протекания при данных температурах.

Таблица 5.6

	Вариант 
	Химическая реакция
	 Температура

Т

	            1
	      Fe3O4    + 4 H2   = 3 Fe    + 4 H2O
        кр.          газ       кр.-α         газ
	         400

	            2
	   FeO   +  CO   =   Fe     +  CO2

        кр.        газ       кр.-α        газ
	         800

	            3
	   FeO   +  C   =   Fe     +  CO

   кр.    графит   кр.-α      газ
	       1000

	            4
	      Fe   +   H2O  =     FeO    +   H2

      кр.-α     газ             кр.         газ
	         900

	            5
	      SnO2    +   2 CO  =  2 CO2  + Sn

        кр.               газ          газ       кр.
	       1050


З а д а ч а  9.  Рассчитать изменение энергии Гиббса и константу равновесия химических реакций, проходящих в газовой фазе (табл. 5.7), при температуре Т  по методу Темкина-Шварцмана.  

Таблица 5.7

	     Вариант
	                         Химическая реакция
	  Температура 

             Т

	           1
	    2 SO2  +  O2  =  2  SO3
	           700

	           2
	    2 NO  +  O2  = 2  NO2
	           500

	           3
	 2 CO2  =  2 CO  +  O2
	         1000

	           4
	     CO  +  2 H2  =  CH3OH
	           900

	           5
	    2 CO  +  2 H2  =  CH4  +  CO2
	           800


З а д а ч а  10. Зависимость давления насыщенного пара алюминия от температуры представлена в табл. 5.8. Определить теплоту испарения алюминия и температуру кипения алюминия при 560 мм рт. ст.

Таблица 5.8 

	Температура, К
	1734
	2093

	Р, мм. рт. ст.
	0,67
	29,8


З а д а ч а  11. Давление насыщенного пара жидкого нафталина равно 10 мм рт. ст. при 85,8 оС и 40 мм рт. ст. при 119,3 оС. Определить энтальпию испарения, температуру кипения при нормальном атмосферном давлении (760 мм рт. ст.) и энтропию испарения в нормальной точке кипения.

5.2. Задачи к главе “Свойства растворов”

З а д а ч а  12. Раствор 60 % (по массе) ортофосфорной кислоты H3PO4 в воде при 20 оС имеет плотность 1426 кг/м3 (1426 г/см3). Определить молярность, моляльность этого раствора и мольную долю  ортофосфорной кислоты в растворе.

З а д а ч а 13.  В жидком доменном ферросилиции содержится 11,2 % Si, 1,5 % С и 87,3  % Fe. Определить мольную долю каждого компонента в расплаве.

З а д а ч а  14.  Этанол C2H5OH и метанол CH3OH при смешении образуют почти идеальные растворы. При 20 оС давление пара этанола равно 5,93 кПа, а метанола – 11,83 кПа. Рассчитать давление пара раствора, состоящего из 100 г этанола и 100 г метанола.

З а д а ч а  15.  Вычислить температуру кипения раствора, содержащего 20 г хлорида бария BaCl2 в 1000 г воды. Степень диссоциации            α = 75 %. Эбулиоскопическая константа воды  0,516 град.

З а д а ч а  16. Чему равна температура замерзания раствора, содержащего 1 г нитробензола C6H5NO2 в 25 г бензола. Температура замерзания чистого бензола 6 оС. Криоскопическая константа бензола равна 5,16  град.

З а д а ч а  17.  Раствор 8,6 г нитрата натрия NaNO3 в 100 г воды замерзает при  (– 3,04) оС. Рассчитать степень диссоциации этой соли в данном растворе. Криоскопическая константа воды равна 1,86  град.

5.3. Задачи к главе “Электрохимия”

З а д а ч а  18.  Рассчитать концентрацию раствора слабого электролита AgOH, если степень его диссоциации равна 0,02, а  константа диссоциации Кд =  1,1· 10-4.

З а д а ч а  19. Вычислить рН раствора уксусной кислоты концентрации 0,25 моль/л. Константа диссоциации кислоты 1,86·10-5.

З а д а ч а  20.  Вычислить рН раствора гидроксида цинка концентрации 0,15 моль/л. Константа диссоциации основания  1,5·10-9.

З а д а ч а 21.  Рассчитать эквивалентную электрическую проводимость раствора концентрации 0,025г-экв/л, помещенного в ячейку с расстоянием между электродами 0,8 см и поверхностью каждого электрода 0,8 см2, если сопротивление раствора составляет 1020 Ом.

З а д а ч а  22.  Определить постоянную измерительной ячейки К, если раствор концентрации 0,01 г-экв/л имеет эквивалентную электрическую проводимость 350 Ом-1·г-экв-1·см2, а сопротивление этого раствора составляет 250 Ом.

З а д а ч а 23.  Сопротивление раствора концентрации 0,125 г-экв/л составляет 260 Ом. Постоянная измерительной ячейки равна 0,54 см-1. Рассчитать удельную и эквивалентную электрическую проводимость раствора.

З а д а ч а  24.  Определить степень диссоциации и константу диссоциации одно-одновалентного слабого электролита, если при его концентрации 1,59·10-4 моль/л эквивалентная электрическая проводимость раствора составляет  12,77  Ом-1см2/г-экв , а 
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390,7 Ом-1см2/г-экв.

З а д а ч а  25.  Рассчитать потенциал медного электрода, опущенного в водный раствор сульфата меди с активностью ионов меди 0,01, при температуре 25 оС.

З а д а ч а 26.  Рассчитать потенциал цинкового электрода, опущенного в водный раствор сульфата цинка с активностью ионов цинка 0,05, при температуре 30 оC.

З а д а ч а  27.  Рассчитать константу равновесия при стандартных условиях окислительно-восстановительной реакции:

Zn  +   Cd2+    ↔  Zn2+ +  Cd.

З а д а ч а  28.  Количество никеля, выделившееся при электролизе равно 1,5 г, ВТ = 91,5%. Определить количество электричества, затраченное на электролиз.

З а д а ч а  29.  При электролизе CuSO4 за время 2,5 ч, при силе тока            I =1,5 A на катоде выделилось 4,12 г меди. Чему равен выход по току?

З а д а ч а 30. Какое количество железа выделилось из раствора, содержащего  Fe2+ , за время 0,5 ч при силе тока I = 1,5 A, если ВТ = 92%.

5.4. Задачи к главе “Химическая кинетика”

З а д а ч а  31.  Константа скорости реакции разложения вещества первого порядка равна 2,2·10–5 с–1 при температуре 320 оС. Рассчитать, какой процент вещества разложится в течение 2 часов при данной температуре.

З а д а ч а 32.  Начальные концентрации исходных веществ реакции второго порядка были равны между собой и составляли 0,02 моль/л. Через 30 мин концентрация каждого из реагентов составила 0,011 моль/л. Рассчитать константу скорости данной реакции и концентрации реагентов за время 1 час.

З а д а ч а 33.  Бимолекулярная реакция, для которой исходные концентрации реагентов равны между собой, протекает за 10 мин на 25 %. Сколько потребуется времени для того, чтобы реакция прошла на 50 % при той же температуре?

З а д а ч а 34.  Вещество А смешано с В и С в равных концентрациях              (С0 = 1 моль/л). Через 1000 с осталось 50 % вещества А. Сколько вещества А останется через 2000 с, если реакция имеет  третий порядок?

З а д а ч а 35.  Определить энергию активации  и константу скорости реакции:

Cu + (NH4)2S2O8  =  CuSO4  +  (NH4)2SO4
при температуре 340 оС, если известны константы скорости при двух температурах (табл. 5.9).

