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ПРЕДИСЛОВИЕ

Данное учебное пособие предназначено:

· для подготовки инженеров–физиков, специализирующихся в области разработки металлургических процессов получения материалов ядерных реакторов;

· для повышения квалификации специалистов, изучающих процессы взаимодействия материалов с окружающей средой в условиях эксплуатации или аварийных условиях; 

· для использования в качестве пособия по изучению прикладных аспектов термодинамики.

Пособие окажет методическую помощь в освоении практического применения расчетных методов термодинамики в области физического материаловедения и металлургии конструкционных материалов ядерных реакторов.

В первом разделе излагаются основные теоретические положения, необходимые для проведения термодинамических расчетов. 

Во втором разделе приводятся систематическое рассмотрение приближенных методов расчета термохимических свойств индивидуальных неорганических веществ. Такие методы особенно важны для оценки свойств малоизученных веществ.

Третий раздел посвящен термодинамическим методам описания твердых растворов и проведению расчетов фазовых равновесий. Особое внимание уделено теоретическим расчетам простейших диаграмм состояния.

В четвертом разделе даны примеры проведения термохимических расчетов, типичных для анализа металлургических процессов. Дается краткое описание порядка использования термодинамического калькулятора электронного справочника термохимических величин, разработанного на кафедре «Физические проблемы материаловедения» МИФИ,  для проведения таких расчетов. 

В приложениях описаны стандарты термодинамики и характеристика основных справочников термохимических свойств  индивидуальных веществ. 

ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ ТЕРМОДИНАМИКИ

1.1. Теплоемкость

Под теплоемкостью С понимается количество теплоты, необходимой для нагрева единицы массы вещества на 1 градус. Теплоемкость  является фундаментальным свойством данного индивидуаль​ного вещества и зависит от температуры. Количество теплоты Q, требуемой для нагрева (охлаждения) единицы массы от температуры T1 до T2, рассчитывается по формуле:
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В зависимости от условий нагрева, теплоемкости могут иметь разные значения. Различают теплоемкость при постоянном объеме CV = dU/dT и теплоемкость при постоянном давлении CР = dH/dT =(dU +PdV)/dT, где U и H – внутренняя энергия и энтальпия единицы массы веще​ства. Поскольку при изобарном процессе сообщаемое системе тепло расходуется не только на нагрев системы, но и на совершение механической работы, то Cp  > Cv.

Теплоемкость веществ и ее зависимость от температуры опреде​ляют экспериментально, аппроксимируют степенными полиномами, коэффициенты которых и заносят в справочники. Обычно функция, описывающая температурную зависимость теплоемкости в процессах при постоянном давлении, и приводимая в справочной литературе, имеет вид трехчлена: 
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(1.2)
В старых изданиях встречается несколько иной вид трехчленного полинома для теплоемкости веществ, а именно параболический:
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(1.3)

Для органических соединений часто используется полином с кубиче​ским членом зависимости температуры. Поэтому общий вид тем​пературной зависимости теплоемкости, учитывающий все варианты записи, будет передаваться пятичленным полином:
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(1.4)
который используется в компьютерных базах данных. 
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Если вещество не испытывает фазовых превращений в твердом состоянии, то его теплоемкость увеличивается с ростом температуры (рис. 1.1). Это обусловлено, в первую очередь, увеличением ангармоничности колебаний атомов в узлах кристаллической решетки. При фазовых превращениях теплоемкость изменяется скачком.


Рис. 1.1. Температурная зависимость теплоемкости металлов

Для твердых веществ выполняются следующие эмпирические закономерности
1. При температуре выше температуры Дебая теплоемкость 

Cv = 3mR=24,94m Дж/(моль.K), 








(1.5)

где m – число атомов в молекуле (правило Дюлонга – Пти).

2. Изобарная теплоемкость связана с изохорной соотношением
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(1.6)

где Тпл – температура плавления (формула Магнуса – Линдемана).


3.
Изобарная теплоемкость при температуре плавления равна 30,38 Дж/(моль.K) (правило Кубашевского).


Теплоемкость газов складывается из теплоемкостей поступательного, вращательного и колебательного движений. Для металлургической практики интерес представляют температуры  заметно выше комнатной, при которых уже возбуждены все степени свободы поступательного и вращательного движений. Поэтому изменение теплоемкости газов при таких температурах обусловлено только возбуждением колебательных степеней свободы. Типичные температурные зависимости теплоемкости многоатомных газов приведены на рис. 1.2.
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Рис. 1.2. Температурная зависимость теплоемкости многоатомных газов: 1 – N2,  2 – H2 ,  3 – H2O,  4 – NH3
Теплоемкость монотонно увеличивается с ростом температуры, асимптотически приближаясь к предельному значению
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где m – число атомов в молекуле.

1.2. Внутренняя энергия и энтальпия 

В случае изохорного процесса при получении тепла система не может совершать механической работы, и все полученное элементарное количество тепла Q идет на изменение только внутренней энергии dU за счет увеличения температуры на dT:
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где  Cv  – теплоемкость при постоянном объеме.

Внутренняя энергия U является функцией состояния для процессов при постоянном объеме и энтропии. Она не изменяет свое значение при возвращении системы в исходное состояние независимо от пути перехода. 

В случае изобарного процесса при получении тепловой энергии система изменяет объем, тем самым механически взаимодействуя с окружающей средой. Поэтому элементарное количество тепла (Q идет как на изменение внутренней энергии dU (изменение температуры), так и на совершение механической работы PdV:
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где Cp  – теплоемкость при постоянном давлении. 


Через dH = dU + PdV  обозначен полный дифференциал еще одной термодинамической функции – энтальпии H = U + PV , показывающий, какое количество тепла надо подвести к системе, чтобы нагреть ее до заданной температуры при постоянном давлении. Аналогично внутренней энергии U энтальпия Н также является функцией состояния. Иногда энтальпию называют теплосодержанием.

Стандартной энтальпией вещества называют тепловой эффект реакции образования 1 моля вещества из стандартных элементов, проводимой при стандартных условиях (см. приложение 1). То есть за стандарт берется не абсолютное значение, а изменение энтальпии при образовании (по-английски “formation”) нового вещества (химического соединения или другой фазы) из веществ в их стандартной форме. Такая функция, называемая стандартной энтальпией образования, обозначается как 
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. По определению, для стандартных веществ 
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Энтальпия образования при температуре отличной от 298К рассчитывается по формуле:
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(1.11)

Энтальпии реакций измеряются экспериментально при тех температурах и давлениях, при которых они реально идут. Затем их величины пересчитывают на значения, которые получились бы, если реакция прошла бы при стандартных условиях. Полученные расчетные значения и приводятся в справочниках под названием стандартных энтальпий образования 
[image: image16.wmf].
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Для расчета энтальпии 
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 при температуре Т обычно используют   наиболее распространенную форму трехчленного полинома для теплоемкости:
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(1.12)

Если вещество испытывает фазовое превращение α ( β, то температурная зависимость энтальпии в областях существования этих фаз определяется следующим образом:
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(1.13)

В качестве примера температурной зависимости энтальпии на рис. 1.3 приведено ее изменение для циркония.
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Рис. 1.3. Температурная зависимость энтальпии циркония 

(тонкими линиями показаны энтальпии  α, β и жидкой фаз)


Фазовые превращения I–го рода сопровождаются скачкообразным увеличением энтальпии с ростом температуры. Величина этого скачка называется теплотой фазового превращения, которая всегда положительна.

Если известно значение теплоты фазового превращения 
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(1.14)

Энтропия и её фундаментальные свойства

Введенное Клаузиусом понятие энтропии (под названием приведенной теплоты) как  отношение элементарного количества теплоты, полученной телом, к его температуре dS = Q/T является фундаментальным положением термодинамики. 
Изменение энтропии с температурой рассчитывается по формуле: 
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(1.15)

Энтропия обладает следующими свойствами.

1. Вероятностная трактовка понятия энтропии по Л.Больцману 

S = Rln(w),

где w – мера вероятности существования системы в том или ином состоянии) легко показывает одно из ее важных свойств, а именно, аддитивность: энтропия системы равна сумме энтропий частей, ее составляющих.

2. Второе начало термодинамики гласит: в замкнутых системах процесс может идти самопроизвольно, если при этом энтропия всей системы возрастает. Заметим, что при этом энтропии отдельных частей системы (подсистем) могут и убывать: ведь подсистемы не являются замкнутыми объектами. 

3. Самопроизвольно процесс идет из некоторого начального состояния до некоторого конечного равновесного с непрерывным возрастанием вероятности существования системы (энтропии) до наибольшей возможной величины. Это позволяет дать еще одну формулировку второго начала термодинамики: в равновесном состоянии энтропия имеет максимально возможное значение. Такая формулировка носит также название принципа максимума энтропии.

4. Энтропия не может быть отрицательной. Ее минимальное возможное значение – нуль, соответствующее максимально возможному значению вероятности – единице. Такого состояния любая система достигает только при абсолютном нуле температуры: при нуле по шкале Кельвина все тела находятся в единственном (основном) состоянии, следовательно, и вероятность найти систему в нем равна единице. Равенство энтропии нулю при абсолютном нуле температур называется третьим началом термодинамики или тепловой теоремой Нернста.

Важнейшим следствием теоремы Нернста является тот факт, что в отличие от внутренней энергии для энтропии можно вычислить ее абсолютное (истинное) значение при любой температуре. Действительно, имеем:
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Поскольку  для энтропии можно определить абсолютное значение, то в обозначении энтропии отсутствует знак “”.

За стандартное значение энтропии индивидуального (самостоятельного) вещества принимают величину его абсолютной энтропии для 1 моля при оговоренных стандартных условиях. В литературе, если за стандарт выбрано давление 1 атм (или 1 бар) и температура 298К, такое значение энтропии обозначается символом 
[image: image25.wmf]0
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и имеет размерность Дж/(моль(К). Значения энтропии при другой температуре, но при том же давлении, вычисляются по формуле:
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Для расчета энтропии вещества при температуре Т в качестве исходных используются следующие справочные величины: 
[image: image28.wmf]0
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 и коэффициенты a, b, c трехчленного полинома для теплоемкости. 


[image: image29.wmf]).

