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ПРЕДИСЛОВИЕ

Предлагаемая читателю книга по своему научному характеру располагается 
на стыке традиционной геохимии и химической термодинамики. О бъектив
ная связь между этими направлениями очевидна. Геохимия —  наука, изу
чающая' химические процессы в земной коре и анализирующая особенности 
перемещения химических элементов в природе. Химическая термодинами
ка прогнозирует поведение химических элементов и соединений в зависи
мости от обстановки, в которую  они попадают. О бъектом  изучения гео
химии является сама Природа. Ее законы служ ат фундаментом д ля  хими
ческой 'термодинамики. Работа рассчитана, главным образом, на начинаю
щих литологов-гео хим ико в и на тех, к то  хочет полнее ознакомиться с воз
можностями применения химической термодинамики в лито ло гии .

Овладение искусством  читать повествование истории Земли по аутиген- 
ным минералам сопряжено с большими трудностям и чисто профессиональ
ного характера. Эти трудности усугубляю тся тем, что вопросы ф изико-хим и
ческой интерпретации геологических процессов не м о гут быть разрешены 
арсеналом геологических приемов, а требую т методов, разработанных в 
химии. О б этой особенности иногда забывают. Поэтом у в литературе можно 
встретить ошибочные представления, которые пытаются обосновать, опира
ясь не столько на фундаментальные законы, ск о ль к о  на живость воображе
ния. В публикациях по этой тематике часто встречаются противоположные 
мнения. Например:

1. Считается, что к геологическим процессам нельзя применять термо
динамические закономерности, по ск о льк у эти процессы происходят в о т
крытых системах, а термодинамика применима только к изолированным 
системам.

2. Сущ ествует противополож ное мнение, согласно котором у классичес
кая термодинамика применима к откры ты м  системам, так как введенное 
Гиббсом понятие химического потенциала по самой своей сути предпола
гает привнос или вынос компонента. -

3. Некоторые геологи полагают, что использовать законы термодинами
ки в литологии нет смысла, обосновывая это тем, что применение термо
динамических законов ограничивается условиям и равновесия, а все геоло
гические процессы неравновесны и их нельзя рассматривать как упрощ ен
ные модели. Крайние сторонники этого направления настаивают на том, 
что биологические факторы  существенным образом услож няю т природные 
явления, делая вообще неприменимым какой-либо расчетный путь.

4. Противополож но этом у, ряд исследователей формально применяет 
{Термодинамику, ссылаясь на длительность геологических процессов, благо
даря чему, по их мнению, система всегда успевает прийти к максимально 
возможному состоянию равновесия.
I Д ля  того, чтобы разобраться в истинности этих предположений, способ
ствовать грамотному применению термодинамики в лито ло ги и , достаточно 
Корэшо освоить сам предмет. Э том у долж на помочь настоящая работа.
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Описание основ термодинамики здесь несколько отлично от традицион
ного сти ля. Это связано со спецификой ее применения в геологии. Напри
мер, в геологической практике иногда неточно представляю т термодина
мическое понятие "бесконечно медленный процесс", упуская из виду то, 
что это понятие чисто математическое. Неверно утверждать, что обратимый 
процесс, являясь бесконечно медленным, может осущ ествиться за какой-то 
геологический период. Чтобы не было искуш ения применять "доказатель
ства", основанные на длительности геологического времени, мы посчитали 
необходимым вообще исклю чить этот ф актор при изложении.

В книге даны примеры, имеющие непосредственное отношение к ли то л о 
гии. Среди примеров, посвященных анализу природны х процессов, есть 
такие, которые, по мнению автора, приводят к правильным решениям, но 
есть и противополож ны е, на которы х показано, как формальное примене
ние термодинамики может ввести в серьезные заблуждения. Само изложе
ние постулатов термодинамики отлично о т традиционного "хим ического" 
сти ля. М етод изложения выбран так, чтобы геологу легче было понять 
принципы построения этой фундаментальной науки.

В предлагаемой работе освещены далеко не все разделы химической 
термодинамики, а то лько  те, которые наиболее часто м огут быть использо
ваны при решении литологических задач. При изложении, в некоторых 
случаях, автору приходилось жертвовать безукоризненной строгостью 
доказательств отдельны х положений, не затрагивающих кардинальных 
основ науки. Такой метод неприемлем д ля  работы, предназначенной хими
кам. А в то р  полагает, что ущерб, нанесенный исключением из текста важных 
для  строгого изложения ограничений не так велик, учитывая то, что у гео
ло го в  цель не стольк о развивать терм одинам ику, ск о ль к о  ее использовать.