Таблица 5.9

	     Температура, К
	     293,2
	     313,2

	К· 103, л/(моль· мин)
	         9,6
	     18,16


6. МНОГОВАРИАНТНЫЕ СЕМЕСТРОВЫЕ ЗАДАНИЯ

6.1. Семестровое задание № 1. “Термодинамика химических реакций”

Для химической реакции заданного варианта (табл. 6.1):

1) вывести аналитическую зависимость изменения теплоемкости от температуры ∆Ср = f(T), рассчитать 
[image: image406.wmf]∆Ср при 5 температурах (К): 298, указанной в таблице температуре Т и трех температурах, взятых из интервала (298÷Т);  по полученным данным построить график зависимости ∆Ср = f(T);

2) рассчитать изменение энтальпии (тепловой эффект реакции при Р = const) по теплотам образования веществ, изменение энтропии,  изменение свободной энергии Гиббса при стандартных условиях (∆Но298, ∆Sо298, ∆Gо298);

3) вывести аналитическую зависимость изменения энтальпии от температуры ∆НоT = f(Т), рассчитать изменение энтальпии при тех же температурах, которые указаны в п. 1, построить график зависимости ∆НоT = f(Т);

4) рассчитать ∆S0T ; ∆G0T    при заданной температуре Т;

5) рассчитать константу равновесия (Ко) при температуре 298 К и при заданной температуре Т.

На основании проведенных расчетов сделать следующие выводы:

1) какая это реакция – экзо- или эндотермическая (выделяется или поглощается теплота при прохождении реакции);

2) как влияет температура на тепловой эффект реакции;

3) в какую сторону смещено химическое равновесие;

4) как влияет температура на положение равновесия;

5) как влияет давление на положение равновесия.

Выводы должны быть обоснованы с привлечением соответствующих законов.

При расчетах должно быть учтено фазовое состояние веществ, участвующих в химической реакции (фазовое состояние отдельных веществ указано в табл. 6.1, остальные вещества принять находящимися в газообразном или жидком состоянии).

Таблица 6.1
	Вариант
	Химическая реакция
	Варианты ключевых температур          (Т, К)

	
	
	1
	2
	3

	1
	H2  +  F2  =  2 HF
	      600
	       900
	     1200

	2
	H2  +  Cl2  = 2 HCl
	      400
	       800
	     1300

	3
	H2  +  Br2 = 2 HBr
	      500
	      800
	     1000

	4
	H2  +   I2  =  2 HI
	    1000
	      700
	       400

	5
	2 H2  +  O2  =  2 H2O
	      500
	    1000
	     1500

	6
	2 CO  + O2  = 2 CO2
	    1000
	      400
	     1200

	7
	CO  +  Cl2 =  COCl2
	      800
	      500
	     1000

	8
	C(графит)  +  S2  =  CS2
	    1000
	    1200
	       600

	9
	N2  +  O2  = 2 NO
	      500
	      800
	     1100

	Продолжение табл. 6.1

	Вариант
	Химическая реакция
	Варианты ключевых температур          (Т, К)

	
	
	1
	2
	3

	10
	2 NO2 =  2 NO  +  O2
	      800
	    1000
	     1400

	11
	N2  + 3 H2  =  2 NH3
	    1200
	      800
	     1000

	12
	S2  +  2 O2  = 2 SO2
	      800
	      900
	     1100

	13
	2 SO2  +  O2  =  2 SO3
	    1000
	      600
	       800

	14
	2 H2  +  S2  =  2 H2S
	      500
	      400
	       800

	15
	PCl3  + Cl2  = PCl5
	    1000
	      500
	       400

	17
	С2H2  +  H2  =  C2H4
	      500
	      800
	     1000

	18
	C3H6  +  H2  =  C3H8

пропен            пропан               
	      800
	      600
	     1000

	19
	C4H8   =    C4H6    +   H2
1-бутен   1,2-бутадиен
	    1500
	    1000
	       800

	20
	C4H8   +  H2  = C4H10
1-бутен          бутан
	    1000
	    1200
	       700

	21
	C6H6  + 3 H2  =  C6H12
бензол            циклогексан
	      500
	      900
	     1100

	22
	CO  +  2 H2  =  CH3OH

             метанол
	      800
	     1000
	       600

	23
	CH2O  +  H2  = CH3OH
формальдегид  метанол
	      600
	       800
	     1000

	24
	CHCl3 + Cl2  =  

       = CCl4  +  + HCl
	      600
	       800
	     1000

	25
	CH3Cl  +  2 Cl2  = 

= CHCl3  +  2 HCl
	      800
	       900
	     1000

	26
	C2H4 +H2O =  C2H5OH

этилен             этанол    
	      500
	       700
	       900

	27
	2 NO  +  O2  =  2 NO2
	      700
	       900
	     1200

	28
	C2H4  +  H2  = C2H6
	      600
	       800
	     1000

	29
	NH4Cl(тв) = NH3 +  HCl
	      900
	     1000
	     1200

	30
	CH3CHO + H2  = С2H5OH

 ацетальдегид     этанол
	      700
	       900
	     1000

	31
	CH4+CO2= СH3COOH

            уксусная                       кислота
	      400
	       600
	       800

	 32
	2 H2  +  CO2  =  H2O +

         + CH2O

      формальдегид
	      500
	       700
	       900

	33
	CO2  +  H2  = HCOOH

         муравьиная    кислота
	      400
	       600
	       800

	Окончание табл. 6.1

	Вариант
	Химическая реакция
	Варианты ключевых температур          (Т, К)

	
	
	1
	2
	3

	34
	CO + H2O  =  HCOOH

            муравьиная кислота
	      400
	       500
	       600

	35
	CO2  +  3 H2  = 

       = CH3OH  +  H2O
            метанол
	     500
	       600
	       700

	36
	C2H6+CO=CH3COCH3
  этан            ацетон                     
	     400
	       700
	       900

	37
	SO2  +  Cl2  =  SO2Cl2
	     500
	       800
	       400

	39
	Ca(OH)2(тв.) = CaO(тв.) +                      +  H2O
	     800
	       900
	     1000

	40
	CaCO3(тв.)  =  CaO(тв.) +  +  CO2
	     850
	       900
	     1100

	41
	Mg(OH)2(тв.) =MgO(тв.) +  +  H2O
	     500
	       700
	       900

	42
	S + 2 CO2 = SO2+ 2 CO
	     700
	       600
	       800

	43
	MgCO3(тв.) =  MgO(тв.) +  +  CO2
	     600
	       700
	       800

	44
	CO2  +  4 H2  =  CH4  +  + 2 H2O  
	     800
	       900
	     1000

	45
	2 CO  +  2 H2  =  CH4 +  +  CO2
	     600
	       800
	     1200

	46
	CO2  +  H2  =  CO  +  

+ H2O
	     800
	     1000
	     1200

	47
	4 HCl  + O2  =  2 H2O +  +  2 Cl2
	     600
	      700
	      900

	48
	2 N2  + 6 H2O = 4 NH3+  +  3 O2
	     900
	    1000
	    1200

	49
	CO  +  3 H2  =  CH4  +  + H2O  
	     800
	    1000
	    1200

	50
	SnO2(тв.)  +  2 H2  =  

= 2 H2O+  Sn(тв.)  
	     900
	    1000
	    1100


6.2. Семестровое задание № 2 (комплекс задач)

6.2.1.  Расчет концентрации растворов

Для растворов веществ А и В заданной массовой концентрации (%), имеющих плотность ρ (г/см3) при Т = 293 К (табл. 6.2) определить:

1) молярную концентрацию – число молей растворенного вещества в         1 л раствора; 

2) моляльную концентрацию – количество молей растворенного вещества, приходящееся на  1000 г растворителя в растворе; 

3)  молярные доли компонентов в растворе; 

4)  количество молей растворителя, приходящееся на 1 моль растворенного вещества.