298

1

1

(

2

1

)

298

(

)]

298

ln(

)

[ln(

d

d

)

(

2

2

0

298

298

2

0

298

298

0

298

0

-

×

¢

+

-

×

+

-

×

+

=

=

¢

+

+

+

=

+

=

ò

ò

T

c

T

b

T

a

S

T

T

T

c

bT

a

S

T

T

T

C

S

S

T

T

p

T

 (1.18)

Если вещество испытывает фазовое превращение α(β, то температурная зависимость энтропии в областях существования этих фаз определяется следующим образом:
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Фазовые превращения I–го рода сопровождаются скачкообразным увеличением энтропии с ростом температуры (так же как и энтальпии). Величина этого скачка называется энтропией фазового превращения. Если известно значение теплоты фазового превращения 
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 при температуре этого превращения Тф.п, то 
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Энтропия фазового превращения 
[image: image33.wmf]0
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 связана с энтальпией и температурой фазового перехода:
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поскольку фазовый переход I рода идет при постоянной температуре.
1.3. Термодинамические потенциалы

Для возможности расчетов равновесий в произвольных системах, в которых совершаются фазовые переходы или химические реакции,  Дж.Гиббс ввел новую термодинамическую функцию G = H – TS, получившую название изобарно-изотермического потенциала или, просто, потенциала Гиббса, которая является потенциальной функцией (функцией состояния) относительно переменных Р и Т. Одна из трактовок физического смысла потенциала Гиббса: это та часть содержащейся в теле энергии, которая может быть превращена в полезную работу. Поэтому потенциал Гиббса очень часто называют также свободной энергией Гиббса.

Если процесс получения какого-либо полезного действия от системы проводится при постоянных объеме и температуре, то здесь потенциалом (изохорно–изотермическим) будет свободная энергия F в определении Гельмгольца:  F = U - TS.


Изобарно–изотермический потенциал Гиббса чаще используется на практике, чем изохорно–изотермический потенциал Гельмгольца. 

Запишем полный дифференциал энергии Гиббса в виде: 

dG =  dH - TdS = - T (- dH/T + dS).
По физическому смыслу членов в скобках ясно, что dS означает прямое приращение абсолютной энтропии, а -dH/T = dS’  – косвенное приращение энтропии, связанное с теплом, пошедшим на изменение энтальпии. Величина  S - H/T = - G/T = Ф  может называться виртуальной энтропией системы. На практике величина 

Ф= - G/T  















(1.22)
получила название приведенный потенциал. Ее максимум необходимо отыскивать для определения равновесного состояния системы, в которой происходят не только механические процессы.

Для вещества при стандартном давлении произвольной температуре Т значение свободной энергии Гиббса можно численно рассчитать по формуле:
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Исходными данными для такого расчета служат стандартные теплоты образования (энтальпии), стандартные энтропии и  полиномы теплоемкости данного вещества в различных фазовых состояниях.

Другой метод расчета изобарно–изотермического потенциала Гиббса основан на использовании данных по температурной зависимости приведенного потенциала Ф. Этот метод применяется, главных образом, в компьютерных расчетах. В этом случае в качестве первичной термохимической информации используют данные по температурной зависимости приведенного потенциала Ф. При этом в компьютерных базах данных хранят коэффициенты ряда:
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Коэффициенты i  могут использоваться и для вычисления энтропии, энтальпии и теплоемкости:
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1.4. Термодинамические функции при фазовых превращениях I  и II-го  рода

Фазовые превращения I-го рода сопровождаются выделением (поглощением) тепла. Такие превращения протекают при постоянной температуре и для них характерно наличие границы раздела фаз.  К фазовым превращениям этого типа относятся плавление (кристаллизация), испарение (сублимация, конденсация), полиморфные превращения в кристаллических веществах.

При фазовых превращениях II-го рода тепловых эффектов не наблюдается, превращение протекает в интервале температур ниже критического значения, границы раздела фаз отсутствуют. Примеры фазовых превращений II-го рода: магнитные превращения (ферро-, ферри-, антиферромагнетик ( парамагнетик), упорядочение, переход в сверхпроводящее состояние.

Учитывая следующие очевидные соотношения
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можно сделать заключения о характере поведения графиков температурной зависимости некоторых термодинамических функций в точках фазовых переходов (таблица 1.1).

Таблица 1.1

	Функция
	Переход I рода
	Переход II рода

	Теплоемкость Cp
	( (
	разрыв ((–функция)

	Энтальпия (H
	разрыв
	излом

	Энтропия S
	разрыв
	излом

	Потенциал Гиббса (G
	излом 
	гладкая функция


Ниже приводятся температурные зависимости (рис. 1.4) значений теплоемкости, энтальпии и энтропии железа – материала, в котором наблюдаются фазовые превращения как I, так и II рода:

· ферромагнетик ( парамагнетик (1042 К) – II рода,

· α(ГЦК) ( γ(ОЦК) (1184 К) – I рода,

· γ(ОЦК)( (ГЦК) (1665 К) – I рода,

·  (  жидкость (1809 К) – I рода.
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Рис. 1.4. Температурные зависимости теплоемкости CP, энтальпии (H0 и энтропии S0 железа

(стрелками отмечены температуры фазовых превращений)

Значения термодинамических потенциалов ((G, (F, (Ф) изменяются с температурой непрерывным образом, причем в точке фазового превращения I-го рода графики температурной зависимости этих функций имеют излом (разрыв значений первой производной по температуре), а в точке перехода II-го рода – излома нет (первая производная изменяется непрерывным образом, вторая производная имеет разрыв).

Такой характер температурной зависимости термодинамических потенциалов обусловлен следующим. Вещество в каждом из своих агрегатных состояний устойчиво существует в некотором температурном интервале. Естественно, что устойчивые формы соответствуют самым нижним участкам кривых температурной зависимости энергии Гиббса, т.е. минимально возможному для данной формы значению потенциала  G.
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Рис. 1.5. Температурная зависимость потенциала Гиббса G для молибдена (толстая линия описывает реальный изобарно–изотермический потенциал молибдена с температурой плавления 2896 К)

Поскольку
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то можно заключить, что при постоянном давлении первая и вторая производные изобарно–изотермического потенциала по температуре всегда отрицательны. Следовательно, потенциал Гиббса с ростом температуры всегда монотонно уменьшается, а его график всегда представляет монотонную кривую выпуклостью вверх. 

1.5. Зависимость термодинамических величин от давления

Энтальпия веществ как свойство, связанное в основном с внутренней структурой молекул, практически не зависит от давления, которое обычно всегда много меньше внутримолекулярного взаимодействия. Исключение составляют процессы, проводимые при сверхвысоких давлениях, например, при синтезе алмазов. Тогда учитывать зависимость энтальпии от давления необходимо.

Твердые и жидкие тела, находящиеся в конденсированном состоянии из–за сильного межмолекулярного взаимодействия, практически не сжимаемы при разумных давлениях. Поэтому член РdV в термодинамических величинах для конденсированных тел обычно мал. Это приводит к тому, что для твердых и жидких тел можно не делать различий между теплоемкостями при постоянном давлении  и объеме между внутренней энергией и энтальпией

Из–за практической несжимаемости можно считать, что от давления не зависит и энтропия S конденсированных тел: через давление внутрь передается слишком мало дополнительной энергии (РdV), по сравнению с уже имеющейся у тела из–за внутримолекулярного и межмолекулярного взаимодействия. 

Но для газов, где межмолекулярное взаимодействие весьма мало, энтропия существенно зависит от давления и объема системы. Действительно, рассмотрим процесс изотермического изменения давления от начального значения р0 до некоторого р с одновременным изменением объема. Тогда для работы, произведенной над телом, с использованием уравнения состояния идеального газа (PV= RT)  получим:
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(1.30)
Поскольку рассматривается изотермический процесс, то изменения внутренней энергии U в системе не происходит: выделившееся или поглотившееся тепло будет отдано или получено из окружающей среды, что и скомпенсирует временное изменение внутренней энергии. Следовательно, сумма полученных работы и тепла равна нулю: 
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T.e. абсолютное значение энтропии газа при давлении, отличающемся от начального, равно:


[image: image47.wmf]).

ln(

)

(

0

0

p

p

R

S

p

S

T

T

-

=












(1.32)

1.6. Тепловой эффект химической реакции

Исходными данными для расчета теплового эффекта реакции 
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служат теплоты образования  ([image: image49.wmf]D
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iвеществ, участвующих в реакции: 
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Если внутри рассматриваемого интервала температур один или несколько компонентов реакции испытывают фазовые превращения, температурный интервал разбивают на несколько частей:
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Теплота превращения (Нпр берется со своим или противоположным знаком в зависимости от принадлежности к продуктам реакции или исходным веществам.

Энтропия реакции при температуре Т рассчитывается по формуле
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При наличии фазовых переходов интервал интегрирования разбивается на отдельные участки:
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Считая, что теплоемкость описывается полиномом вида [image: image55.wmf],
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можно получить, что 
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1.7. Оценка термодинамической возможности протекания реакции

Для типичных условий протекания химической реакции (Т = const, Р = const) термодинамическая возможность протекания реакции определяется знаком изменения значения энергии Гиббса (Gсистемы во время прохождения реакции. Реакция протекает, если (G < 0. 


Используя данные (стандартные теплоты образования (энтальпии), энтропии теплоемкостиили приведенные потенциалы, приводимые в справочниках, по термодинамическим свойствам веществ можно легко рассчитать изменение стандартного потенциала Гиббса, когда за начальное состояние принимаются условия, что все исходные давления равны 1 атм
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(1.40)


В принципе эту характеристику можно использовать для оценки термодинамической вероятности реакции. Однако к такой оценке следует подходить с осторожностью, ибо начальные давления в реальных системах редко равны 1 атм.


Абсолютно достоверной характеристикой возможности протекания реакции при произвольных начальных условиях служит истинное изменение потенциала Гиббса, связанное с изменением стандартного потенциала уравнением изотермы химической реакции:
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где Kp  – константа равновесия реакции, а парциальные давления p'i относятся к продуктам реакции, а pi – к реагентам.

В общем случае знак 
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 может не совпадать со знаком 
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Положительное значение изменения стандартной энергии Гиббса указывает не на абсолютную невозможность реакции, а лишь на незначительный или очень малый выход продуктов в стандартном состо​янии. Наличие второго слагаемого в правой части уравнения изотермы  свидетельствует о том, что значительного выхода продуктов можно достигнуть даже при положительных значениях изменения стандартной энергии Гиббса. Это произойдет за счет создания в системе определенного соотношения между давлениями участников реакции.


Термодинамическую возможность протекания реакции следует отличать от ее практической возможности, под которой подразумевают протекание реакции с заметной скоростью. Наличие кинетических затруднений может стать препятствием к проведению реакции необходимой скоростью. Таким образом, термодинамическая возможность реакции означает лишь принципиальную осуществимость реакции, возможность ее самопроизвольного протекания в рассматриваемых условиях, но не гарантирует конечную скорость превращения исходных веществ в продукты.

2. Методы приближенного расчета термодинамических свойств неорганических соединений

Важной частью процесса численного моделирования металлургических и материаловедческих процессов является подбор достоверной информации о термодинамических и физических свойствах индивидуальных веществ. Для большинства соединений имеются вполне надежные термохимические данные, которые содержатся в справочниках или хранятся в базах данных (см. приложение 2). 