Трудн о сть  создания подобной книги сопряжена с тем, что обычный для 
термодинамики математический аппарат, делающий ее изящной наукой, 
стоит несколько в стороне от интересов геологов и поэтому не мог быть 
использован при написании работы в достаточной степени. Но отказаться 
вообще о т математических преобразований при изложении предмета нельзя. 
А в то р  стремился, там где это было возможно, обойти математические 
трудности, пользуясь логическими приемами, а там, где это не удавалось', 
сделать так, чтобы с помощью математических методов была раскрыта, а 
не завуалирована та или иная мысль. В попытке восполнить недостаток 
необходимых математических операций в работе широко используются 
графические представления.

Первая часть книги посвящена введению в термодинамику и предназна
чена д л я  принципиального понимания основных ее законов. Особенно 
большо.е место уделено объяснению довольно сложной ф ункции —  энтро
пии. Постепенное привлечение термодинамики д ля  решения литологичес
ких задач начинается со второй части. Объяснение элементарных математи
ческих операций вынесено в приложение. Книга не повторяет переведенные 
на русский язы к работы P.M. Гаррелса и Ч .Л . Крайста "Растворы, минера
лы , равновесия". М ., Мир, 1968; М .О . Керна и М .А . Вайсброда "Основы 
термодинамики д ля  м инералогов, петрографов и ге о ло го в". М ., Мир, 1966; 
Б. Вуда и Д . Фрейзера "О сновы  термодинамики д ля  геологов". М., Мир, 
1981. В отличие от указанных рук о в о дств  здесь раскрываются не возмож
ности, а условия применения термодинамики.

А в то р  надеется, что читатель, ознакомивш ись с книгой, будет ориенти
роваться в том, для  каких геологических задач целесообразно применять 
термодинамику с целью выяснения объективны х закономерностей, а в 
каких случаях применение термодинамики ничего нового не добавит к 
имеющимся геологическим воззрениям.



Ч А С  Т 'Ь  I

ТЕРМОДИНАМИКА

Г л а в а  I

З А К О Н  С О Х Р А Н Е Н И Я  Э Н Е Р Г И И

Энергия и сопутствую щ ие ей понятия. Система. Л и то ло г, стоящий перед 
решением проблемы образования осадочной породы, всегда вынужден обра
щаться к аутигенным минералам. Такие минералы вездесущи. Многие 
полезные ископаемые целиком  слагаются ими. Э то, например, железные 
и марганцевые руды , отлож ения эвапоритовых бассейнов и т.п . В других 
случаях аутигенные минералы разобщены терригенными компонентами. 
Однако, их повсеместное присутствие —  свидетельство тех этапов, которые 
превратили осадок бассейна в осадочную породу.

Пож алуй, нет ли то ло га , которы й, рассматривая осадочную породу, не 
задавал бы себе вопроса: что происходило на дне бассейна, где эта порода 
родилась? Из этого вопроса можно вы делить часть, относящ ую ся к компе
тенции физической химии, и сф орм улировать ее следующ им образом: 
какие реакции привели к образованию данного ком плекса аутигенных 
минералов? Т а к  как комбинации химических элементов, образующих 
минералы, довольно ограничены, вопрос может быть сформулирован 
иначе: почему различные атомы и м олекулы , взаимодействуя, образуют 
всегда определенные химические соединения? Известно, например, что при 
смешении растворов солей ВаС12 и N a S 0 4 произойдет единственно возмож
ная реакция

ВаС12 (р-р) + Na2 S 0 4 (р -р) = B a S 0 4 (к ) + 2 N a C I(p -p ) .

Сульфат бария выпадет в осадок, а в растворе останется поваренная соль. 
Формальный по дхо д, не нарушая электронейтральности и сохранения мас
сы, казалось бы, позволяет увеличить число вариантов реакций и записать, 
например, такое выражение:

ВаС12 (р-р) + Na2 S 0 4 (р -р) = B a S 0 4 (к ) + 2Na (к ) + С12 ( г ) .

Однако вряд ли нашлись бы желающие утверждать, что при взаимодействии 
водных растворов сульфата натрия и хлорида бария в качестве продуктов 
реакции появится кристаллический сульф ат бария, металлический натрий и 
газообразный хлор. Э то т вариант отбрасывается и нтуитивно , так как при 
его реализации долж ны  были бы образоваться вещества, которые по своим 
физическим и химическим признакам не совместимы сводны м и растворами.

Но не всегда интуиция подсказывает правильный ответ. Наш опы т не 
так велик, чтобы предвидеть направление лю бого наперед написанного 
процесса. Д л я  то го , чтобы знать, в каком  направлении осущ ествится хими
ческая реакция и какие про дукты  при этом получатся, надо располагать 
набором определенных физических признаков, определяю щ их свойства 
каждого участвующего в реакции вещества. Этим и вопросами как раз и
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занимается физическая химия, устанавливая связь между физическими и 
химическими признаками веществ и течением химических процессов. 
Раздел физической химии, изучающий законы химического равновесия, 
именуется химической термодинамикой. Э то т раздел леж ит в основе дан
ной книги. Его законы имеют неоценимое значение д ля  геологов. Именно 
они позволяю т по парагенетическому сообщ еству минералов определить 
физические состояния и свойства исходны х веществ. А  эти физические 
состояния, в свою очередь, долж ны  соответствовать определенным усло
виям, которые называются физико-хим ическим и особенностями среды 
осадкообразования.