Таблица 6.2

	Вариант
	Компоненты раствора
	Массовое 

содержание компонента А, %
	Плотность

    раствора ρ,                      г/см3

	
	А
	В
	
	

	      1
	       HNO3
	      H2O
	   6
	1,031

	      2
	       HNO3
	      H2O
	 20
	1,115

	      3
	       HNO3
	      H2O
	 28
	1,167

	      4
	       HNO3
	      H2O
	 40
	1,246

	      5
	       HNO3
	H2O
	50
	1,310

	      6
	       H2SO4
	H2O
	  8
	1,052

	      7
	       H2SO4
	H2O
	14
	1,095

	      8
	       H2SO4
	H2O
	18
	1,124

	      9
	       H2SO4
	H2O
	24
	1,170

	     10
	       H2SO4
	H2O
	30
	1,219

	     11
	       H2SO4
	H2O
	40
	1,303

	     12
	       HCl
	H2O
	 4
	1,018

	     13
	       HCl
	H2O
	10
	1,047

	     14
	       HCl
	H2O
	16
	1,078

	     15
	       HCl
	H2O
	20
	1,098

	     16
	       HCl
	H2O
	24
	1,119

	     17
	       HCl
	H2O
	36
	1,179

	     18
	       H3PO4
	H2O
	 6
	1,031

	     19
	       H3PO4
	H2O
	10
	1,053

	     20
	       H3PO4
	H2O
	14
	1,076

	     21
	       H3PO4
	H2O
	18
	1,101

	     22
	       H3PO4
	H2O
	24
	1,140

	     23
	       HBr
	H2O
	30
	1,258

	     24
	CH3COOH
	H2O
	 5
	1,006

	     25
	CH3COOH
	H2O
	20
	1,026

	     26
	CH3COOH
	H2O
	35
	1,044

	     27
	CH3COOH
	H2O
	45
	1,053

	     28
	HCOOH
	H2O
	15
	1,037

	     29
	HCOOH
	H2O
	25
	1,061

	     30
	HCOOH
	H2O
	40
	1,096

	     31
	       NaOH
	H2O
	 6
	1,065

	     32
	       NaOH
	H2O
	12
	1,131

	Окончание табл. 6.2

	Вариант
	Компоненты раствора
	Массовое 

содержание компонента А, %
	Плотность

    раствора ρ,                      г/см3

	
	А
	В
	
	

	     33
	       NaOH
	H2O
	26
	1,285

	     34
	       NaOH
	H2O
	32
	1,349

	     35
	       KOH
	H2O
	 7
	1,062

	     36
	       KOH
	H2O
	10
	1,082

	     37
	       KOH
	H2O
	16
	1,137

	     38
	       KOH
	H2O
	22
	1,196

	     39
	       KOH
	H2O
	36
	1,361

	     40
	     AgNO3
	H2O
	 8
	1,069

	     41
	      BaCl2
	H2O
	10
	1,092

	     42
	      CaCl2
	H2O
	 4
	1,031

	     43
	      CaCl2
	H2O
	30
	1,281

	     44
	      CuSO4
	H2O
	10
	1,107

	     45
	        FeCl3
	H2O
	 6
	1,049

	     46
	        KCl
	H2O
	 8
	1,050

	     47
	      MgSO4
	H2O
	20
	1,219

	     48
	      Na2CO3
	H2O
	  2
	1,019

	     49
	        ZnCl2
	H2O
	10
	1,089

	     50
	        ZnSO4
	H2O
	30
	1,378


6.2.2. Расчет теплоты испарения и давлений насыщенного пара  индивидуальных веществ

Рассчитать теплоту испарения вещества и его давление насыщенного пара при температуре Т3, если известны давления насыщенного пара Р1 и Р2 при температурах Т1 и Т2, соответственно (табл. 6.3).

Таблица 6.3

	Вариант
	   Т1, К
	    Р1, Па
	    Т2, К
	    Р2, Па
	    Т3, К

	      1
	   272,2
	     533,2
	    283,2
	       982,0
	     300,0

	      2
	   275,2
	     656,0
	    288,3
	     1610,0
	     315,0

	      3
	   260,0
	     23327,0
	    270,0
	    31860,0
	     290,0

	      4
	   265,0
	     27190,0
	    278,0
	    40290,0
	     345,0

	      5
	     60,0
	     12663,0
	      69,0
	    31992,0
	       75,0

	      6
	   105,0
	     17329,0
	    112,0
	    29653,0
	     120,0

	      7
	   114,0
	     34738,0
	    116,0
	    46435,0 
	     110,0

	      8
	   273,2
	       4786,0
	    298,2
	    12697,0
	     285,0

	Продолжение табл. 6.3

	Вариант
	   Т1, К
	    Р1, Па
	    Т2, К
	    Р2, Па
	    Т3, К

	      9
	   282,5
	       6665,0
	    306,7
	    16396,0
	     300,0

	     10
	   312,5
	     18929,0
	    316,5
	    21328,0
	     325,0

	     11
	   190,0
	     31192,0
	    200,0
	    46655,0  
	     220,0

	     12
	   196,0
	     38657,0
	    215,0
	    69476,0
	     235,0

	     13
	   207,0
	     55986,0
	    221,0
	    77314,0
	     240,0

	     14
	    220,0
	   648480,0
	     239,0
	 1005114,0
	     270,0

	     15
	    212,0
	   592751,0
	     223,0
	   674824,0
	     300,0

	 16
	    223,0
	   674824,0
	     241,0
	 1065237,0
	     290,0

	 17
	    277,2
	      1826,0
	     281,4
	      2372,0
	     350,0

	 18
	    285,2
	      2932,0
	     288,7
	      3279,0
	     340,0

	 19
	    236,0
	    63315,0
	     249,0
	    86645,0
	     295,0

	 20
	    246,0
	    78647,0
	     252,5
	    96942,0
	     310,0

	 21
	  1832,0
	        187,0
	   1905,0
	        387,0
	   2050,0

	 22
	  1956,0
	        573,0
	   2040,0
	       973,0
	   2100,0

	 23
	    303,0
	    37724,0
	     311,0
	   51729,0
	     400,0

	 24
	    293,0
	    26660,0
	     316,0
	   63317,0
	     370,0

	 25
	    275,2
	      4000,0
	     278,2
	     4530,0
	     300,0

	 26
	    275,7
	      4878,0
	     285,2
	     6932,0
	     420,0

	 27
	    363,3
	        186,6
	     395,2
	       733,1
	     450,0

	 28
	    219,0
	    55319,0
	     229,0
	    75981,0
	     350,0

	     29
	    248,0
	      1046,0
	     364,0
	      1656,0
	     420,0

	     30
	    446,0
	    47000,0
	     460,0
	    55986,0
	     520,0

	     31
	    448,0
	    47454,0
	     470,0
	    63317,0
	     600,0

	     32
	    451,0
	    49987,0
	     480,0
	    71345,0
	     550,0

	     33
	    244,0
	      1200,0
	     270,0
	      2465,0
	     350,0

	     34
	    253,0
	      1319,0
	     282,0
	      3865,0
	     400,0

	     35
	    286,0
	      4398,0
	     244,0
	      1200,0
	     500,0

	     36
	    490,0
	      5332,0
	     612,0
	  101308,0
	     750,0

	     37
	    504,0
	      8020,0
	     552, 0
	    26600,0
	     620,0

	     38
	    523,0
	    13300,0
	     583,0
	    53320,0
	     740,0

	Окончание табл. 6.3

	Вариант
	   Т1, К
	    Р1, Па
	    Т2, К
	    Р2, Па
	    Т3, К

	     39
	    552,0
	    26600,0
	     490,0
	      5332,0
	     800,0

	     40
	    373,0
	    10662,0
	     388,0
	    12397,0
	     298,0

	     41
	     392,0
	     13997,0
	     397,0
	    16929,0
	     300,0

	     42
	     373,0
	     10662,0
	     401,0
	    19462,0
	     450,0

	     43
	     354,0
	       1266,0
	     369,0
	      4066,0
	     320,0

	     44
	     369,0
	       4066,0
	     374,0
	      5400,0
	     480,0

	     45
	     145,0
	       8664,0
	     151,0
	    15996,0
	     200,0

	     46
	     283,0
	       6250,0
	     292,0
	      8200,0
	     350,0

	     47
	     250,0
	     88970,0
	     265,0
	  120510,0
	     298,0

	     48
	   1920,0
	         410,0
	   1980,0
	        765,0
	   2100,0

	     49
	     310,0
	     49180,0
	     315,0
	    59970,0
	     400,0

	     50
	     205,0
	     59410,0
	     220,0
	    75360,0
	     450,0


6.2.3. Расчет термодинамических характеристик химической реакции, проходящей в гальваническом элементе

Для реакции, протекающей обратимо в гальваническом элементе, дано уравнение зависимости ЭДС от температуры (табл. 6.4). При заданной температуре Т вычислите ЭДС Е, изменение энергии Гиббса ΔG, изменение энтальпии ΔН, изменение энтропии ΔS, изменение энергии Гельмгольца ΔF (ΔA) и теплоту Q, выделяющуюся или поглощающуюся в этом процессе (указать, выделяется или поглощается теплота при работе рассматриваемого гальванического элемента). Расчет производится для            1 моля реагирующего вещества.