Если в справочниках термохимических величин отсутствуют какие–либо свойства нужного вещества, то можно попытаться оценить их с помощью теоретико–расчетных методов. 

2.1. Стандартная теплота образования

В основе расчетного определения теплоты образования чаще всего лежит принцип сравнительного расчета – сопоставление теплот образования однотипных соединений. Однотипными называют соединения, имеющие одинаковую стехиометрическую формулу и различающиеся лишь одним элементом, причем эти элементы принадлежат к одной и той же подгруппе Периодической системы.

Некоторые методы оценки теплоты образования весьма чувствительны к явлению, известному в литературе под названием вторичной периодичности. Оно заключается в нарушении монотонного изменения свойств однотипных соединений в пределах одной и той же подгруппы Периодической системы и может быть объяснено эффектом упрочнения связи s–электронов с ядром при наличии в атоме плохо экранирующих d– и f–оболочек.

Обычно вторичная периодичность резче проявляется у поливалентных элементов, причем особенно ярко у соединений с высшей валентностью. Это явление более заметно проявляется у элементов, принадлежащих нечетным рядам Периодической системы, а в  пределах одной группы – у элементов главной подгруппы. Наиболее сильно отклоняются в своем поведении от других элементов рассматриваемой подгруппы элементы главных подгрупп, принадлежащие ко II и III рядам Периодической системы.

Метод Беркенгейма (полусумм). Этот простейший метод основан на правиле Менделеева (правиле полусумм), согласно которому численное значение физико–химического свойства соединения равно среднему арифметическому от величин, относящихся к соединениям, соседним с данным в подгруппе или ряду Периодической системы. В последнем случае из–за различной стехиометрии расчет теплового эффекта ведут на эквивалентные количества.

Сопоставляемые соединения могут иметь либо общий катион, либо общий анион. Например, для бромида магния теплота образования может быть вычислена как среднее арифметическое от теплот образования бромидов бериллия и кальция. Однако она может быть получена как полусумма теплот образования хлорида и йодида магния.

Если не принимать к рассмотрению элементы II и III рядов Периодической системы, принадлежащие к главным подгруппам, которые подвержены явлениям вторичной периодичности, метод Беркенгейма позволяет достаточно точно оценивать теплоту образования. 

Пример. Определить теплоту образования твердого тетрахлорида ниобия.

Для ниобия в качестве соседних элементов выбираем цирконий и молибден. Для тетрахлоридов этих элементов стандартные теплоты образования соответственно равны -980,5 и -80,6 кДж/моль. Тогда теплота образования тетрахлорида ниобия будет равна
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EMBED Equation.3[image: image66.wmf])

(NbCl

тв

4

= -(980,5 + 480,6)/2 = -730,6 [кДж/моль].

Отклонение от экспериментального значения (-695,0 кДж/моль) составляет 5,1%.

Метод Лотье – Карапетьянца (сравнительного расчета). В основе метода лежит сопоставление теплот образования в двух рядах однотипных соединений. Лотье впервые указал на линейный характер такой зависимости, а Карапетьянц на многочисленных примерах показал, что оценка теплоты образования таким способом дает погрешность, сравнимую с экспериментальной. Преимуществом метода является малая чувствительность к явлению вторичной периодичности. Это существенно расширяет круг соединений, который может быть выбран в качестве исходных данных для оценки теплоты образования исследуемого вещества. 

Пример. Определить стандартную теплоту образования газообразного тетрахлорида германия методом сравнительного расчета.
Воспользуемся сопоставлением теплот образования в двух рядах однотипных соединений. В качестве последних выберем газообраз​ные тетрагалогениды кремния и германия. Из справочной литера​туры [1] находим значения теплоты образования этих соединений:

	Соединение
	(H0298, кДж/моль
	
	Соединение
	(H0298 , кДж/моль

	SiF4
	- 1616,1
	
	GeF4
	- 1190,7

	SiCl4
	- 654,8
	
	GeCl4
	?

	SiBr4
	- 419,9
	
	GeBr4
	- 298,9

	SiI4
	- 128,9
	
	GeI4
	- 56,9


Из графика, построенного по этим данным (рис. 2.1), следует, что теплота образования в рядах этих соединений действительно изменяется по линейному закону. 
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Рис. 2.1. К определению стандартной теплоты образования газообразного GeCl4  из сопоставления теплот образования галогенидов кремния и германия

Для зависимости 

[image: image68.wmf]0

298

H

D
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EMBED Equation.3[image: image71.wmf](SiX

4

)

+

b

 методом наименьших квадратов определяем параметры прямой: а = 0,757 и

b = 31,1. Подставляя в полученное уравнение 
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EMBED Equation.3[image: image73.wmf](SiCl

4

)

 = -654,8 кДж/моль, находим, что 
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EMBED Equation.3[image: image75.wmf])

(GeCl

4

 = - 464,6 кДж/моль. Отклонение от экспериментального значения для тетрахлорида германия GeCl4 (-504,9 кДж/моль) составляет -8,0%.

Сравним полученный результат с оценкой значения теплоты образования тетрахлорида по методу полусумм:
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 (GeBr4) ] / 2 = 

= - (1190,7 + 298,9) / 2 = -744,8  [кДж/моль].

Явное значительное отклонение полученной по методу полусумм  теплоты образования от экспериментального значения обусловлено явлением вторичной периодичности, к которому сравнительный метод Лотье – Карапетьянца менее чувствителен.

2.2. Стандартная энтропия

Методы оценки стандартной энтропии отличаются для различных состояний вещества.

Среди известных методов приближенных расчетов энтропии име​ются как аналитические, основанные на определенном математиче​ском соотношении между физико–химическими свойствами веще​ства, так и графические, требующие построения графической зави​симости между энтропией и какими–либо другими характеристи​ками однотипных соединений. Более удобными для практического использования являются аналитические методы: они опираются на сравнительно небольшой объем предварительной информации об исследуемом соединении и их легко использовать для расчетов и оптимизации технологических процессов на компьютере.

2.2.1. Твердое состояние

Аналитический метод (метод Герца). В основе метода лежит эмпирическая формула для оценки энтропии неорганических соединений в твердом состоянии:
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где КГ – некоторая постоянная. Согласно методу Герца,  КГ  = 20,5.В усовершенствованном методе используется эмпирическая константа 

КГ = 
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где x = 42,4/MA. Точность усовершенствованного метода Герца составляет 
[image: image82.wmf]±

9,5%.

Аддитивные методы. Рядом авторов предложены методы расчета энтропии твердых соединений, основанные на суммировании инкрементов энтропии отдельных ионов, образующих  соединение. Среди них наиболее достоверным признается метод  Келли. В методе Келли каждому конкретному иону в зависимости от его заряда приписывается опре​деленное значение энтропии (табл. 2.1).
Таблица 2.1.
Инкременты S0298 неорганических веществ кристаллического состоянии по Келли (Дж/моль.К)

	Катионы

	Ион
	S0298
	Ион
	S0298
	Ион
	S0298
	Ион
	S0298

	Н+
	15,91
	Са2+
	41,87
	Ge4+
	55,27
	Сг3+
	42,70

	Li+
	22,19
	Sr2+
	54,43
	Sn2+
	58,61
	Мо4+
	39,35

	Na+
	40,19
	Ва2+
	64,48
	Sn4+
	54,01
	Fe2+
	52,75

	К+
	50,66
	Zn2+
	43,54
	Pb4+
	73,27
	Fе3+
	41,03

	Cs+
	73,30
	Cd2+
	56,10
	Ti3+
	41,03
	Со2+
	46,47

	Cu+
	49,40
	Hg2+
	70,34
	Ti4+
	И,75
	Ni2+
	36,01

	Cu2+
	45,64
	B3+
	27,21
	Zr4+
	48,15
	Се2+
	61,96

	Ag+
	61,96
	Al3+
	17,58
	Hf4+
	58,20
	Се3+
	66,57

	Be2+
	12,56
	Ga3+
	42,70
	V2+
	34.33
	Th4+
	69,08

	Mg2+
	24,70
	Si4+
	42,70
	V3+
	43,12
	U4+
	83,74

	Анионы

	Ион
	S0298
	Ион
	S0298
	Ион
	S0298
	Ион
	S0298

	F—
	16,33
	SO42—
	68,66
	CrO2—
	41,87
	Ti44—
	56,52

	Cl—
	33,49
	РО43—
	75,78
	CrO42—
	97,97
	Ti2O52—
	98,39

	Br—
	43,96
	P2O44—
	103,0
	СО32—
	43,96
	ZrO32—
	57,36

	I—
	51,08
	Н2Р04—
	91,27
	SiO32—
	41,45
	AlO2—
	29,31

	O2—
	0
	ВгО3—
	100,48
	SiO44—
	43.54
	ВH4—
	32,66

	S2—
	15,91
	МпО4—
	122,67
	Si2O54—
	86,67
	FeO2—
	48,98

	SO32—
	62,80
	NO3—
	79,13
	TiO32—
	47,73
	СоO2—
	34,33


Точность метода Келли ±5,5%. Недостатком этого метода явля​ется то, что он не применим к соединениям со значительным вкладом ковалентной связи (бориды, нитриды, силициды и т. п.).

Пример. Определить по методу Келли стандартную энтропию соединения Fe2SiO4..

По табл. 2.1 находим ионные   составляющие энтропии   S(Fe2+) = 52,75 и S(SiO44—) = 43,54 Дж/(моль.К). Проводим суммиро​вание этих составляющих с учетом стехиометрии соединения: 
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 (Fe2SiО4) = 2 .52,75 + 43,54 = 149,1 Дж/(моль.К).

Отклонение от экспериментального значения (145,3 Дж/(моль.К)) составляет 2,6%. 

Графические методы определения энтропии основаны на по​стро​ении графика, в котором энтропия нескольких однотипных со​единений откладывается в функции какого–либо другого свойства вещества. 

Применение метода сравнительного расчета в его классическом варианте, основанном на сопоставлении энтропии в двух рядах од​нотипных соединений, обеспечивает высокую точность оценки эн​тропии, но требует информации об экспериментальных значениях энтропии достаточно большого числа веществ (минимум семи). Ниже рассмотрены методы, позволяющие ограничиться тремя одно​типными соединениями.

Метод Филиппина. Данный метод для расчета энтропии исполь​зует эмпирическую зависимость, основанную на учете молярной массы соединения и его плотности: 
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(2.3)

где ( – плотность соединения, a и b – постоянные для
однотипных соединений.

Метод Тредвела – Модерли. Этот метод устанавливает связь ме​жду энтропией и молярными массами элементов, входящих в хими​ческое соединение:
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где Мк и Mа – молярные массы катиона и аниона;  а, b и с – постоянные для однотипных ве​ществ. 