Прежде чем начать знакомиться с самой химической термодинамикой, 
нужно познакомиться с ее терм инологией. На этом пути уже с первого 
шага нас подстерегают неожиданности. Еще при начальном знакомстве с 
физикой мы усвоили, что слово "тем пература" обозначает степень нагрето- 
сти тела. Такое определение, как отм етил И.Р. Кричевский [16] оказы
вается не столько физическим, ск о лько  ф изиологическим. Он обратил 
внимание на то, что многие явления из того же ряда (например, степень 
намагниченности) в отличие о т степени нагретости мы уже не можем опре
делить и а ощ упь. Тем  не менее в ф орм улиро вках классической термодина
мики в начале изложения предмета понятие температуры удобнее заимст
вовать из жизненного опыта. Разность температур равносильна разности 
уровней. О днако определяя разность температур как разность уровней, 
мы долж ны  условиться о выборе нулевого уровня отсчета. Этим  уровнем 
может, быть произвольно взятая величина, но обязательно отражающая 
такие условия, которые ле гк о  воспроизводятся. В 1877 г. Международный 
ком итет мер и весов постановил д л я  установления нормальной шкалы 
эмпирической (воспроизводимой опытны м  путем ) температуры избрать 
в качестве термометрического вещества водород; в качестве термометри
ческого параметра —  давление; в качестве единицы измерения —  градус 
Цельсия. Уровень отсчета, которы й принимается за начало (О С ) , представ
ляе т собой такую  степень нагретости, которую  имеет дистиллированная 
вода, находящаяся в смеси со льдом  при нормальном давлении [2 2 ]. В 
специальных курсах термодинамики показано, что это не единственно 
возможный и даже не очень удобны й уровень отсчета.

Второе понятие, которое обычно приводится после определения темпе
ратуры, исходит из представлений о теплоте. И х близкое соседство мало 
соответствует действительности. "Тем пература" и "те п ло та " относятся к 
явлениям  разных категорий, а ложное впечатление о их взаимозаменяе
мости создает наша разговорная речь. Мы говорим "теплая вода", подразу
мевая определенную температуру воды . В выражении "теплая погода" 
подразумевается, что температура воздуха достаточно высока. Отметим, 
что теплота —  это форма передачи энергии, а форм у передачи не измеряют, 
а определяю т. Можно измерить то лько  количество переданной энергии. 
Оказывается, понятие теплоты  нельзя раскрыть без предварительного 
обсуждения то го , что нужно понимать под явлением, называемым словом 
"энерги я". И здесь нас снова ж д ут затруднения. Дать точное определение 
этом у понятию без предварительной по дготовки невозможно. В современ
ном понимании оно оказывается гораздо шире того значения, которое 
предлож ил Том ас Юнг в 1801 г.: "С ло в о м  "энергия" следует обозначать 
произведение массы или веса тела на квадрат числа, выражающего скоро
сть" [23, с. 2 3 1 ]. Позже очень долгое время с нынешним представлением 
энергии отож дествлялось понятие "си ла ". Используя понятие энергии в 
обычной жизни, мы не задумываемся о его количественном смысле, и 
поэтому у нас не возникает необходимости в его точном и жестком опреде
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лении. Такая неопределенность специальных терминов —  не единичный 
случай. В обычных условиях мы часто пользуемся представлениями, кото
рые не поддаются точной ф орм улировке, и не испытываем при этом ни
какого неудобства.

В науке термины несут конкретную  смысловую нагрузку, но по разным 
причинам их не всегда ле гк о  сф орм улировать. Особенно много не конкрет
ных понятий в естественных науках. Сущ ествую т ли общепризнанные и 
точные определения фации, формации, глубинно го разлома, геосинклинали 
и т.п.? Д л я  точных наук, где за каждым определением, как правило, стоит 
число, расплывчатость понятий почти недопустима. И все же есть в точных 
науках ряд определений, которые не м огут считаться безукоризненными. 
Оправданием здесь может служ ить то, что в математическом отношении 
они всегда м о гут быть численно оценены. Поэтом у все прекрасно понимают 
количественную сторону определения. Это относится к таким понятиям, 
как время, работа, энергия и др. Энергию можно было бы определить как 
способность системы совершать работу над окружающей средой или способ
ность окружающей среды совершать работу над системой. Но пока мы еще 
не сф орм улировали, что нуж но называть работой и системой. Можно выра
зиться более определенно: энергия —  это мера материального движения во 
всех ее проявлениях. О дна ко , такая ф орм улиро вка д ля  начинающего мало 
понятна. В то же время у специалистов не возникает недоразумений, когда 
говорят, что энергия какого-то  процесса оценивается величиной в 15 Дж. 
На первых порах будем считать, что любые изменения м огут совершаться 
только в результате перераспределения энергии. Энергия выступает не 
только как свидетель, но и как количественно определяемый фактор 
любых изменений. Именно этот ф актор предстоит здесь научиться вычис
лять и с помощью его расшифровывать возможные пути геохимических 
процессов.