Таблица 6.4

	Вариант
	Реакция
	Уравнение Е = f(T)
	Температура Т, К

	   1
	C6H4O2 + 2H+ = 

               = C6H4(OH)2 + 2e
	 Е = 0,6990 – 7,4·10-4(Т – 298)
	  273

	   2
	C6H4O2 + 2H+ = 

               = C6H4(OH)2 + 2e 
	Е = 0,6990 – 7,4·10-4(Т – 298)
	  323

	   3
	C6H4O2 + 2H+ = 

                = C6H4(OH)2 + 2e 
	E = 0,6990 – 7,4·10-4(T – 298)
	  290

	   4
	C6H4O2 + 2H+ =

                =  C6H4(OH)2 + 2e 
	E = 0,6990 – 7,4·10-4(T – 298)
	  310

	   5
	Zn + 2AgCl = ZnCl2 + 2Ag
	E = 1,25 – 4,02·10-4 · Т
	  343

	   6
	Zn + 2AgCl = ZnCl2 + 2Ag 
	E = 1,25 – 4,02·10-4 · Т
	  363

	   7
	Zn + 2AgCl = ZnCl2 + 2Ag 
	E = 1,25 – 4,02·10-4 · Т
	  290

	   8
	Zn + 2AgCl = ZnCl2 + 2Ag 
	E = 1,25 – 4,02·10-4 · Т
	  315

	   9
	Zn + Hg2SO4 = 

                    =  ZnSO4 + 2Hg
	E =1,4328 – 1,19·10-3(T – 298)
	  278

	  10
	Zn + Hg2SO4 = 

                    =  ZnSO4 + 2Hg 
	E = 1,4328– 1,19·10-3(T – 298)
	  313

	  11
	Zn + Hg2SO4 = 

                     = ZnSO4 + 2Hg 
	E =1,4328 – 1,19·10-3(T – 298)
	  295

	  12
	Zn + Hg2SO4 = 

                     = ZnSO4 + 2Hg 
	E =1,4328 – 1,19·10-3(T – 298)
	  330

	  13
	Ag + Cl- = AgCl
	Е = 0,2224 – 6,4·10-4(Т – 298)
	   273

	  14
	Ag + Cl- = AgCl
	Е = 0,2224 – 6,4·10-4(Т – 298)
	   298

	  15
	 Ag + Cl- = AgCl
	Е = 0,2224 – 6,4·10-4(Т – 298)
	   305

	  16
	Ag + Cl- = AgCl
	Е = 0,2224 – 6,4·10-4(Т – 298)
	   325

	  17
	Cd + Hg2SO4 = 

                    = CdSO4 + 2Hg
	Е =1,0183 – 4,06·10-5(T – 293)
	   273

	  18
	Cd + Hg2SO4 = 

                     = CdSO4 + 2Hg 
	Е =1,0183 – 4,06·10-5(T – 293)
	   363

	  19
	Cd + Hg2SO4 = 

                     = CdSO4 + 2Hg 
	Е =1,0183 – 4,06·10-5(T – 293)
	   310

	  20
	Cd + Hg2SO4 = 

                     = CdSO4 + 2Hg 
	Е =1,0183 – 4,06·10-5(T – 293)
	   335

	  21
	Cd + 2AgCl = CdCl2 + Ag
	E = 0,869 – 6,5·10-4 ·T
	   303

	  22
	Cd + 2AgCl = CdCl2 + Ag
	E = 0,869 – 6,5·10-4 ·T
	   273

	  23
	Cd + 2AgCl = CdCl2 + Ag
	E = 0,869 – 6,5·10-4 ·T
	   295

	  24
	Cd + 2AgCl = CdCl2 + Ag
	E = 0,869 – 6,5·10-4 ·T
	   320

	  25
	Cd + PbCl2 = CdCl2 + Pb
	E = 0,331 – 4,8·10-4 ·T
	   293

	  26
	Cd + PbCl2 = CdCl2 + Pb
	E = 0,331 – 4,8·10-4 ·T
	   323

	  27
	Cd + PbCl2 = CdCl2 + Pb
	E = 0,331 – 4,8·10-4 ·T
	   338

	  28
	Cd + PbCl2 = CdCl2 + Pb
	E = 0,331 – 4,8·10-4 ·T
	   305

	  29
	2Hg + ZnCl2 = Hg2Cl2 + Zn
	E = 1 + 9,4·10-5(T – 288)
	   273

	  30
	2Hg + ZnCl2 = Hg2Cl2 + Zn
	E = 1 + 9,4·10-5(T – 288)
	   363

	  31
	2Hg + ZnCl2 = Hg2Cl2 + Zn
	E = 1 + 9,4·10-5(T – 288)
	   340

	  32
	2Hg + ZnCl2 = Hg2Cl2 + Zn
	E = 1 + 9,4·10-5(T – 288)
	   350

	Окончание табл. 6.4

	Вариант
	Реакция
	Уравнение Е = f(T)
	Температура Т, К

	  33
	2Hg + SO42– = Hg2SO4 + 2e
	E =0,6151 – 8,02·10-4(T – 298)
	   273

	  34
	2Hg + SO42– = Hg2SO4 + 2e 
	E =0,6151 – 8,02·10-4(T – 298)
	   353

	  35
	2Hg + SO42– = Hg2SO4 + 2e
	E =0,6151 – 8,02·10-4(T – 298)
	   295

	  36
	2Hg + SO42– = Hg2SO4 + 2e
	E =0,6151 – 8,02·10-4(T – 298)
	   330

	  37
	Pb + 2AgI = PbI2 + 2Ag
	E = 0,259 – 1,38·10-4 ·T
	   333

	  38
	Pb + 2AgI = PbI2 + 2Ag
	E = 0,259 – 1,38·10-4 ·T
	  350

	  39
	Pb + 2AgI = PbI2 + 2Ag
	E = 0,259 – 1,38·10-4 ·T
	  290

	  40
	Pb + 2AgI = PbI2 + 2Ag
	E = 0,259 – 1,38·10-4 ·T
	  345

	  41
	2Hg + 2Cl- = Hg2Cl2  + 2e
	E = 0,2438 – 6,5·10-4(T – 298)
	  298

	  42
	2Hg + 2Cl- = Hg2Cl2  + 2e
	E = 0,2438 – 6,5·10-4(T – 298)
	  305

	  43
	2Hg + 2Cl- = Hg2Cl2  + 2e
	E = 0,2438 – 6,5·10-4(T – 298)
	  340

	  44
	2Ag + Hg2Cl2 =

                      = 2AgCl + 2Hg
	E = 0,556 – 3,388·10-4 ·T
	  363



	  45
	2Ag + Hg2Cl2 = 

                     = 2AgCl + 2Hg
	E = 0,556 – 3,388·10-4 ·T
	  295

	  46
	Hg2Cl2 + 2KOH = 

        = Hg2O + 2KCl + H2O
	E = 0,0947 – 8,37·10-4 ·T
	  295

	  47
	Hg2Cl2 + 2KOH =

       =  Hg2O + 2KCl + H2O
	E = 0,0947 – 8,37·10-4 ·T
	  315

	 48
	Hg2Cl2 + 2KOH = 

        = Hg2O + 2KCl + H2O
	E = 0,0947 – 8,37·10-4 ·T
	  345

	 49
	Pb + Hg2Cl2 = PbCl2 + 2Hg
	E = 0,5353 – 1,45·10-4 ·T
	  298

	 50
	Pb + Hg2Cl2 = PbCl2 + 2Hg
	E = 0,5353 – 1,45·10-4 ·T
	  310


6.2.4. Расчет кинетических характеристик химических реакций

По значениям констант скоростей К1 и К2 при двух температурах Т1 и Т2, представленных в табл. 6.5, определить энергию активации указанной реакции; константу скорости реакции при температуре Т3 температурный коэффициент константы скорости реакции; установить  подчиненность  данной реакции правилу Вант–Гоффа рассчитать концентрацию реагентов и израсходованное количество вещества за время (, если исходная концентрация равна со (табл. 6.5) период полураспада.