Если рассматривать соединения с одноименным катионом (Мк = = const), то  последняя  формула трансформируется в
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Для соединений с одноименным анионом (MA = const) имеем
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(2.6)

Таким образом, в ряду подобных веществ энтропия является ли​нейной функцией логарифма молярной массы катиона или аниона.

Метод имеет точность ±4,5%.

Пример. Вычислить стандартную энтропию K3AsO4, используя следующие дан​ные.

	Вещество
	S0298, Дж/моль.К
	MK

	Li3AsO4
	117,32
	3.6,94

	Na3AsO4
	186,10
	3.22,99

	K3AsO4
	?
	3.39,1

	Rb3AsO4
	239,07
	3.85,47

	Cs3AsO4
	278,24
	3.132,91


Применим метод наименьших квадратов для вычисления a и b уравнения y = ax + b, где x = lnMK ( в ряду Li, Na, Rb, Cs). Получим a = -37,73 и b = 51,67; 
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(K3AsO4) = 208,46 Дж/моль.К. Для сравне​ния: литературное значение стандартной энтропии K3AsO4  состав​ляет 223,76 Дж/моль.К.

2.2.2. Жидкое состояние 

Установлено, что для неполярных и слабополярных соединений отношение энтропии к теплоемкости жидкости связано линейной зависимостью с ее температурой кипения: 
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(2.7)

Газообразное состояние 

Известны две корреляции, связывающие энтропию газообразного соединения с его молярной массой. Согласно первой из них энтро​пия двухатомных веществ может быть рассчитана по формуле
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а энтропия многоатомных веществ
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Вторая корреляция основана на линейной зависимости между ло​гарифмом энтропии и логарифмом молярной массы:
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где значения коэффициентов a и b приведены в табл. 2.2.

Таблица 2.2. 

Коэффициенты a и b для расчета энтропии

	Тип соединения
	       a
	b
	±(%

	АВ
	0,067
	5,13
	3,5

	АВ2
	0,14
	4,97
	3,8

	АВ3
	0,19
	4,79
	2,8

	АВ4
	0,24
	4,55
	3,0

	АВ5
	0,30
	4,23
	3,8

	АВ6
	0,185
	4,85
	2,6


Точность аналитического расчета энтропии по первой корреля​ции составляет ±10 %, по второй – ±7,5 %, что недостаточно для большинства целей.

В связи с наличием достаточно большого экспериментального материала по энтропиям газообразных веществ, для её оценки можно использовать графический метод сравнительного рас​чета. Проверка этого метода на 120 соединениях дала погрешность ±2,0 %.

Еще один графический метод – метод Тредвела – Модерли (фор​мулы 2.4–2.6), хорошо зарекомендовал себя для соединений I–V групп периодической системы, хуже – для соединений VI–VIII групп (из-за неточности данных по энтропиям). Для 100 соединений точ​ность этого метода составила ±2,0 %.

2.3. Теплоемкость

Методы оценки теплоемкости, также как и энтропии,  отличаются для твердых, жидких и газообразных состояний. 

2.3.1. Твердое состояние

Метод Неймана – Коппа. В этом методе используется пра​вило сложения теплоемкостей элементов, составляющих соединение

Cp(AqBr) = qCp(A) + rCp(B).







 
(2.11)

Исходные данные этого метода легко отыскать в справочной ли​тературе, поскольку для всех эле​ментов имеются экспериментальные данные по температурной зави​симости теплоемкости. 

Метод Л. И. Ивановой. В основе метода лежит простая полуэм​пирическая формула, связывающая теплоемкость твердого соедине​ния с температурой первого фазового перехода Тпревр (обычно тем​пература плавления):

Cp = m (22,14+8,32.T/Tпревр),









(2.12)

где m  – число атомов в молекуле соединения. 

Подставив в (2.15) значение температуры T = Tпл , получим, что теплоемкость твердого вещества  в точке плавления Cp, пл = 30,46m. Полученное выражение близко к эмпирическому  правилу Кубашев​ского, согласно которому Cp, пл = 30,38m. 

Метод привлекает простотой и доступностью исходных данных. Наибольшую точность ме​тод обнаруживает в применении к галогенидам. Метод не применим к боридам, карбидам и нитридам.

Метод Дебая. В основе метода лежат квантовые представления о колебаниях атомов в кристаллической решетке твердого тела. Ис​ходными данными расчета служат характеристические (дебаевские) температуры элементов, образующих соединения, а также темпера​туры плавления элементов и соединения. Характеристические тем​пературы чистых элементов (D в настоящее время определены экс​периментально. Необходимо лишь скорректировать их для иссле​дуемого соединения по формуле Корефа
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где значком “штрих” обозначены величины, относящиеся к соеди​нению.

После этого по таблице функций Дебая (табл. 2.3) находят изо​хорную теплоемкость элементов, и, суммируя их по правилу Ней​мана–Коппа, определяют изохорную теплоемкость соединения. Затем с помощью модернизиро​ванной формулы Магнуса–Линде​мана пересчитывают изохорную теплоемкость на изо​барную: 

Ср = Сv + (Т3/2  ,  












(2.14)

где  ( = 0,076.m/
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Таблица 2.3.

Значения дебаевской теплоемкости в Дж/моль.К

	(D /T
	Сv
	(D /T
	Сv
	(D /T
	Сv

	0
	24,94
	2,6
	18,16
	5,4
	8,12

	0,1
	24,94
	2,7
	17,74
	5,6
	7,61

	0,2
	24,89
	2,8
	17,32
	5,8
	7,11

	0,3
	24,85
	2,9
	16,90
	6,0
	6,61

	0,4
	24,77
	3,0
	16,51
	6.2
	6,19

	0,5
	24,64
	3,1
	16,07
	6,4
	5,77

	0,6
	24,52
	3,2
	15,65
	6,6
	5,44

	0,7
	24,35
	3,3
	15,27
	6,8
	5,10

	0,8
	24,18
	3,4 
	14,85
	7.0
	4,761

	0,9
	24,02
	3,5
	14,43
	7,5
	4,050

	0,0
	23,76
	3,6
	14,06
	8,0
	3,477

	0,1
	23,51
	3,7
	13,68
	9,0
	2,665

	1,2
	23,22
	3,8 
	13,30
	10
	1,887

	1,3
	22,97
	3,9
	12,93
	12
	1,117

	1,4
	22,68
	4,0
	12,56
	14
	0,703

	1,5
	22,38
	4,1
	12,18
	16
	0,473

	1,6
	22,05
	4,2
	11,84
	18
	0,330

	1,7
	21,71
	4,3
	11,51
	20
	0,243

	1,8
	21,34
	4,4
	11,17
	22
	0,181

	1,9
	20,96
	4,5
	10,84 
	24
	0,140

	2,0
	20,58
	4,6
	10,50
	26
	0,1096

	2.1
	20,21
	4,7
	10,17
	28
	0,0883

	2,2
	19,83
	4,8
	9,83
	30
	0,0720

	2,3
	19,46
	4,9
	9,50
	
	

	2,4
	19,04
	5,0
	9,20
	
	

	2,5
	18,58
	5,2
	8,62
	
	


Точность метода Дебая можно повысить, если исходить из еди​ничного экспериментального значения теплоемкости вещества (обычно известна Cp,298). В этом случае сначала производят пересчет изобарной теплоемкости на изохорную с помощью формулы (2.14) и с помощью данных табл. 2.3 определяют аргумент дебаевской функции (D / 298, а из него и значение характеристической темпера​туры (D, относящееся ко всему кристаллу в целом. Далее рассчиты​вают изохорную теплоемкость соединения для температуры Т по формуле

Сv = mfD((D /T),













(2.15)

где т — суммарное число атомов в молекуле соединения,  fD – функция Дебая, дающая изохорную теплоемкость для трех колеба​тельных степеней свободы. После этого осуществляют пересчет изохорной теплоемкости на изобарную по формуле (2.14). 

Пример. Вычислить изобарную теплоемкость фосфида индия InP при температуре 1000 К, если известны следующие характери​стики:

	Элемент
	Тпл, К
	(D ,К

	In
	429,8
	129

	P
	317
	576


Найдем по формуле Корефа (2.13) характеристические темпера​туры элементов для соединения InP, имеющего Тпл = 1335 К:

(D(In) 
= 
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Вычисляем аргумент функции Дебая и по табл. 2.3 находим соот​ветствующие значения изохорной теплоемкости элементов:

Сv (In)= 24,94 Дж/(моль.К); 
Сv (P)= 24,86 Дж/(моль.К).

Таким образом, изохорная теплоемкость InP равна

Сv  = 24,94 + 24,86 = 49,8 [Дж/(моль.К)].

Пересчет изохорной теплоемкости на изобарную проведем по формуле (2.14):

Ср = 49,8 + 2,49.10-4.10003/2 = 57,67 [Дж/(моль.К)].

Отклонение от экспериментального значения 57,69 Дж/(моль.К) составляет  0,1%.

Рекомендации. Точность методов расчета теплоемкости твер​дых неорганических соединений приведена в табл. 2.4. Рассмот​рен​ные методы позволяют оценивать теплоемкость твердых неорга​ни​ческих соединений с точность ±( 4 – 8) %. Для термодинамических расчетов такая точность оказывается вполне удовлетворительной, поскольку ошибка вычисления температурного прироста энтальпии и энтропии с помощью интегрирования Сp  или Сp / Т оказывается в несколько раз меньше, чем погрешность самой теплоемкости.

Таблица 2.4.
Точность методов расчета теплоемкости 

	Тип соединений
	Метод
	Исходные

данные
	Ожидаемая погрешность,%

	Галогениды
	Ивановой
	Тпл
	4,5

	Оксиды
	”
	Тпл
	5,5

	Интерметаллиды
	Неймана – Коппа
	Тр элементов
	4,0

	Силициды
	”
	”
	5,5

	Сульфиды, фосфиды,
	Дебая
	Tпл и (D элементов
	5,5

	арсениды
	
	
	

	
	Ивановой
	Tпл
	5,0

	Бориды, карбиды и нитриды
	Неймана—Коппа
	Ср элементов
	8,0


2.3.2. Жидкое состояние

Методы приближенного расчета теплоемкости жидкости, пригодные для неорганических соединений, наименее разработаны. Поскольку теплоемкость расплавов зависит от температуры очень слабо, то для ее определения в широком температурном интервале достаточно оценить теплоемкость при какой–либо температуре. Теплоемкость жидкости в точке кипения для молекулярных соединений можно оценить по следующему эмпирическому соотношению:
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(2.16)

где 
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 вычисляется по формуле (2.17).

Точность оценки теплоемкости зависит от степени полярности молекул и составляет (6 – 8)%.

Для оценки теплоемкости ионных расплавов используется метод Неймана–Коппа.