Изменения можно производить различными способами. Можно деформи
ровать, электризовать, намагничивать предметы и т.д . Все эти процессы 
отражают отдельные формы передачи энергии. Возвращаясь снова к опреде
лению понятия теплоты , можно повторить, что теплота также является 
одной из форм передачи энергии. Передача может осущ ествляться о т кого- 
то или ком у-то (от чего-то или ч е м у -то ). Поэтом у необходимо ввести еще 
одно понятие —  "систем а".

Условим ся, что тело, и ли  группа тел, относительно которы х рассматри
ваются вопросы перераспределений энергии и вещества, б у д у т  именоваться 
"•системой ". Все, что во время такого рассмотрения находится за пределами 
системы, обозначим "окружаю щей средой".

Назовем систему "за кр ы то й ", если она не будет обмениваться вещест
вом с окружающей средой. О днако это не исключает возможность энергети
ческого обмена.

Газ, заключенный в цилиндр, представляет собой закрытую систему. Эта 
система останется закрытой, если цилиндр снабдить подвижным поршнем. 
Над закрытой системой можно производить преобразования, не изменяя 
количество газа. В частности, такую  систему можно подогревать, и тем 
самым увеличивать энергию газа, по ск о льк у теплота —  форма передачи 
энергии. В этом случае газ либо будет расширяться, толкать поршень и 
производить механические изменения в окружающей среде (и тем самым 
передавать ей энергию ), либо в цилиндре будет увеличиваться давление 
газа на стенки. Но до тех пор, пока газ не просочится за пределы цилиндра, 
система'будет оставаться закрытой.

Примем в качестве системы Землю. Солнце и вся остальная часть Вселен
ной будет тогда представлять окружаю щ ую  среду. Если пренебречь неболь
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шой утечкой водорода и гелия из верхних слоев атмосферы и поступлением 
на Землю космических частиц, то всю ее можно рассматривать как закры
тую  систему. Эта система обменивается энергией с окружающей средой. 
Какая-то до ля  энергии, поступающая из окружающей среды (от Со лн ца ), 
расходуется на выполнение работы, которую  производят ветры, дожди, 
реки, водопады ; небольшая величина ее идет на создание органической 
жизни, но основная часть возвращается обратно в окружаю щ ую  среду. 
Земля обменивается с окружающей средой только энергией, представляя, 
таким  образом, в целом закры тую систему.

Необходимо избегать путаницы при использовании термина "зам кнутая 
система". Д .А . Кемпбелом [12] этот термин применяется д ля  обозначения 
закрытой системы; Я .А . Виньковецким  [2 ] д ля  изолированной системы. 
Хуж е, когда в литературу, предназначенную служ ить учебником термодина
мики д л я  геологов, вообще вводится неверное представление о закрытой 
системе, как это имеет место в книге М.Р. Керна и М .А . Вайсброда [13, 
с. 1 7 ]. Здесь неверно к закрытой системе относится система с отсутствием  
энергетического обмена.

О ткры тая система, в отличие о т закры той, обменивается с окружающей 
средой как энергией, так и веществом. В закрытой системе, как было ска
зано, обмен веществом с окружающей средой исключен. Можно выбрать 
систему так, чтобы она не обменивалась с окружающей средой ни вещест
вом, ни энергией. Такие системы называются изолированными.

В связи с тем, что формы передачи энергии м о гут быть различными, 
целесообразно еще ввести ограничения, предусматривающие случаи, когда 
закрытая система изолирована по отношению к какой-нибудь одной форме 
передачи энергии. Если система изолирована от окружающей среды тепло
непроницаемой оболочкой, последней дано название "адиабатической обо
л о ч к и ". В противном случае оболочка называется "диатерм ической". Систе
ма, заключенная в адиабатическую о б о ло чку, не может обмениваться энер
гией с окружающей средой посредством теплообмена. Зато может обмени
ваться с помощью механического взаимодействия.

Зачем вообще необходимо столь строгое разграничение системы по 
типам взаимодействия с окружающей средой? Д е ло  в том, что наука о 
направлении реакций и об усло в и ях равновесия —  химическая термодина
мика —  применима только к определенном у в и ду систем.

Классическая термодинамика ограничивается рассмотрением полож ения  
равновесия, к  к о то р о м у сам опроизвольно стрем ятся отдельные взаимо
связанные части изолированной системы.