Принять, что порядок реакции и молекулярность совпадают.

Таблица  6.5

	Вариант
	Реакция
	      К1
	     К2
	    Т1, К
	   Т2, К
	    Т3, К
	Время (, мин
	С0,моль/л

	    1
	H2+Br2(2HBr
	  0,0856
	0,00036
	    574,2
	   497,2
	    483,0
	     60
	       0,03

	   2
	H2+Br2(2HBr
	  0,0159
	0,0026
	    550,0
	   524,0
	    568,0
	     10
	       0,10

	   3
	H2+I2(2HI
	  0,00146
	0,0568
	    599,0
	   672,0
	    648,0
	     28
	       1,83

	   4
	H2+I2(2HI
	  0,0859
	0,375
	    683,0
	   716,0
	    693,0
	     27
	       1,83

	   5
	2HI(H2+I2
	9,42*10-7
	0,0031
	    456,0
	   700,0 
	    923,0
	     17
	       2,38

	   6
	2HI(H2+I2
	8,09*10-5
	0,1259
	    628,0
	   780,0
	    976,0
	     18
	       1,87

	   7
	2NO(N2+O2
	  47059
	 1073
	  1526,0
	  1251,0
	  1423,0
	     45
	       2,83

	   8
	2N2O(2N2+O2
	   6,72
	   977
	    986,0
	  1165,0
	  1059,0
	     65
	       1,75

	   9
	N2O5(N2O4+1/2O2
	 0,00203
	0,000475
	    298,0
	    288,0
	    338,0
	     32
	       0,93

	  10
	PH3(P+3/2H2
	 0,0183
	 0,0038
	    953,0
	    918,0
	    988,0
	     80
	       0,87

	  11
	SOCl2(SO2+Cl2
	6,09*10-5
	0,00132
	    552,0
	    593,0
	    688,0
	     35
	       2,50

	  12
	C2H5ONa+C2H5I(
C2H5OC2H5+NaI
	     1,0
	   7,15
	    283,0
	    305,0
	    383,0
	     35
	       1,67

	      13
	CO+H2O(CO2+H2
	0,00032
	0,00815
	    288,0
	    313,0
	    303,0
	     89
	       3,85

	      14
	COCl2(CO+Cl2
	0,0052
	0,00676
	    655,0
	    745,0
	    698,0
	   104,5
	       0,80

	      15
	C2H5ONa+CH3I(
C2H5OCH3+NaI
	0,0336
	  2,125
	    273,0
	    303,0
	    288,0
	     10
	       0,87

	   16
	CH2OHCH2Cl+KOH(CH2OHCH2OH + KCl
	0,68
	   5,23
	    298,0
	    317,0
	    303,0
	     18
	       0,96

	Продолжение табл. 6.5

	Вариант
	Реакция
	      К1
	     К2
	    Т1, К
	   Т2, К
	    Т3, К
	Время (, мин
	С0,моль/л

	    17
	CH2ClCOOH+H2O( CH2OHCOOH+ HCl
	2,22*10-5
	0,00237
	    353,0
	    403,0
	    423,0
	     26
	       0,50

	    18
	CH3CO2C2H5+NaOH(CH3CO2Na + C2H5OH
	  2,306
	  21,65
	    282,0
	   318,0
	    343,0
	    15
	      0,95

	    19
	CH3CO2CH3+H2O (
CH3COOH+CH3OH
	  0,029
	   1,04
	   273,0
	   298,0
	   285,0
	    100
	     3,89

	   20
	C6H5CH2Br +

+ C2H5OH(
C6H5CH2OC2H5+ HBr
	    1,44
	   2,01
	    298,0
	   338,0
	    318,0
	     90
	       2,67

	    21
	C12H22O11+H2O(
C6H12O6+C6H12O6
	    0,765
	    36,5
	    298,0
	   328,0
	   313,0
	     15
	      2,60

	    22
	CH3C6H4N2Cl+H2O( CH3C6H4OH +N2+HCl
	  0,0066
	   0,165
	    298,0
	   313,0
	   353,0
	     20
	      0,65

	   23
	NaBO3+H2O(
NaH2BO3+1/2O2
	  0,00125
	   0,105
	    288,0
	   313,0
	   365,0
	    10
	     1,55

	   24
	2H2O2(H2O+1/2O2
	   0,125
	   5,88
	    273,0
	   298,0
	   303,0
	    15
	     1,58

	   25
	2NCl3(N2+3/2Cl2
	    2,53
	  10,88
	    298,0
	   313,0
	   353,0
	   12,5
	      6,5


П р и м е ч а н и е: размерности  К  –  мин–1 (для реакций первого порядка); 

                                                        л·моль–1 · мин–1 (для реакций второго порядка).

6.3. Порядок выполнения семестровых работ

1. Расчет выполняется вручную, при необходимости справочные данные могут быть согласованы с преподавателем.

2. Семестровая работа оформляется  на листах формата А4. На титульном листе указывается наименование университета, кафедры, выполняемой работы; фамилия и инициалы студента, группа, в которой обучается студент; должность, фамилия и инициалы преподавателя. Внизу титульного листа указывается год выполнения семестровой работы. 

3. В работе должны быть приведены необходимые справочные данные, пояснения, расчетные формулы. Графики могут быть выполнены на миллиметровой бумаге. Разрешается выполнение графиков на компьютере с приложением соответствующей распечатки.

4. Возможна проверка расчетов по предложению преподавателя на компьютере в компьютерном классе кафедры (ауд. ГУК–305) с получением распечатки результатов расчета. 

     5.
Семестровая работа оценивается преподавателем после ее проверки и опроса по соответствующим темам курса физической химии.

7. СПРАВОЧНЫЕ ТАБЛИЦЫ

Таблица 7.1. 

Средняя изобарная теплоемкость простых веществ и соединений

Средние изобарные теплоемкости СP, 298-Т (в Дж/(моль·К)) приведены для температурного интервала от 298 К до указанной в таблице температуры. Для некоторых веществ Сp, 298-Т приведены с учетом превращения                   α-модификации в β- и γ- или плавления вещества.

	    Вещество
	                                                Температура, К

	
	500
	600
	700
	800
	900
	1000

	Простые вещества



	Ag (кр.)

Аl (кр.)

С (графит)

Сu (кр.)

Fе-α

Н2 (г.)

Ni (-α,- β)

О2 (г.)

Zn (кр.)
	25,90

25,75

13,03

25,15

27,12

28,92

       28,74 (α)

30,28

26,38
	26,20

26,01

14,22

25,46

28,36

29,02

         30,21 (α)

30,87

26,89
	26,48

26,27

15,15

25,77

29,60

29,15

      31,55 (β)

31,34

  27,39 (690 К)
	26,76

26,53

15,90

26,09

30,74

29,28

31,39

31,74

   –
	27,03

26,79

16,54

26,40

32,31

29,42

31,41

32,09

   –
	27,31

27,05

17,09

26,72

34,70

29,57

31,56

32,39

   –



	Продолжение табл. 7.1

	    Вещество
	                                                             Температура, К

	
	500
	600
	700
	800
	900
	1000

	Неорганические соединения



	СО (г.)