Газообразное состояние

Теплоемкость газов складывается из теплоемкостей поступательного, вращательного и колебательного движений. Для металлургической практики интерес представляют температуры  выше комнат​ной, при которых теплоемкости поступательного и вращательного движения могут быть рассчитаны по законам классической физики. Колебательная теплоемкость требует применения квантовой теории Эйнштейна. Для проведения расчетов по модели Эйнштейна необходимо знание молекулярных постоянных и частот колебаний молекул, которые известны для ограниченного круга соединений. Поэтому часто используются различные эмпирические методы, позволяющие оценить теплоемкость при какой–либо температуре, чтобы затем обратным пересчетом определить характеристическую температуру Эйнштейна (, позволяющую впоследствии рассчитать теплоемкость при любой температуре. Рассмотрим один из возможных вариантов такого расчета теплоемкости газа.

Достаточно точно (до 4 %) можно оценить теплоемкость пара в точке кипения:
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(2.17)

где 
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 – максимальная теплоемкость пара, вычисляемая по формулам (1.7) и (1.8). 

Теплоемкость можно записать в виде 
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где 
[image: image107.wmf][

]

2

2

1

)

/

θ

exp(

/

)

/

θ

exp(

)

/

θ

(

-

=

T

T

T

f

e

– функция Планка–Эйнш-тейна, деленная на газовую постоянную R. 

Тогда рассчитав 
[image: image108.wmf]п

кип

,

p

C

 и 
[image: image109.wmf]п

max

,

p

С

, определяем из (2.18) значение  f(   при температуре кипения 
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. Это позволяет рассчитать значение характеристической температуры (. Затем по формуле (2.20) можно определить теплоемкость газа в достаточно широком интервале температур (выше комнатной).

растворы

2.4.  Общие понятия о растворах

Смесь нес​кольких веществ без химического взаимодействия между ними называют раствором. В металлургии и материаловедении растворы на основе металлов принято называть сплавами. Вещества, образующие сплав, называют компонентами раствора. Количественная характеристика вещества, учитывающая весь состав раствора, называется концентрацией. 

В газах и жидкостях образующие их атомы или молекулы подвижны и не имеют четкого (во времени) местоположения. Их механические смеси носят единственное название – растворы. Это определение справедливо и для аморфных веществ. Для твердых веществ, имеющих кристаллическую структуру, понятие раствора (в данном случае твердого раствора) усложняется.
Простейший вариант твердого раствора – когда все компоненты раствора являются в исходном состоянии твердыми веществами и имеют одинаковую сингонию, причем параметры решеток всех веществ близки друг к другу. При образовании раствора из таких компонентов атомы растворяемого вещества располагаются в узлах решетки основного, т.е. замещают позиции атомов матрицы. Такие твердые растворы называются твердыми растворами замещения. 

Если размер атомов вещества, входящего в твердый раствор, значительно меньше, чем у атомов основного компонента (растворителя), то его атомы могут располагаться между узлами решетки, внедряться между ними. Такие твердые растворы носят название твердых растворов внедрения. 

К классу растворов относят также вариант нестехиометрического химического соединения. В узлах решетки кристаллов из таких соединений недостает атомов – они или не заняли свое место при образовании кристаллита, или покинули его (например, испарились) в последующий период. Этот вариант фаз переменного состава называют твердыми растворами вычитания по недостающим атомам. Узел решетки, в котором отсутствует атом, называется вакансией. Твердый раствор вычитания потому и называется раствором, поскольку его можно формально представить как раствор с замещением атомов матрицы на вакансии. 

При образовании раствора в общем случае меняется силовое взаимодействие частиц компонентов. Внешне это проявляется в вы​делении или поглощении тепловой энергии в процессе смешения компонентов раствора. При образовании раствора каждое из ве​ществ, его составляющих, начинает занимать больший объем про​странства, чем это было характерно для него в чистом виде. Кроме того, объем получившегося раствора может отличаться от суммы объемов исходных чистых компонентов. Изменение энергетиче​ского и пространственного состояния системы сказывается на изме​нении значений термодинамических величин. Поэтому состояние любого вещества как компонента раствора есть принципиально но​вое состояние, отличное от его состояния как вещества чистого. 

У растворов для количественного описания именно состава появляются и новые простые термодинамические переменные – концентрации. Для численного описания концентраций в теоретических работах чаще всего используют молярные или атомные доли (хi , mole fraction), определяемые из выражения:
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(3.1)                

Здесь mi – масса i-го компонента в растворе, Mi  – молекулярная  масса этого вещества,  mi/Mi  – число молей i-го компонента в произ​вольном количестве раствора. Очевидно, что xi = 1. 

В практической работе с металлическими, солевыми, шлаковыми и другими металлургическими растворами, для прикладных расчетов употребляют следующие единицы измерения концентраций

1. Молярные или атомные проценты (Yмол.%, Yат.%):

Yмол.%, Yат.% = 100·хi 
.









(3.2)

Для отличия одних процентов от других в тексте после числа ставят в случае молярных процентов знак [мол.], в случае атомных – [ат.].

2. Массовые проценты (y%):

y% = 100·mi/mj .












(3.3)

Здесь mj — масса раствора. У массовых процентов сопровождающий знак отсутствует.

2.5. Термодинамическое описание растворов

К раствору как целому применимо понятие молярных термодинамических функций – внутренней энергии, энтальпии, энтропии, свободной энергии, относящихся к одному молю раствора. Под молем раствора подразумевают массовое количество М раствора, содержащее NA (число Авогадро) молекул, в которых представлены все компоненты раствора пропорционально их мольным долям:

М = xi·Mi .














(3.4)

Молярные величины для всего раствора обозначаются заглавной буквой с нижним индексом “ m ”, например  Hm ,  Sm.

Поскольку компоненты раствора –  вещества с новыми термодинамическими свойствами, термодинамические функции раствора не будут алгебраическими суммами соответствующих функций для чистых компонентов. Поэтому для описания компонентов растворов, как веществ в новом состоянии, используют парциальные молярные величины, от​нося​щи​еся к одному молю индивидуального вещества в растворе. Парциальные молярные величины для компонентов растворов обозначаются соответствующей заглавной буквой с чертой над ней, например 
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Парциальные величины – аналог молярных величин для чистых веществ, но характеризующие данное вещество в конкретном растворе с конкретной концентрацией. Т.е. они являются функциями не только независимой пары простых термодинамических переменных, но и всех концентраций:
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(3.5)
Исходя из физического смысла парциальных молярных величин (характеристик компонентов раствора) и молярных величин (характеристик всего раствора), легко увидеть линейную связь между ними:
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 (3.6)

Продифференцировав (3.6) по концентрациям, получим следующие соотношения:
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(3.7)

Парциальные молярные величины должны являться функциями не только температуры и давления (как для чистых веществ), но и качественного и количественного состава раствора. Важно отметить, что для расчетов равновесий в системах, содержащих растворы, следует пользоваться условием равенства именно парциальных молярных энергий Гиббса индивидуальных веществ как компонентов растворов  во всех К фазах системы:
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(3.8)

Здесь римские цифры означают номер фазы (раствора).
2.6. Совершенные растворы

Рассмотрим подробнее явление зависимости термодинамических величин от концентрации. В смеси (растворе) идеальных газов, где нет взаимодействия между молекулами,  парциальный изобарно-изотер​ми​ческий потенциал любого вещества равен его значению для чистого компонента. Он зависит от температуры T и парциального давления рi по закону:
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(3.9)

Тогда давление pi насыщенного пара произвольного i – того компонента раствора определяется из уравнения:
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    (3.10)

откуда имеем:
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В смеси газов, при стандартном общем давлении, мольная доля xi  равна  pi/po :
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
Представим теперь идеализированный конденсированный рас​т​​вор, в котором смешиваются практически идентичные вещества А и В, обладающие следующими свойствами.

· Одинаковы силовые характеристики взаимодействия (энер​гии взаимодействия E ) как од​но​именных молекул между собой (ЕАА = ЕВВ), так и разнородных молекул (ЕАА = ЕВВ = ЕАВ). Это означает, что при растворении изменение связей типа А-А и В-В на А-В не вызывает поглощения или выделения энергии (тепла).
· Размеры молекул одинаковы. Это означает, что замена молекул А на молекулы В не вызывает изменения объема.
· Для твердых веществ одинаковы сингонии кристаллических решеток. 
Выполнение приведенных выше трех условий означает, что образуется твердый раствор замещения без искажения кристаллической решетки, без механических напряжений. Следовательно, при растворении на вещество не появляется дополнительного силового воздействия.

Описываемые идеализированные системы должны вести себя при смешивании компонентов как идеальные газы:

· не изменять энтальпию системы; 

· не изменять суммарный объем системы; 

Но энтропии каждого из индивидуальных веществ, а с ними и энтропия системы в целом изменятся. Это изменение происходит за счет процесса самопроизвольного распределения каждого из веществ по всему суммарному объему исходных чистых, т.е. по большему объему пространства. За счет изменения энтропии произойдет и изменение значения термодинамических потенциалов всех веществ.

Модель, описывающая растворы из совершенно схожих веществ – простейшая из всех возможных математических моделей растворов. В свое время она получила название модели идеальных растворов, а растворы называли идеальными. Сегодня отдается предпочтение терминам модель совершенных растворов и со​вер​шенные растворы.
Для обсуждаемого идеализирован​ного типа растворов, в том числе и для конденсированных веществ, зависимость парциального изобарно-изо​тер​ми​чес​кого потенциала от концентрации должна описываться аналогом формулы  для идеальных газов:
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

Т.е. в модели совершенных растворов термодинамические функции каждого вещества зависят только от его собственной концентрации, и не зависят от концентраций других веществ. Действительно, каждая отдельная молекула не испытывает изменения энергетического воздействия при изменении своего окружения во время образования раствора.

2.7. Бинарные конденсированные системы с неограниченной растворимостью

Рассмотрим случай бинарной смеси, когда неограниченная растворимость наблюдается как в первой, так и во второй фазах. Реальные растворы замещения с неограниченной растворимостью ближе всего подходят под определение совершенных. Есть эмпирическое правило (правило Юм–Розери), что твердые растворы замещения с неограниченной растворимостью образуются только тогда, когда периоды решеток веществ (размеры атомов) отличаются не более чем на 15%.
В бинарной смеси, при равновесии двух фаз (двух растворов) жидкого (liquid) и твердого (solid) – имеем, в общем случае шесть неизвестных: 

четыре концентрации:
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Поскольку давление мало влияет на равновесие в конденсирован​ных средах, то в дальнейшем исключим его из числа неизвестных.
Условие нормировки концентраций дает два уравнения связи равновесных концентраций:
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(3.14)

Равенство химических потенциалов компонентов в разных фазах  дает еще два уравнения, записываемые через парциальные молярные свободные энергии Гиббса при произвольной темпера​туре: 
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Отсюда имеем еще два уравнения связи равновесных концентраций и температур:
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 Перегруппируем члены в последних уравнениях, используя условие нормировки. Тогда получим два уравнения относительно трех неизвестных величин 
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Эта математическая система уравнений неполна и имеет бесконечное множество решений. В данном случае геометрическим местом точек решения будут две линии, например:
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При каждой фиксированной температуре Т задача нахождения неизвестных концентраций 
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 в совершенном растворе  имеет аналитическое решение:
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Причем функция 
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(T) (так называемая кривая ликвидуса) будет вогнутой, функция 
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(T) (кривая солидуса) – выпуклой. Кривые ликвидуса и солидуса будут выходить из одной общей точки (температура плавления компонента А), приходить в другую общую точку (темпе​ратура плавления компонента В) и охватывать область сосуществования двух фаз, имеющую вид сигары или рыбки. 