Эти возможности, увы , нас, имеющих дело с природными обстановками, 
не устраивают. Не устраивают.они и химика, проверяющего какую -нибудь 
реакцию в сосуде. С осуд с реакционной смесью, как минимум, представ
ляе т собой закры тую систему, но никак не изолированную . И все же, 
несмотря на приведенное жесткое ограничение, термодинамика позволяет 
описать направление реакции в лю бы х реальных условиях. Но чтобы это 
сделать, нужно образовать цепь последовательных суждений: вначале 
откры вать систему, затем закрывать, потом вводить дополнительны е 
условия и т .д . При нечетком понимании того, что собой представляют 
изолированная, закрытая и откры тая системы, в процессе освоения термо
динамики будет утеряна логическая нить и возникнет неверное понимание 
возможностей этой науки, как орудия исследования химических реакций 
природных процессов.

Лиш ено смысла развивать дискуссию  о том, к откры ты м , закрытым или 
изолированным системам относятся геологические объекты. Т а к  как гра
ницы системы мы определяем сами, всегда в нее можно вклю чить все то,
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что как-то  взаимосвязано между собой и в целом создает изолированную 
систему. В такой изолированной системе, предоставленной самой себе, 
б у д у т  проходить процессы, направление которы х определяется постулата
ми термодинамики.

Как бы ло уже сказано, с помощью теплообмена производятся изменения 
в системе и окружающей среде. Эти изменения обусловлены  передачей 
энергии. Но это'не единственный путь энергообмена. Уже упоминалось о 
том, что механические взаимодействия системы и окружающей среды тоже 
отражают перераспределение энергии. Такие перераспределения определяют 
выполнение работы. В указанных случаях энергия либо переходит за преде
лы системы и принимается окружающей средой, либо передается из о к р у 
жающей среды и принимается системой. Это последнее утверждение на
во ди т, правда, на мысль, что энергия долж на представлять собой какую -то 
материальную субстанцию. В действительности это не так. Если поднять 
какой-либо предмет над его прежним уровнем, то энергия этого предмета 
возрастет. Но такое увеличение энергии не связано ни с чем вещественным, 
вошедшим в этот предмет. Широко распространенная в термодинамике 
фраза "приобретение системой энергии" отличается о т обычного понимания 
слова "приобретение". Словом  "работа" отражается только передача энер
гии и больше ничего. П оэтом у термодинамическое определение работы 
отличается о т  общ ежитейского понимания этого слова. Тем  не менее мы 
увидим , что в термодинамике, как и в жизни, работа делится на полезную 
и бесполезную.

П о ск о ль к у  любые изменения в системе, в том числе и химические реак
ции, расцениваются как изменения, происходящ ие под влиянием пере
распределения энергии, необходимо найти признаки, с помощью которы х 
можно было бы осущ ествить количественное описание такого перераспре
деления.

Состояние. Уравнение состояния. Чтобы избежать усложнений, для  нача
ла в качестве системы удобно принять какой-либо однородны й объект. 
Д л я  описания такого объекта желательно использовать минимально воз
можное количество признаков, посредством которы х можно было бы 
всесторонне характеризовать как саму систему, так и ее энергетическое 
состояние. Признаки долж ны  иметь количественную меру. То ль к о  тогда 
можно говорить об однозначном сравнении объектов системы. Д л я  вы явле
ния таких признаков целесообразно обратить внимание на то, что при 
анализе различных форм существования материи выделяются два полярны х 
случая. Первый из них характеризует максимально упорядоченную карти
ну, когда частицы, из которы х состоит вещество, располагаются друг 
относительно друга по определенному закону, образуя идеальные кристал
лы . Получение кристаллов, приближающихся к идеальным, можно реализо
вать при низких температурах и вы соких давлениях.

Д р уги м  предельным состоянием является идеальный газ. Взаимное 
притяжение и отталкивание частиц в таком газе равно нулю . Между собой 
частицы не обнаруживают никакой закономерной связи. Они находятся в 
непрерывном хаотическом движении. Объем, занимаемый газом, который 
можно считать идеальным, в целом настолько велик, что можно пренебречь 
объемом каждой отдельной м олекулы . Состояния, приближающиеся к 
идеальному газу, осущ ествляю тся при низких давлениях и высоких темпе
ратурах. Реальные вещества занимают промежуточные положения между 
этими предельными состояниям и: идеальным газом и идеальным кристал
лом . Регулируя соответствую щ им  образом температуру и давление (на
пример, о т вы соких до низких температури от низких давлений к высоким) 
теоретически можно получить весь ряд соответствую щ их состояний вещест
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ва: идеальный газ —  реальный газ —  идеальная ж идкость —  реальная жид
кость —  реальный кристалл —  идеальный кристалл.