СО2 (г.)

СаС2- α

СаСО3
(кальцит)

СаО (кр.)

Са(ОН)2 (кр.)

FеО (кр.)

Fe3O4(кр.)

Н2О (г.)

МgСО3(кр.)

МgО (кр.)

ZnS (кр.)

ZnSO4(кр.)
	29,74

42,02

67,55

95,86

46,76

97,23

52,01

        169,63

34,49

89,26

42,56

48,10

        106,74
	29,99

43,43

69,12

99,86

47,76

99,39

52,82

        180,08

34,99

94,10

43,99

48,91

        110,55
	30,24

44,56

70,40

103,03

48,55

   –

53,51

        190,52

35,50

98,38

45,06

49,55

        114,36 
	30,47

45,52

   –

105,69

49,19

  –

54,14

        200,97

36,02

   –

45,90

50,11

        118,17
	30,69

46,37

   –

107,97

49,74

  –

54,72

  –

36,54

   –

46,59

50,60

        121,97
	30,92

47,15

   –

110,06

50,23

   –

55,28

   –

37,06

  –

47,18

51,04

        125,78



	Окончание табл. 7.1

	    Вещество
	                                                                 Температура, К

	
	500
	600
	700
	800
	900
	1000

	Органические соединения



	СH4 (г.)

C2H2 (г.)

С2H4 (г.)

С2H6  (г.)

C6H6 (г.)

CH2O (г.)

CH2O2 (г.)

СH4O (г.)

метанол

С2H6O (г.)

этанол

С3H6O (г.)

ацетон

СCl4 (г.)

CHCl3 (г.)

CH2Cl2 (г.)
	        41,16

48,72

53,84

66,21

       110,94

39,57

56,66

52,20

80,57

92,64

90,00

74,16

58,96


	         44,06

50,83

58,17

72,27

       123,02

41,77

60,12

56,03

87,39

99,81

92,54

77,38

62,36
	         46,85

52,75

62,25

77,94

      133,98

43,86

63,24

59,64

93,69

       106,53

94,75

80,00

65,46
	         49,52

54,49

66,08

83,24

      143,81

45,84

66,03

63,04

99,48

       112,81

96,63

82,00

68,25
	        52,08

56,06

69,66

88,14

       152,50

47,72

68,49

66,22

       104,74

       118,65

98,18

83,41

70,72
	           54,52

57,46

72,98

92,66

         160,06

49,50

70,66

69,21

         109,55

         124,10

99,40

84,21

72,89


Таблица 7.2

Термодинамические свойства простых веществ и соединений

ΔНof,298 и ΔGof,298 – изменения стандартных энтальпии (теплоты образования) и энергии Гиббса при образовании (индекс f- formation) данного вещества из простых веществ, термодинамически устойчивых при    101,325 кПа (1 атм) и при выбранной температуре 298 К. So298 и coP,298 – стандартные значения энтропии и изобарной теплоемкости вещества   при 298 К.  Теплоемкость в 
[image: image407.wmf][

]

К)

Дж/(моль

×

 при температуре Т в указанном в таблице интервале температур выражается уравнениями:

coP  =  а  +  bT  +  с/ / Т2  (простые и неорганические вещества) или   co P  =  а  +  bT  +  сТ2  (органические вещества).

	Вещество
	ΔНof,298, кДж/моль
	So298,

Дж/(мольּК)
	ΔGof,298,

кДж/моль
	coP,

Дж/(мольּК)
	Коэффициенты

уравнения     coP  = f(Т)
	Температурный

интервал, К

	
	
	
	
	
	а
	bּ103
	c/ּ10-5
	

	Простые вещества

	Ag (кр.)

Al (кр.)

Au (кр.)

Bi (кр.)

            Br2 (г.)

            С (графит)
	         0

         0

         0

         0

       30,91

         0


	42,55

28,33

47,40

56,90

      245,37

  5,74


	         0

         0

         0

         0

       3,14

         0
	25,44

24,35

25,36

26,02

36,07

8,54


	23,97

20,67

23,68

18,79

37,32

16,86
	5,27

12,38

5,19

22,59

0,50

4,77
	– 0,25

    –

    –

    –

–1,26

–8,54
	273–1234

273–932

298–1336

298–544,5

298–1600

298–2500




	Продолжение  табл. 7.2

	Вещество
	ΔНof,298, кДж/моль
	So298,

Дж/(мольּК)
	ΔGof,298,

кДж/моль
	coP,

Дж/(мольּК)
	Коэффициенты

уравнения     coP = f(Т)
	Температурный

интервал, К

	
	
	
	
	
	      а
	   bּ103
	   c/ּ10-5
	

	Cl2 (г.)

Cr (кр.)

Cu (кр.)

F2 (г.)

Fe-α

Gе (кр.)

Н2 (г.)

I2 (г.)

Мg (кр.)

N2 (г.)

Ni-α
О2 (г.)

Рb (кр.)

S (монокл.)

            S (ромб.)

S (г.)

S2 (г.)
	0

0

0

0

0

0

0

     62,43

0

0

0

0

0

0,38

0

   278,81

   128,37
	      222,98

23,64

33,14

      202,67

27,15

31,09

      130,52

      260,60

32,68

      191,50

29,87

      205,04

64,81

32,55

31,92

      167,75

      228,03
	0

0

0

0

0

0

0

    19,39

0

0

0

0

0

0,19

      0                    238,31

      79,42
	33,93

23,35

24,43

31,30

24,98

23,35

28,83

36,90

24,89

29,12

26,07

29,37

26,82

23,64

         22,68

23,67

32,51
	37,03

24,43

22,64

34,56

17,24

25,02

27,28

37,40

22,30

27,88

16,99

31,46

24,23

23,64

22,68

   –

36,11
	0,67

9,87

6,28

2,51

24,77

3,43

3,26

0,59

10,63

4,27

29,46

3,39

8,71

  –

  –

  –

1,09
	–2,85

–3,68

   –

–3,51

   –

–2,34

0,50

–0,71

–0,42

   –

   –

–3,77

   –

   –

   –

   –

–3,51
	298–3000

298–2000

298–1357

298–2000

298–700

298–1210

298–3000

298–3000

298–920

298–2500

298–633

298–3000

298–601

368–392

273–368

      –

298–2000


	Продолжение табл. 7.2

	Вещество
	ΔНof,298, кДж/моль
	So298,

Дж/(мольּК)
	ΔGof,298,

кДж/моль
	coP,

Дж/(мольּК)
	Коэффициенты

уравнения     coP = f(Т)
	Температурный

интервал, К

	
	
	
	
	
	      а
	   bּ103
	    c/ּ10–5
	

	Si (кр.)

Sn (бел.)

Тi -α

Tl -α

W (кр.)

Zn (кр.)
	         0

  0

  0

  0

  0

  0
	18,83

51,55

30,63

64,18

32,64

41,63
	         0

         0

 0

 0

 0

 0
	19,99

26,99

25,02

26,32

24,27

25,44
	22,82

21,59

21,10

22,01

22,91

22,38
	  3,86

18,10

10,54

14,48

  4,69

10,04
	   –3,54

   –

   –

   –

   –

   –
	298–1685

298–505

298–1155

273–500

298–2500

273–690

	Неорганические соединения

	        Al2О3 (корунд)

Al2(SO4)3 (кр.)

СО (г.)

СО2 (г.)

СОСl2 (г.)

СS2  (г.)

CaC2-α
       СаСО3 (кальцит)

СаО (кр.)

Са(ОН)2 (кр.)

            FeO (кр.)