Разницу энергий Гиббса G0liq-G0s для двух фаз можно назвать свободной энергией плавления (melting) компонентов G0melt(Т) при произвольной температуре. Обращаем особое внимание на тот факт, что температура в общем случае отличается от температур плавления TAmelt, TBmelt чистых компонентов. Поэтому G0melt здесь не равно нулю, как в однокомпонентных системах. Более того, в двухкомпонентных (и более сложных) системах нет однозначной температуры плавления: процесс плавления начинается при одной температуре, а заканчивается при другой. Для растворов разных составов температуры начала и окончания процесса плавления будут разными. Находить эти температуры теоретически следует из решения системы уравнений (3.17). 

Графическое изображение областей равновесия нескольких фаз в металловедении и физической химии получили название диаграмм состояния. Пример диаграммы состояния системы из двух веществ, при условии их неограниченной взаимной растворимости в жидком и твердом состоянии – только что исследованный нами теоретически – в координатах {T-x} представлен на рис. 3.1.

Перепишем уравнение (3.19) в виде:
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(3.20)

где kr – отношение равновесных концентраций в разных фазах, называемое коэффициентом распределения. 

Поскольку 
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 при любой температуре, отличной от 
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, из (3.20) очевидно, что kr 
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1 в общем случае. Это означает, что равновесные концентрации одного и того же вещества в разных фазах принципиально не равны между собой. Даже в совершенных растворах. Данное свойство очень широко используется на практике для глубокой очистки веществ путем многократного повторения процессов испарения-конденсации (переход жидкость-пар) или плавления-крис​талли​за​ции (переход жидкость-твердое). Процессы очис​тки, основанные на использовании неравномерного распределения веществ при фазовых переходах, без химических реакций, получили название физических методов очистки. 
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Рис. 3.1. Двухфазное равновесие типа жидкость–твердое или жидкость–пар в случае совершенных растворов в обеих фазах (диаграмма состояния типа «сигара»)

2.8. Бинарные конденсированные системы с ограниченной растворимостью

Рассмотрим еще один простой случай бинарной системы, в которой в жидкой фазе наблюдается неограниченная взаимная растворимость компонентов, в то время как в твердой фазе растворимость отсутствует абсолютно. Это означает возможность существования в данной системе уже трех фаз: твердого А; твердого В; жидкого раствора А-В. 

Поскольку твердые фазы здесь являются только чистыми компонентами, то 
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. Т.е., в данной бинарной смеси имеем, при постоянном давлении, уже только три неизвестные: две концентрации: 
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 и   одну температуру  Т. Эти неизвестные связываются через уравнения, описывающие один из трех возможных здесь типов фазового равновесия: 

· жидкий раствор  – чистое твердое А (двухфазное равновесие);

· жидкий раствор  – чистое твердое В (двухфазное равновесие);

· жидкий раствор – чистые твердые А и В одновременно (трех​фазное равновесие);

и одно уравнение связи равновесных концентраций (3.14):
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Первое равновесие (жидкость – твердое А, ликвидус А) описывает температурную зависимость плавления (точнее, растворения) последних кристаллов вещества А при нагреве систем с избытком А:
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Отсюда следует, что область допустимых значений температур, описывающих физически реализуемые величины концентраций (
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. Это условие выполняется, начиная с температуры плавления 
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 чистого компонента А и ниже. По-другому, данный результат можно интерпретировать: при добавлении компонента В к растворам, обогащенным компонентом А, снижается температура плавления (затвердевания) этого сплава.

Вторая линия ликвидуса (жидкость – твердое В) описывает температурную зависимость растворения последних кристаллов вещества В при нагреве систем с избытком В:


[image: image156.wmf].

)

(

)

(

)

(

ln

ln

)

(

)

(

)

(

)

(

0

_

0

_

0

_

_

0

_

0

RT

T

G

RT

T

G

T

G

x

или

x

RT

T

G

T

G

T

G

T

G

melt

B

liq

B

S

B

liq

B

II

liq

B

liq

B

liq

B

S

B

S

B

D

=

D

-

D

=

+

D

=

D

=

D

=

D

   (3.22)

Допустимые значения температур, описывающих концентрации в диапазоне 
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, лежат начиная с температуры плавления TВmelt чистого компонента В и ниже. Т.е. при добавлении компонента В к растворам, обогащенным компонентом В, температура плавления (затвердевания) этого сплава снижается при добавлении вещества А. 
Следовательно, в координатах {x-T} линии ликвидусов выходят из точек плавления чистых компонентов и идут в сторону более низких температур. Они пересекаются в единственной общей точке Е, в которой реализуется трехфазное равновесие жидкость – чистые твердые А и В одновременно, характерное тем, что этому составу сплава соответствует минимальная температура плавления в данной системе. Вычислить эту минимальную температуру можно, если подставить в (3.14) значения концентраций из (3.21) и (3.22):
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               (3.23)
и решить полученное уравнение каким-либо численным методом.

Вид диаграммы состояния такого типа, называемого эвтектическим в координатах {T-x} показан на рис. 3.2. Точка Е называется эвтектической точкой, а состав – эвтектическим.
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Рис. 3.2. Двухфазное равновесие типа жидкость – твердое тело эвтектического типа на примере системы Pb-Sn.

Эвтектические сплавы широко используются в промышленности как литьевые, например, бронзы (сплавы Сu-Sn). Эвтектики Pb-Bi и Na-K применяют в атомной энергетике как теплоносители в транспортных реакторах. Сплавы Pb-Sn применяются в качестве легкоплавких припоев.
Примеры решения термодинамических задач

2.9. Термодинамика металлотермического процесса


В качестве примера оценим термодинамическую возможностьпроведения алюмотермического восстановления Fe2O3 и HfO2. При проведении любого металлотермического процесса важно, чтобы тепла, выделяющегося в ходе химической реакции, было достаточно для расплавления хотя бы одного продукта реакции. Восстановление окиси железа протекает по реакции 
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Эта реакция является экзотермической, т.е. идет с выделением тепла. В случае адиабатического процесса теплосодержание продуктов реакции по окончании процесса  должно быть равным теплосодержанию исходных веществ при начальной температуре. Тогда, если исходные вещества находились при температуре 298 К,  а по окончании процесса установилась температура Т, то
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Построив график температурной зависимости теплосодержания продуктов реакции 
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определим по нему их температуру и фазовое состояние (рис. 4.1). 

Для расчета теплосодержания продуктов реакции и построения соответствующего графика температурной зависимости в окне термодинамического калькулятораэлектронного справочника следует ввести 2*(Fe.H)+(Al2O3.H).

По окончании процесса установится температура 3430 К, а продукты реакции будут находиться в жидком состоянии.  Таким образом, алюмотермический процесс восстановления Fe2O3 возможен.

Аналогичные расчеты для реакции 
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 (рис. 4.2) дают значение теплосодержания смеси –3346800 Дж. Продукты реакции имели бы такое теплосодержание при 380 К. Однако при такой низкой температуре реакция просто не пойдет из-за кинетических ограничений. Выделяющего тепла недостаточно для разогрева исходной смеси до температуры, при которой реакция протекает с заметной скоростью, и тем более его недостаточно для плавления продуктов реакции. Поэтому оксид гафния нельзя восстанавливать алюминием.
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Рис. 4.1. Теплосодержание продуктов реакций алюмотермического восстановления оксида железа 
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Рис. 4.2. Теплосодержание продуктов реакций алюмотермического восстановления оксидаи гафния

Термодинамика карботермического процесса

Рассмотрим термодинамическую возможность карботермиче​ского восстановления кремния по химической реакции 
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Поскольку в результате реакции выделяется газ, изменение энер​гии Гиббса в ходе реакции зависит от его парциального давления. Оценим термодинамическую возможность проведения карботер​мического восстановления SiO2 при давлении СО 1 и 0,00001 атм. Для этого построим графики (рис. 4.3) зависимости из​менения энергии Гиббса в ходе реакции при соответствующих дав​лениях СО:
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С этой целью в окне термодинамического калькулятора следует ввести: (Si.G)+2*(CO[g].G)-(SiO2.G)-2*(C.G)-R*T*ln(100000) – для рСО = 0,00001 атм. и (Si.G)+2*(CO[g].G)-(SiO2.G)-2*(C.G) – рСО = 1 атм.
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Рис. 4.3. Изменение энергии Гиббса при  протекании реакции 
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Из графиков следует, что при давлении СО 1 атм восстановление начинается при 1940 К, а при 0,00001 атм (1 Па) – при 1520 К.


В случае избытка углерода будет протекать другая химическая реакция – реакция образования карбида кремния SiC:
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т.к. она энергетически более выгодна. Заметим, что эта реакция протекает при меньших температурах, чем предыдущая (рис. 4.4). 
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Рис. 4.4. Изменение энергии Гиббса при  протекании реакции 
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Проведя аналогичные расчеты для окиси иттрия Y2O3, можно заключить, что её термодинамическая устойчивость в контакте с углеродом значительно выше (рис. 4.5).
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Рис. 4.5. Изменение энергии Гиббса при  протекании реакции 
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Окисление металлов в атмосфере

Оценим термодинамическую возможность окисления серебра в среде с парциальным давлением кислорода 1 Па. Окисление серебра проходит по реакции 
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Согласно уравнению изотермы
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(4.6)


Так как стандартное состояние в термодинамике задается давлением 1 атм, то в качестве давления кислорода следует подставить значение в атмосферах (1 Па = 1/101325 атм), т.е. 
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Для расчета изменения потенциала Гиббса в окне термодинамического калькулятора электронного справочника следует ввести: 

2*(Ag2O.G)-4*(Ag.G)-(O2[g].G)+R*T*LN(101525) – для 
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 и 2*(Ag2O.G)-4*(Ag.G)-(O2[g].G) – для стандартных условий.