Так и м  образом, температура и давление выступают как важные количе
ственные признаки, определяющие состояние вещества. П о ск о ль к у речь 
идет о количественных признаках, то необходимо соотнести их с какими-то 
числовыми единицами измерения. В термодинамике принято температуру 
измерять либо в градусах Цельсия (f ,° C ), либо в кельвинах (Т ,  К) послед
няя шкала является предпочтительной. Давление можно выражать различ
ным образом: в м иллиметрах р тутного  столба, атмосферах, барах и т.п. 
Переход на новую систему единиц измерения, С И , регламентирует измере
ние давления в паскалях (П а ) . Паскаль, это давление, вызываемое силой в 
один ньютон ( Н ) ,  равномерно распределенной на площади 1 м 2. Размер
ность паскаля —  м~ • к г • с’ 2 . Его соотношение с другим и единицами изме
рения: 760 мм рт.ст. = 1 атм = 1,01324 ■ 105 Па.

Несмотря на то , что давление рекомендовано измерять в паскалях 
и в кратны х паскалю единицах, д л я  физической химии эта величина оказа
лась неудачной. Объясняется это тем, что переход на паскали сильно услож
нит условия стандартизации разных веществ {1 6 , 3 2 ].

Мы не видим  необходимости идти против сущ ествую щ его ныне "хим и
ческого течения" ради формализации всех величин в рамках С И . Поэтому 
в данной работе за единицу давления принята атмосфера.

С  изменением температуры и давления вещество принимает различные 
состояния, которы е также необходимо бы ло бы выразить количественно. 
Наиболее простой и целесообразной оценкой состояния вещества, завися
щей от температуры и давления, может явиться его плотность. Особенно 
показательна эта величина при переходе из одного агрегатного состояния 
в другое. В этом случае плотность изменяется скачкообразно. Та к  как 
плотность представляет собой массу, приходящ ую ся на единицу объема 
( m / V ) , то очевидно, что при однрм  и том  же количестве вещества (т.е. при 

постоянной м ассе), изменение плотности отразится на знаменателе выраже
ния m / V ,  т.е. на объеме. Как ясно из определения, классическая термодина
мика имеет дело с системами, масса которы х постоянна. Поэтом у при 
расчетах удобнее пользоваться не плотностью , а обратной ей величиной: 
объемом, отнесенным к единице массы. Мерой объема служ и т ли тр , хотя 
предпочтительнее, в соответствии с С И , пользоваться кубическими метрами 
или кратными им величинами (1 л и тр  равен 1 д м 3 ) . Массу вещ ествъприня- 
то выражать количеством  граммов, равных его м олекулярной массе ( М ) . 
В такой единице число м о лекул постоянно и равно числу Авогадро 6 ,0 2 3 X 
Х 1023. Это количество м о лекул имеет 1 г водорода, 18 г воды , 32 г серы, 
16 г кислорода и т .д . Единица массы, соответствую щая м олекулярной 
массе, названа молем. Та к и м  образом, V /М  представляет собой объем, 
которы й занимают 6,023 • 1023 м олекул или один моль лю бого вещества. 
Эта величина называется мольным объемом.

И так, имеется три характерных признака, с помощью которы х дается 
количественное представление о состоянии простой системы: температура, 
давление и мольный объем. Перечисленный набор признаков, характери
зую щ их состояние системы, оказывается полны м  и в то же время мини
мально необходимым. Кроме объема, температуры и давления д ля  каждого 
состояния вещества определенного состава можно обнаружить целый ряд 
д р у ги х  признаков: коэффициент преломления или отражения* вязкость, 
упругость и т.п . Все такие объективно измеримые величины, которыми 
может быть охарактеризовано данное состояние системы, носят название 
параметров1 состояния. Мы говорим , что система обладает свойствами,

1 О т  греческого "парам етрон" —  отмеривающий.
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которые определяю тся параметрами в данном состоянии. Если над систе
мой производить какие-то действия, а затем вернуть в первоначальные 
условия, т.е. привести в состояние с прежними свойствами, то параметры 
состояния долж ны  приобрести прежние значения.

Назовем процессом действие, приводящее к изменению состояния 
системы. Исследование различных процессов в системе проводится посред
ством  слежения за изменением таких ее параметров, которые наиболее 
чувствительны к изменениям и ле гк о  воспроизводятся. Т а к , в частности, 
в. однородной системе, в которой не происходят химические реакции и 
д ля  которой нет необходимости учитывать влияние гравитационных, маг
нитных и электрических полей, основными параметрами состояния являю т
ся: объем ( У ) ,  которы й занимает данное вещество, рассматриваемое, 
как система, давление (Р ) ,  при котором  оно сущ ествует, и температура 
( Т ) , которой оно характеризуется. Все другие параметры состояния, м огу
щие быть измеренными в этих услови ях, однозначно связаны с этими 
тремя.