	–1675,69

–3441,80

  –110,53

  –393,51

  –219,50

    116,70

    –59,83

–1206,83

  –635,09

  –985,12

  –264,85
	50,92

      239,20

      197,55

      213,66

      283,64

      237,77

69,96

91,71

38,07

83,39              60,75
	–1582,27

–3100,87

  –137,15

  –394,37

  –205,31

     66,55

   –64,85

–1128,35

  –603,46

  –897,52

  –244,30
	79,04

259,41

29,14

37,11

57,76

45,48

62,72

83,47

42,05

87,49

         49,92
	114,55

366,31

  28,41

  44,14

  67,15

  52,09

  68,62

104,52

  49,62

105,19

  50,80
	12,89

62,59

  4,10

  9,04

12,03

  6,69

11,88

21,92

 4,52

12,01

  8,61
	–34,31

  –112,47

  –0,46

  –8,54

  –9,04

  –7,53

  –8,66

–25,94

  –6,95

–19,00

  –3,31
	298–1800

298–1100

298–2500

298–2500

298–1000

298–1800

298–720

298–1200

298–1800

298–600

298–1650

	Продолжение табл. 7.2

	Вещество
	ΔНof,298, кДж/моль
	So298,

Дж/(мольּК)
	ΔGof,298,

кДж/моль
	coP,

Дж/(мольּК)
	Коэффициенты

уравнения     coP = f(Т)
	Температурный

интервал, К

	
	
	
	
	
	      а
	   bּ103
	   c/ּ10-5
	

	НВr (г.)

НСl (г.)

НF (г.)

НI (г.)

Н2О (ж.)

Н2О (г.)

Н2S (г.)

MgCO3 (кр.)

МgО (кр.)

Мg(ОН)2 (кр.)

NH3 (г.)

NH4Cl-β

NО (г.)

NO2 (г.)

РСl3 (г.)

РСl5 (г.)

SO2 (г.)


	–36,38

–92,31

  –273,30

  26,36

  –285,83

  –241,81

   –20,60

–1095,85

  –601,49

  –924,66

    –45,94

  –314,22

  91,26

  34,19

   –287,02

   –374,89

   –296,90


	198,58

186,79

173,67

206,48

  69,95

188,72

205,70

  65,10

  27,07

  63,18

192,66

  95,81

210,64

240,06

311,71

364,47

248,07
	–53,43

–95,30

   –275,41

   1,58

  –237,23

  –228,61

    –33,50

–1012,15

  –569,27

  –833,75

    –16,48

  –203,22

87,58

52,29

  –267,98

  –305,10

  –300,21
	29,14

29,14

29,14

29,16

75,30

33,61

33,44

76,11

37,20

76,99

35,16

84,10

29,86

36,66

71,84

       112,97

39,87


	26,15

26,53

26,90

26,32

39,02

30,00

29,37

77,91

48,98

46,99

29,80

   –

29,58

41,16

80,11

129,49

46,19


	  5,86

  4,60

  3,43

  5,94

76,64

10,71

15,40

57,74

  3,14

  102,85

    25,48

   –

  3,85

11,33

 3,10

 2,93

 7,87


	  1,09

  1,09

  1,09

  0,92

11,96

   0,33

    –

   –17,41

   –11,44

    –

–1,67

    –

–0,59

–7,02

  7,99

  –16,40

    –7,70


	298–1600

298–2000

298–2500

298–2000

273–380

298–2500

298–1800

298–750

298–3000

298–541

298–1800

      –

298–2500

298–1500

298–1000

298–1500

298–2000


	Продолжение  табл. 7.2

	Вещество
	ΔНof,298, кДж/моль
	So298,

Дж/(мольּК)
	ΔGof,298,

кДж/моль
	coP,

Дж/(мольּК)
	Коэффициенты

уравнения     coP = f(Т)
	Температурный

интервал, К

	
	
	
	
	
	      а
	   bּ103
	   c/ּ10-5
	

	SO 2Cl2 (г.)

SO3 (г.)

SiO2 (кварц-α)

SnO2 (кр.) 

ТiО2 (рутил)

ТiО2 (анатаз)
	–363,17

–395,85

–910,94

–580,74

–944,75

–933,03
	311,29

256,69

  41,84

  52,30

  50,33

  49,92
	–318,85

–371,17

–856,67

–519,83

–889,49

–877,65
	77,40

50,09

44,43

52,59

55,04

55,21
	87,91

64,98

46,99

73,85

62,86

75,04
	16,15

11,75

 34,31

10,04

11,36

    0
	–14,23

–16,37

–11,30

–21,59

  –9,96

–17,63
	298–1000

298–1300

298–846

298–1500

298–2140

298–2000

	Органические соединения

	
	      Коэффициенты

            уравнения   coP = f(Т)
	

	
	       а
	   bּ103
	    cּ106
	

	Углеводороды



	СН4 (г.)  метан

С2Н2 (г.) ацетилен 

С2Н4 (г.) этилен

С2Н6 (г.) этан

С3Н6 (г.) пропен

С3Н8 (г.) пропан

	–74,85

226,75

  52,30

–84,67

  20,41

   –103,85
	186,27

200,82

219,45

229,49

266,94

269,91
	–50,85

209,21

 68,14

     –32,93

  62,70

–23,53
	35,71

43,93

43,56

52,64

63,89

73,51
	14,32

26,44

11,32

  5,75

12,44

  1,72
	74,66

66,65

  122,01

  175,11

  188,38

  270,75
	–17,43

–26,48

–37,90

–57,85

–47,60

 –94,48
	298–1500

298–1000

298–1500

298–1500

298–1000

298–1500

	Продолжение табл. 7.2

	Вещество
	ΔНof,298, кДж/моль
	So298,

Дж/(мольּК)
	ΔGof,298,

кДж/моль
	coP,

Дж/(мольּК)
	Коэффициенты

        уравнения   coP = f(Т)
	Температурный

интервал,     К

	
	
	
	
	
	       а
	   bּ103
	    cּ106
	

	С4Н8 (г.) 1-бутен

С4Н10 (г.) бутан

С6Н6 (г.) бензол

С6Н12 (ж.) циклогексан

С6Н12 (г.) циклогексан
	    –0,13

–126,15

    82,93

–156,23

–123,14
	305,60

310,12

269,20

204,35

298,24
	71,26

   –17,19

   129,68

26,60

31,70
	85,65

97,45

81,67

      156,48

      106,27
	21,47

18,23

  –21,09

    –

  –51,71
	258,40

303,56

400,12

     –

598,77
	 –80,84

 –92,65

–169,87

       –

–230,00
	298–1500

298–1500

298–1000

      –

298–1000

	Кислородсодержащие соединения



	СН2О (г.) 

формальдегид

СН2О2 (г.)

 муравьиная к-та

СН4О (г.) метанол

С2Н4О2 (г.) уксусная к-та

С2Н6О (г.) этанол

С3Н6О (г.) ацетон

	–115,90

–378,80

–201,00

–434,84

–234,80

–217,57
	218,78

248,77

239,76

282,50

281,38

294,93
	–109,94

–351,51

–162,38

–376,68

–167,96

–153,05
	35,39

45,80

44,13

66,50

65,75

74,90
	18,82

19,40

15,28

14,82

10,99

22,47
	 58,38

112,80

105,20

196,70

204,70

201,80
	–15,61

–47,50

–31,04

–77,70

–74,20

–63,50
	298–1500

298–1000

298–1000

298–1000

298–1000

298–1500

	Продолжение табл. 7.2

	Вещество
	ΔНof,298, кДж/моль
	So298,

Дж/(мольּК)
	ΔGof,298,

кДж/моль
	coP,

Дж/(мольּК)
	     Коэффициенты

уравнения   coP = f(Т)
	Температурный

интервал, К

	
	
	
	
	
	       а
	   bּ103
	   cּ106
	

	С3H8O (г.)