Результаты расчета приводятся на рис. 4.6. Из него следует, что окисление серебра при давлении 1 Па возможно при температурах ниже 268 К. При этой температуре (G0 = - 25,6 кДж, а (G = 0 кДж.
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Рис. 4.6. Изменение энергии Гиббса при  протекании реакции окисления серебра при различных давлениях кислорода

2.10. Давление диссоциации гидридов

Оценим, при каких температурах равновесное давление водорода  над гидридом циркония ZrH2 составит 1  и 0,01 атм.


Диссоциация этого гидрида протекает по реакции 




[image: image180.wmf]).

(H

 

 

[Zr]

 

 

]

[ZrH

2

2

+

=














(4.8)


Согласно уравнению изотермыхимической реакции изменение изобарно-изотермического потенциала (энергии Гиббса) при диссоциации гидрида равно
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Тогда давление водорода 1 атм создается при температуре, при которой 
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а давление 0,01 атм – при температуре, когда 
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Построив соответствующие графики определим, что равновесные давления водорода 1  и 0,01 атм над ZrH2 получаются при 1220 и 955 К (рис. 4.7).
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Рис. 4.7. Изменение энергии Гиббса при  протекании реакции разложения гидрида циркония

2.11. Расчет степени диссоциации

Рассмотрим в качестве примера реакцию термического разложения паров тетрайодида циркония 
(ZrI4) = [Zr]  + 4(I).

Если в реакцию вступают n молей тетрайодида, а исходное число молей равно n0, то nI = 4n, nZrI4 = n0 - n . Тогда (n = n0 - n + 4n =  n0 + 3n . Соответственно, парциальные давления йода и тетрайодида равны PI=PnI/(n и PZrI4 =PnZrI4 /(n, где P – общее давление.


Константа равновесия рассматриваемой реакции 
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(4.11)

Учитывая, что степень диссоциации ( = n/n0, получим 


Kp=256P3(4/(1-()(1+3()3.










(4.12)

Рассчитав из термодинамических данных значение константы равновесия Kp = exp(-(G0T/RT), можно определить степень диссоциации (() и парциальные давления компонентов газовой фазы  (PI и PZrI4). Температурная зависимость степени диссоциации тетрайодида циркония приведена на рис. 4.8. Данная методика применима, если в парогазовой фазе находятся только два компонента.
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Рис. 4.8. Степень диссоциации тетрайодида циркония 

Расчет состава раствора

Пример 1

 В двухграммовой навеске шлака содержится 0,81 г СаО;   0,52 г SiO2;   0,12 г МnО;   0,30 г FeO;  0,10 г Р2O5, 0,15 г MgO. Выразить состав шлака двумя способами: через массовые проценты  и молярные доли.
Решение
1. Определим массовые проценты компонентов.

По условию задачи mj = 2 г. Подставляем в числитель формулы (3.3) массу соответствующего компонента, в знамена​тель – указанное значение суммы и производим вычисления:

yCaO 
= (0,81. 100) / 2
= 40,5% ;
ySiO2 = (0,52. 100) / 2 
= 26,0% ;

yMnO
= (0,12. 100) / 2 =  6,0% ;

yFeO  = (0.30. 100) / 2 
= 15,0% ;

yP2O5
= (0,10. 100) / 2 =  5,0% ;

yMgO= (0,15.100) / 2
=   7,5% .

2. Определим молярные доли компонентов, которые вычислим по формуле (3.1).

Вычисляем молекулярные массы соединений в углеродных единицах :

mCaO
 =   40   + 16     = 56;


mSiO2
 =  28  +  2. 16  
= 60;    

mMnO
=  
55    + 16     
= 71;


mFeO  
=  56  +    16   
= 72;        

mP2O5
= 
2. 31 + 5. 16  = 142;

mMgO
=  24 
 +   16 
= 40;

Вычисляем числа молей каждого из компонентов.

nCaO
 = 0,81/ 56  
=  0,0145;

nSiO2
 = 0,52/ 60 = 0,0087;

nMnO
= 0,12/ 71   
= 0,0017;


nFeO  
= 0,30/ 72 = 0,0042;

nP2O5
= 0,10/ 142
= 0,0007;


nMgO 
= 0,15/ 40 = 0,0038

Вычисляем сумму молей всех веществ:

xi =0,0145 +0,0087 +0,0017 +0,0042 +0,0007 +0,0038 = 0,0336.

Вычисляем молярные доли веществ:

xCaO 
= 0,0145/ 0,0336 
= 0,432;    
xSiO2 = 0, 0087/ 0,0336
= 0,259;

xMnO
= 0, 0017/ 0,0336
= 0,051;    
xFeO  = 0, 0042/ 0,0336= 0,125;

xP2O5
= 0, 0007/ 0,0336
= 0,021;    
xMgO = 0, 0038/0,0336 = 0,112

Пример 2  

В растворах Fe - Сr содержится соответственно 35 и 60% Сr. Из каких массовых количеств этих растворов необ​ходимо исходить, чтобы получить раствор, содержащий 50%  хрома?

Решение 

Обозначим количество первого раствора (35% Cr) через а, количество второго – через b. По определению (3.1) массовые проценты железа и хрома в искомом растворе будут равны
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В формуле (4.13) mFe и mCr представляют собой количества же​леза и хрома, внесенные исходными растворами при образова​нии искомого.

Очевидно, что             
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Подставляем в  (4.13)  вместо  mFe  и   mCr  их значения из  (4.14):
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(4.15)

Решая любое из этих уравнений, найдем отношение массы второго раствора к массе первого:   b/a = 1,5.

Следовательно, для получения  раствора, содержащего 50% Cr, количество второго раствора должно быть всегда в полтора раза больше количества первого.

Пример 3 

При охлаждении 1 кг раствора-расплава Со - S от 1673 К до 1373 К количество серы в жидкости увеличивается с 6 до 23% за счет образования твердой фазы. Определить количество закристаллизовавшегося при этом кобальта, если принять, что в твердом кобальте сера практически не растворяется.

Решение 

Количество кобальта, которое закристаллизова​лось при охла​ждении до 1373 К (mCo), равно количеству ко​бальта в растворе при 1673 К (m’Co) минус количество кобальта в растворе при 1373 К (m”Co): 

mCo = m’Co - m”Co












(4.16)

Для определения m’Co и m”Co перепишем формулу (3.3) для вычисления массового процента кобальта yCo в нашем конкретном случае:

при 1673 К:

y’Co = ( m’Co / m’i). 100;  

при 1373 К:

y”Co = [ m”Co / (m’i - mCo)]. 100.




(4.17)

Здесьm’i – масса жидкого рас​твора при 1673 К,

(m’i - mCo) = m”i  – то же при 1373 К.

Из формул (4.17) находим  m’Co ,  m”Co  и подставляем их в равен​ство (4.16):

mCo = (m’i. y’Co)/100 - [(m’i - mCo). y”]/100



(4.18)

Решая это уравнение относительно mCo, получаем

mCo = m’i. (y’Co - y”Co)/(100 - y”Co) .






(4.19)

Подставляя в формулу (4.19) численные значения, вычисляем:

mCo = 1000. (94 - 77) / (100—77) =739 г.

Расчет диаграммы состояния

Проведем приближенный расчет упрощенной бинарной диаграммы состояния сплава урана и циркония, применяющегося в качестве топлива в малогабаритных транспортных ядерных реакторах. При высоких температурах уран и цирконий растворяются друг в друге неограниченно, и их диаграмма состояния в верхней части имеет вид сигары. 

Для расчета с использованием электронного справочника необходимо следующее:

· Перевести справочник в режим работы калькулятора и ввести формулу для ликвидуса
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которая в окне термодинамического калькулятора электронного справочника должна выглядеть  следующим образом:

(EXP(((U.4.G) - (U.3.G))/R/T) - 1)/(EXP(((U.4.G) - (U.3.G))/R/T) -
EXP(((Zr.3.G) - (Zr.2.G))/R/T)),

где (U.4.G), (U.3.G) – автоматически встраиваемые справочником формулы для расчета изобарно-изотермического потенциала жидкого и твердого урана при выборе функции (G), вещества (U) и полиномов (4 и 3) соответственно; (Zr.3.G), (Zr.2.G) – то же для циркония.

· Построить график линии ликвидуса, задав диапазон температур от температуры плавления урана (1408 К) до температуры плавления циркония (2128 К). Эти температуры также находятся из электронного справочника, по границам температурной зависимости полиномов.

· Ввести формулу для солидуса:
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т.е. набрать выражение:

EXP(((Zr.3.G) - (Zr.2.G))/R/T)*(EXP(((U.4.G) - (U.3.G))/R/T) - 1)/
/(EXP(((U.4.G) - (U.3.G))/R/T) - EXP(((Zr.3.G) - (Zr.2.G))/R/T)).

· Поместить линию солидуса на существующий уже график ликвидуса. При этом, если сделать соответствующую надпись на оси ординат, получится картина в координатах Т-х, показанная на рис. 4.9.
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Рис. 4.9. Расчетная диаграмма состояния системы  U-Zr

Расчет коэффициента распределения

Тот факт, что концентрации компонентов в твердой и жидкой фазах различны, используется на практике, причем в промышленных масштабах, для глубокой очистки веществ от примесей (impurity). Во время кристаллизации примеси оттесняются в жидкость – если коэффициент распределения kr < 1, или захватываются кристаллом – если kr >1. В качестве годного берут ту или иную часть выращенного кристалла, в которой концентрация примесей снизилась.

Термодинамический калькулятор электронного справочника позволяет провести расчет для оценки коэффициентов распределения веществ. Для этого следует использовать формулу:
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Эти формулы пригодны для использования во всей области до​пустимых значений температуры, т.е. в диапазоне от температуры плавления легкоплавкого компонента до температуры плавления тугоплавкого. Задаваясь этими температурами, получаем значения коэффициента распределения при различных концентрациях. 

Однако кристаллизационные методы очистки применяются для получения особо чистых веществ, т.е. предельно разбавленных рас​творов. Естественно, что они плавятся при температуре плавления матрицы.  Для определения коэффициента распределения при глубокой очистке в приведенные выше формулы надо под​ставлять термодинамические функции для вещества примеси, но рассчитывать их при температуре плавления основного вещества 
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Поэтому коэффициенты распределения вещества В  как примеси в А, и вещества А как в В различаются принципиально.

Для примера представим расчет коэффициента распределения гафния в вольфраме и наоборот. Высокотемпературный фрагмент диаграммы состояния представлен на рис. 4.10.
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Рис. 4.10. Диаграмма состояния системы Hf-W
Температура плавления гафния 2504 К, вольфрама  – 3695 К. Формулы для расчета на калькуляторе представлены ниже:

EXP((Hf.2.Ф)-(Hf.3.Ф))/T)    –  расчет при 3695 К;

EXP((W.1.Ф)-(W.2.Ф))/T)     –  расчет при 2896 К.