Бы ло бы весьма рациональным обнаружить связь между этими парамет
рами, что в дальнейшем упростило бы анализ состояния системы. Оказы
вается, что такая связь сущ ествует. Однозначная функциональная зави
симость между указанными тремя параметрами состояния называется 
термическим уравнением состояния. Математически существование иско
мой ф ункциональной зависимости обозначается следующ им образом: 

(P. V , Т )  = 0 .  Это значит, что три переменные величины так взаимосвя
заны между собой (с помощью постоянны х и поэтому не вносимых в 
с к о б к и ), что будучи помещены с одной стороны знака равенства, соот
ветствующие их комбинации долж ны  дать нуль.

Не всегда уравнения состояния конкретны х однородны х систем получа
ются ком пактны м и. В разное время разными исследователями было пред
ложено свыше ста типов уравнений состояния, из которы х используются 
сейчас весьма немногие [2 2 ] .

Наиболее простой вид уравнения состояния имеют газы. Если предпо
лож ить, что м олекулы  газа не обладаю т собственным объемом и между 
ними о тсутствуе т взздмодействие, то д л я  таких газов, называемых идеаль
ными, справедлив эмпирический закон, выражающий связь:

P V  = n R T ,  <1 1 >

где Р  —  давление газа, V  —  объем, которы й он занимает, п  —  число молей, 
R  —  универсальная газовая постоянная, Т  —  температура в кельвинах, 
при которой находится газ. Это уравнение носит название уравнения Кла
пейрона-М енделеева. О но отражает энергетические особенности, которыми 
определяется данное состояние.

Уравнение Клапейрона— Менделеева —  не постулат, а следствие экспери
ментов, проводивш ихся над газами в д в у х  направлениях. В 1660 г. Бойль 
обнаруж ил, что при работе с постоянны м количеством газа его объем 
изменяется обратно пропорционально давлению. В 1801 г. Дальтон провел 
удовлетворительны е опыты по определению изменения, объема газа от 
температуры. Гей-Лю ссак вы яснил количественную зависимость этого 
явления. Поэтом у в ряде стран зависимость носит название закона Гей- 
Люссака. Но еще в то время "Гей-Лю ссак с благородством , к сожалению, 
редко встречающимся в науке, настоял, чтобы этот закон назывался в честь 
Шарля, которы й получил те же результаты в 1787 г., но не опубликовал и х " 
[17, с. 5 1 ]. В некоторы х странах этот закон называется законом Шарля.

Наблюдения Шарля можно изобразить графически в координатах тем
пература-объем  (рис. 1 .1 ). Э кстраполяция линий лю бого давления на
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нулевой объем сводит эти линии в о дн у то чк у, являю щ ую ся началом отсче
та температуры. Отсюда берет свое происхождение температурная шкала 
Кельвина.

Изменение энергии системы, без конкретизации формы передачи, обяза
тельно долж но приводить к изменению каких-либо параметров состояния. 
Поэтом у энергетическая характеристика системы может стать важной 
обобщенной ф ункцией, которая позволит осущ ествить описание системы

с общ их позиций. Оказывается, однако, что такое описание системы можно 
было бы сделать то льк о  в том  случае, если до пустить, что энергия —  величи
на, которую  нельзя уничтож ить бесследно, что при всех преобразованиях 
между системой и окружающей средой общая энергия сохраняется. Такое 
допущение оправдывает себя на практике.

Закон сохранения энергии. В точных науках следствия и результаты 
увязаны с исходными посы лками строгими расчетами, О днако сами исход
ные посы лки уже нельзя получить каким -либо рарчетным путем. Исход
ные зависимости невозможно доказать. И х можно только проверить. 
Такие зависимости долж ны  быть согласованы с широким кругом  природ
ных явлений. Закон сохранения энергии как раз и относится к фундамен
тальным и поэтому не вы водится расчетным путем, а принимается в качест
ве постулата. Справедливость закона сохранения энергии и следствий, 
вытекающих из него, проверена многовековыми наблюдениями. Суть 
этого закона сводится к то м у, что ничто в природе не может происходить 
само по себе, без какой-либо причины. Ничто не происходит без того, 
чтобы при этом не только перераспределялась энергия, но и общее коли
чество во всех участвую щих объектах оставалось неизменным.

Многие выдающиеся мы слители использовали этот закон в качестве постулата при 
объяснении тех или иных велений природы еще до то го, как он был понят во всей 
полноте и отчетли во сформ улирован.

Принципом исклю ченного вечного двигателя пользовался Леонардо да Винчи. 
Тр и  века назад, задолго до то го , как французская Академ ия наук перестала рассмат
ривать проекты  вечных двигателей, Галилей высказал мысль о невозможности полу
чения работы просто та к, из ничего.

Решая задачу о центре качания, Гю йгенс в работе 1673 г. "М аятниковы е часы" 
пришел к правильным вы водам, применив закон сохранения энергии. Это позволило 
ему сделать следующее заключение: "И  если бы изобретатели новых машин, напрасно 
пытающиеся построить вечный двигатель, пользовались этой моей гипотезой, то они 
бы сами осознали свою о ш и б ку и поняли, что такой двигатель нельзя построить меха
ническими средствам и" [5, с. 1 2 4 ].