1- пропанол

C4H10O (г.) бутанол

C4H10O (г.) диэтиловый эфир
	–257,53

–274,43

–252,21
	324,80

363,17

342,67
	–163,01

–150,73

–122,39
	   87,11

110,00

112,51
	13,10

14,68

21,09
	277,50

358,10

341,70
	–98,44

  –129,00

  –117,90
	298–1000

298–1000

298–1000

	Галогенсодержащие соединения



	ССl4 (г.)

 тетрахлорметан

СНСl3 (г.) 

трихлорметан

СН3Сl (г.) хлорметан

C2H5Cl (г.) хлорэтан

C6H5Cl (г.)

хлорбензол
	–100,42

–101,25

–86,31

–111,72

51,84
	310,12

295,64

234,47

275,85

313,46
	–58,23

–68,52

–62,90

–60,04

  99,15
	83,76

65,73

40,75

62,72

98,03
	59,36

29,50

15,57

11,63

    –3,09
	  97,00

148,90

  92,74

193,00

388,92
	–49,57

–90,70

–28,31

–72,92

   –166,25
	298–1000

298–773

298–1500

298–1000

298–1000


Таблица 7.3 

Величины коэффициентов Mn  для вычисления стандартного изменения энергии Гиббса по методу Темкина и Шварцмана

	      Т, К
	М0
	    М1·10–3
	     М2·10–6
	     М-2·105

	300

400

500

600

700

800

900

1000

1100

1200

1300

1400

1500

1600

1700

1800

1900

2000

2100

2200

2300

2400

2500

2600

2700

2800

2900

3000
	0,0000

0,0392

0,1133

0,1962

0,2794

0,3597

0,4361

0,5088

0,5765

0,6410

0,7019

0,7595

0,8141

0,8665

0,9162

0,9635

1,009

1,0525

1,094

1,134

1,173

1,210

1,246

1,280

1,314

1,346

1,3775

1,408
	0,0000

0,0130

0,0407

0,0759

0,1153

0,1574

0,2012

0,2463

0,2922

0,3389

0,3860

0,4336

0,4814

0,5296

0,5780

0,6265

0,6752

0,7240

0,7730

0,8220

0,8711

0,9203

0,9696

1,0189

1,0683

1,1177

1,1672

1,2166
	0,0000

0,0043

0,0140

0,0303

0,0498

0,0733

0,1004

0,1310

0,1652

0,2029

0,2440

0,2886

0,3362

0,3877

0,4424

0,5005

0,5619

0,6265

0,6948

0,7662

0,8411

0,9192

1,0008

1,0856

1,1738

1,2654

1,3603

1,4585
	0,0000

0,0364

0,0916

0,1423

0,1853

0,2213

0,2521

0,2783

0,2988

0,3176

0,3340

0,34835

0,3610

0,3723

0,3824

0,3915

0,3998

0,4072

0,4140

0,4203

0,4260

0,4314

0,4363

0,4408

0,44505

0,4490

0,4527

0,4562


Таблица 7.4

Стандартные электродные потенциалы в водных растворах при 250С

	Электрод
	         Реакция
	  φо, В

	Электроды, обратимые относительно катиона

	Li+, Li
	Li+  +  e  →  Li
	–3,045

	Аl3+, Аl
	Аl3+  + 3 e  →  Аl
	–1,662

	Zn2+,  Zn
	Zn2+,+2 e  →  Zn
	–0,763

	Fe2+, Fe
	Fe2+   + 2 e  →  Fe
	–0,440

	Cd2+, Cd
	Cd2+ + 2 e  →  Cd
	–0,403

	Ni2+, Ni
	Ni2+ + 2 e  →  Ni
	–0,250

	Sn2+, Sn
	Sn2+  + 2 e  →  Sn
	–0,136

	Pb2+, Pb
	Pb2+  +  2 e  →  Pb
	–0,126

	Fe3+, Fe
	Fe3+  +  3 e  →  Fe
	–0,036

	Cu2+, Cu
	Cu2+  +  2 e  →  Cu
	+0,337

	Cu+, Cu
	Cu+  +  e  →  Cu
	+0,521

	Ag+, Ag
	Ag+  +  e  →  Ag
	+0,799

	Hg2+, Hg
	Hg22+  + 2 e  →  Hg
	+0,854

	Электроды, обратимые относительно аниона

	Se, Se 2–
	Se  + 2 e  →  Se 2–
	–0,92

	S, S 2–
	S  +  2 e  →  S 2–
	–0,447

	Br2(ж), Br -
	½ Br2  +  e  →  Br –
	+1,065

	Газовые электроды

	H+, H2
	H+  + e  →  ½  H2
	 0,000

	O2, OH-
	½ O2  +  H2O  +  2 e   →2 OH–
	+0,401

	Cl2(г), Cl–
	         ½ Cl2   +  e  →  Cl–
	+1,360

	F2, F–
	½ F2   +  e  →  F–
	+2,870

	Электроды второго рода

	Al, Al(OH)3, OH-
	Al(OH)3   + 3 e  →  Al + 3 OH–
	–2,300

	Zn, Zn(OH)2, OH-
	Zn(OH)2   + 2 e → Zn  +  2 OH–
	–1,245

	Cd, Cd(OH)2, OH-
	Cd(OH)2 + 2 e → Cd  + 2 OH–
	–0,809

	Pb, PbSO4, SO42-
	PbSO4 + 2 e  →  Pb  +  SO42-
	–0,359

	Ag, AgCl, Cl-
	AgCl  + e  →  Ag  + Cl–
	+0,222

	Hg, Hg2Cl2, Cl-
	½ Hg2Cl2  +  e  →  Hg + Cl–
	+0,268

	Ag, Ag2SO4, SO42-
	Ag2SO4 + 2 e  → 2 Ag + SO42–
	+0,654



	Окончание табл. 7.4

	   Электрод
	         Реакция
	  φо, В

	Окислительно-восстановительные электроды

	Cr3+, Cr2+  (Pt)
	Cr3+  + e  →  Cr2+
	–0,408

	Sn4+, Sn2+  (Pt)
	Sn4+  + 2 e  → Sn2+
	+0,150

	Cu2+, Cu+  (Pt)
	Cu2+  +  e  →  Cu+
	+0,153

	H+,C6H4O2, C6H4(OH)2   (Pt)
	C6H4O2+2H++2e → C6H4(OH)2
	+0,699

	Fe3+, Fe2+   (Pt)
	Fe3+  +  e  →   Fe2+
	+0,771

	H+, O2   (Pt)
	O2 + 4H+ +4e  →  2 H2O
	+1,229


Таблица 7.5

Предельная эквивалентная электрическая проводимость ионов (при бесконечном разведении) при 25оС и температурный коэффициент электрической проводимости 
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 Ом-1см2(г-экв-1
	       α

	Ag+

½ Ba2+

½ Cd2+
½ Ca2+

½ Cu2+

½ Fe2+

H+

K+

Li+

½ Mg2+

NH4+

Na+

½ Pb2+

½ Zn2+
	61,9

63,6

54

59,5

55

53,5

349,8

73,5

38,6

53,0

73,5

50,1

70,0

54,0
	0,0194

0,020

0,020

0,021

0,024

0,024

0,0142

0,0187

0,0214

0,0218

0,0187

0,0208

0,0178

0,0185
	Br –

Cl–

½ CO32–

F–

J–

NO3–

OH–

½ SO42–

HCOO–

H3COO–

МnO4–

NO2–


	78,14

76,35

69,3

55,4

76,85

71,4

198,3

80,0

54,6

40,9

61,3

71,4


	0,0185

0,0194

0,0192

0,021

0,0192

0,0184

0,0196

0,0206

0,0206

0,0224

0,0248

    -




Таблица 7.6

 Средние ионные коэффициенты активности  γ±  

растворов сильных электролитов
	Электролит
	Концентрация, моль/1000 г H2O

	
	0,01
	0,1
	1,0

	CuSO4
	0,438
	0,154
	0,043

	CdSO4
	0,399
	0,150
	0,041

	ZnSO4
	0,387
	0,150
	0,043
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