В итоге получаются следующие результаты. Расчетное значение коэффициента распределения гафния в вольфраме равно 0,68; его экспериментальное значение 0,33. Расчетное значение коэффициента распределения вольфрама в гафнии равно 2,01; его экспериментальное значение 1,49. Наблюдаемое расхождение расчетных и экспериментальных данных достаточно существенно. Оно, с одной стороны, объясняется тем, что мы используем модель совершенных растворов вместо какой-либо более сложной. Кроме того, при расчетах автоматически производилась экстраполяция свойств жидкого вольфрама на низкие температуры, и экстраполяция свойств твердого гафния на высокие. Однако даже такой приближенный расчет дает правильные оценки порядка величин для значений коэффициентов распределения.
Приложение 1
Стандарты термодинамики

Основными термодинамическими функциями, используемыми в металлургических расчетах, являются внутренняя энергия U, энтальпия Н, энтропия S, а также их важнейшие комбинации: изобарно-изотермический G = Н - TS и изохорно-изотермический F = U - TS потенциалы, приведенный потенциал Ф = -G/Т. 

Согласно теореме Нернста для энтропии естественным началом отсчета является нуль градусов по шкале Кельвина, при которой энтропии кристаллических  веществ равны нулю. Поэтому с формальных позиций, в принципе, всегда можно измерить или рассчитать абсолютное значение энтропии и использовать его для количественных термодинамических оценок. То есть, в практику выполнения численных термодинамических расчетов энтропия никаких трудностей не вносит.

А вот внутренняя энергия не имеет естественного начала отсчета, и ее абсолютного значения просто не существует. Это же справедливо и для всех остальных термодинамических функций или потенциалов, ибо они линейно связаны с внутренней энергией:

Н = U + PV;

F = U - TS;  

















G = H - TS = U - TS + PV; 

Ф = -G/T = S - H/T = S - (U + PV)/T. 
Следовательно, значения U, H, F, G и Ф термодинамической системы из-за неопределенности начала отсчета можно установить только с точностью до констант. Этот факт не приводит к принципиальным осложнениям, т.к. для решения всех прикладных задач достаточно знать изменение величин термодинамических функций при изменении температуры, давления, объема, при прохождении фазовых и химических превращений.

Но для возможности проведения реальных вычислений потребовалось принять определенные договоренности (стандарты) об однозначном выборе некоторых констант и установить единые правила расчета начальных значений термодинамических функций для всех веществ, встречающихся в природе. Из-за линейной зависимости термодинамических функций  H, F, G, Ф от внутренней энергии U это достаточно сделать только для одной из этих функций. Реально было унифицировано начало отсчета значений энтальпии. Сделано это приданием нулевого значения энтальпиям определенных веществ в определенных состояниях при точно оговоренных физических условиях, которые носят название стандартных веществ, стандартных условий и стандартных состояний.  

Ниже приводится наиболее распространенный набор обсуждаемых договоренностей, рекомендованный Международной комиссией по термодинамике Международного союза по теоретической и прикладной химии (ИЮПАК). Данный набор может быть назван стандартами термодинамики, как практически установившийся в современной литературе по химической термодинамике.

· Стандартные условия
Согласно теореме Нернста, для энтропии естественным началом отсчета, или естественной стандартной температурой, является нуль градусов по шкале Кельвина, при которой энтропии веществ равны нулю. В некоторых справочниках, изданных главным образом в  СССР,  в качестве стандартной и используется температура 0 К.  Не​смотря на большую логичность с физической и математической то​чек зрения, эта температура не получила широкого распространения как стандартная. Это связано с тем, что при низких температурах зависимость теплоемкости от температуры носит очень сложный характер, и для нее не удается использовать доста​точно простые полиномиальные аппроксимации. 
Стандаpтные физические условия соответствует давлению в 1 атм ( 1 физическая атмосфера = 1,01325 баp) и температуре 298,15 К (25°С). Считается, что такие условия наиболее соответст​вуют реальным физическим условиям в химических лабораториях, в которых проводятся термохимические измерения. 

·  Стандартные вещества
В природе все обособленные, самостоятельные вещества, назы​ваемые в термодинамике индивидуальными, состоят из чистых элементов таблицы Д.И.Менделеева, или получаются по химиче​ским реакциям между ними. Поэтому достаточным условием для установления системы отсчета термодинамических величин явля​ется выбор энтальпий только для химических элементов как про​стых веществ. Принято, что энтальпии всех элементов в их стан​дартных состояниях равны нулю при стандартных условиях – тем​пературе и давлении. Поэтому химические элементы в термодина​мике называются также стандартными веществами.

Все остальные вещества рассматриваются как соединения, полученные по химическим реакциям между стандартными веществами (химическими эле​ментами в стандартном состоянии) Они носят название «индивидуальные вещества». За начало от​счета энтальпий для химических соединений (а также для элементов в нестандартных состояниях) берется значение энтальпии реакции их образования из стандартных веществ, как бы проведенной при стандартных условиях На самом деле, конечно, экспериментально определяется тепловой эффект (энтальпия) реакции в реальных ус​ловиях, а затем пересчитывается на стандартные условия. Эта вели​чина и принимается за стандартную энтальпию образования хи​мического соединения, как индивидуального вещества. 

При практических расчетах следует помнить, что в термохимии за стандарт принято следующее правило знаков для характери​стики энтальпии. Если при образовании химического соединения тепло выделяется, выбирается знак ”минус” – тепло теряется для системы при изотермическом проведении процесса. Если для обра​зования химического соединения тепло поглощается, выбирается знак ”плюс” – тепло подводится к системе из окружающей среды для сохранения изотермичности. 

·  Стандартные состояния
За такое состояние выбирается равновесная, т.е. наиболее ста​бильная форма существования (агрегатное состояние, молекулярная форма) химического элемента при стандартных условиях Напри​мер, это элементы в твердом состоянии – свинец, углерод в форме графита, в жидком – ртуть и бром, двухатомные молекулы газообразных азота или хлора, одно​атомные благородные газы и т.п. 

· Стандартные обозначения

Для обозначения какого-либо термодинамического свойства, рас​считываемого при стандартном давлении от стандартной величины и называемого поэтому стандартным свойством, используется пра​вый верхний индекс 0 (нуль) у символа. То, что свойство отсчиты​вается от выбранного стандарта, обозначается значком  “(” перед алгебраическим символом термодинамической функции. Темпера​туру, которой соответствует значение функции, часто приводят в виде правого нижнего индекса. Например, стандартная энтальпия вещества при 298,15 К обозначается как 
[image: image197.wmf].
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За стандартные энтальпии индивидуальных веществ принима​ются теплоты их образования по химическим реакциям из стандарт​ных веществ в стандартном состоянии. Поэтому термодинамиче​ские функции иногда обозначают с использованием индекса f  (от английского formation – образование): 
[image: image198.wmf].
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В отличие от энтальпии  для энтропии вычисляется ее абсолютное значение при любой температуре. Поэтому в обозначении энтро​пии отсутствует знак “”: 
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стандартная энтропия вещества при 298,15 К, 
[image: image200.wmf]0
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стандартная энтропия при температуре Т.

Стандартные свойства веществ при стандартных условиях, т.е. стандартные термодинамические функции сводятся в таблицы термохимических величин и публикуются как справочники термо​химических величин индивидуальных веществ.

Изобарные процессы наиболее часто встречаются в реально​сти, поскольку технологические процессы стремятся проводить в аппаратах, сообщающихся с атмосферой. Поэтому справочники термохимических данных в большин​стве своем содержат, как необходимую и достаточную информацию для расчета любой термодинамической функции, величины  
[image: image201.wmf].
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Если известны значения стандартных абсолютной энтропии и эн​тальпии образования, а также зависимость теплоемкости от тем​пературы, то можно рассчитать значения или изменения значений всех  других термодинамических функций. 

Приложение 2 

Литературные источники – справочники термохимических данных

Остановимся на особенностях представления термохимической информации в некоторых известных и надежных справочниках.

1. Справочник [1] содержит обширную термохимическую информацию в классическом стиле: табулированы величины 
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, 
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 и коэффициенты полинома a + b(T + c/T2  температурной зависимости изобарной теплоемкости CP. Стандартная температура 298,15К, стандартное давление 1 атм., общепринятое стандартное состояние веществ. Приведены температуры фазовых переходов и их теплоты. Руководство имеет обширную описательную часть, как осуществлять термодинамические расчеты, и, что очень важно, даны методы и способы оценки неизвестных термодинамических величин.

2. Справочное издание [2], охватывает, пожалуй, наиболее широкий круг веществ из всех печатных изданий. Принципиальной особенностью справочника, является то, что приведенные в нем термодинамические данные не просто заимствованы из различных источников, а отобраны в результате критического анализа и обработки всех первичных данных, имеющихся в литературе.

Стандартная температура 0 К. Приведены комбинированные таблицы для веществ в конденсированных фазах и отдельные таблицы для газообразных  веществ. Для разных температур представлены численные значения Cp, Ф, 
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, H0(Т) - H0(0), lg(Kр), где  Кр – константа равновесия реакции диссоциации (сублимации). 

Приведенная энергия Гиббса Ф рассчитывается при помощи соотношения Ф = -[G - H0(0)]/T. Также приводятся значения fH0(0), 
[image: image205.wmf]0
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 и параметры фазовых переходов, а для Ф приводится полином температурной зависимости (обычно для температур выше 500 К). В справочнике приводятся исчерпывающие комментарии относительно содержания таблиц на русском и английском языках.

3. Таблицы JANAF [3]. Стандартная температура 298,15 К, стандартное давление – 1 бар. Составлены отдельные таблицы для каждой фазы вещества, а также комбинированная таблица с данными об устойчивости фаз при определенной температуре. Энергия Гиббса приводится в виде  
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  и 
[image: image207.wmf]T
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. Константы равновесия могут быть рассчитаны по 
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 или по приведенным значениям констант равновесия образования вещества lg(Kр) для разных температур. Значения Cp и 
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 также представлены в виде таблиц по температуре. Приводятся дополнительные данные относительно H(298) - H(0) и  энтальпий фазовых переходов. Дана информация об источниках использованных данных.

Отличительной особенностью таблиц JANAF является существование бесконечно большого числа стандартных состояний для расчета энтальпий чистых веществ, поэтому выбор стандартного состояния для элементов не тривиален. Для элементов, которые находятся в конденсированном состоянии при комнатной температуре, в качестве стандартного состояния выбирается наиболее стабильная фаза. Данная фаза характеризует стандартное состояние до точки плавления. Далее до точки кипения при давлении 1 бар роль стандартного состояния исполняет жидкая фаза. А затем в качестве стандартного состояния элемента используется газообразное состояние, причем соответствующая молекула газа может быть либо одноатомной, либо двухатомной. 

4. Как практическое руководство для проведения термодинамических расчетов можно использовать работу [4], в которой имеется подробная информация о методах оценки неизвестных термохимических величин.
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