У  Г .В . Лейбница (1646— 1716) не возникало сомнений в невозможности создания 
вечного дви гателя. Он считал, что если бы вечное движение было возможным, то 
действие оказалось бы больше причины [2 0 ].

В какой-то степени И. Ньютон, но главным образом его последователи отказались 
о т многих декартовы х представлений и ввели в н а ук у  понятия об особых видах 
материи. Т а к  появились понятия электрическая и магнитная ж идкость, световое и 
тепловое вещество. В конце 18 в. химики увлекли сь систематическим взвешиванием

Р,

Рис. 1.1. Э кстраполяция наблюдений Шарля

Т
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и ф изики убеди лись,что эта особая группа материй невесома. Этой группе материй 
придали роль "с и л ы ", определяющей свойства весомой материи. Сохранение силы 
(в нашем понимании, энергии) установлено бы ло то лько д л я  механических перемеще

ний. Э то т пери о де физике Ф. Роэенбергер [2 3 ] назвал периодом невесомых.
В 1775 г. французская Академ ия наук объявила о том, что она не будет принимать 

проекты  машин, дающих вечное движение и основанны х на представлениях о сохране
нии механических сил.

Пож алуй, первым, кто попы тался расширить закон сохранения энергии за пределы 
механических воздействий, был С. Карно. В своей работе (1824) он писал: "М о гу т  
здесь спросить: если доказана невозможность perpetuum mobile д ля  чисто механичес
ких действий, то имеет ли  это место при употреблении тепла и электричества; но 
разве можно д л я  явлений тепла и электричества придум ать иную причину, кроме 
ка кого -ли бо движения те л, и разве эти движения не долж ны  подчиняться законам 
механики? Кроме то го , разве неизвестно a posteriori, что все попы тки какими бы то 
ни бы ло средствами осущ ествить perpetuum mobile остались бесплодны м и; что ни ко г
да не удастся получить настоящий perpetuum mobile, т.е. движение, которое про дол
жается вечно, без изменения употребляем ы х те л? " [10, с. 1 5 ].

Своей волновой теорией Френель исключает свет из разряда невесомых материй. 
Ампером из этой категории были исключены магнитные ж идкости после откры тия 
электромагнетизма. Дэви и Берцелиусом были высказаны предположения о том, 
что Химические и электрические силы  —  два разных проявления одной и той же причи
ны. В 1883 г. Э .Х . Ленц  показал связь между механическим движением и возбужде
нием то ка в проводнике. В 1840 г. М . Фарадей показывает возможность преобразо
вания одной силы в др угую .

Приобретая особенности неуничтож имости, понятие "с и ла "  в качестве основного 
свойства весомой материи теряет свой смысл, п о ск о ль ку  перестает быть свойством. 
П оэтом у, чтобы о тдели ть истинные свойства материи —  силы —  о т движ ущ их сил, 
оказалось целесообразно последним  присвоить название "энерги я".

К середине 19 в . исследователи вы яснили многообразие форм проявления энергии 
и переход ее из одного  вида в др уго й . Но важный д л я  данного рассмотрения шаг —  
определение количественной взаимосвязи превращения механической и тепловой 
энергии —  сделан не бы л. "Весьма характерно то обстоятельство, что представление 
о возможности устройства машины, которая бы создавала работу из ничего, т.е. 
представление о возмож ности сущ ествования так называемого вечного движения 
(perpetuum mobile) после целого ряда бесплодны х попы ток бы ло, наконец, оставле

но, но мысль об эквивалентности теплоты  и работы еще не приходила в го ло в у  ни 
одном у из м ы спителей-учены х" [1 4 ].

После то го , как исследователи на опы те невозможности построения вечного двига
теля не то лько  убедились в том , что энергия не появляется сама по себе и не исчезает, 
но в соответствии с этим сделали допущение  о сохранении энергии при лю бых ее 
переходах, появились реальные предпосы лки д ля  определения эквивалентов раэличньм 
видов энергии и униф икации этих эквивалентов по отнош ению  к какой-то одной мере.

Пионером в этом отнош ении оказался Р. Мейер. В 1842 г. Р. Мейер вычислил меха
нический эквивалент теплоты , пользуясь известным тогда уже ф актом , что д л я  нагре
вания свободно расширяющегося газа требуется примерно в 1,4 раза больше тепла, 
чем д ля  газа, заключенного в недеформируемую  о б о ло ч ку. Он получил значение 
367 к Г м  работы, соответствую щее одной кило ка ло ри и . Позже, по более точным 
данным Реньо, пересчет показал, что 1 к ка л энергии соответствует 425 к Г м  работы.

Вслед за ним английский ф изик Д .П . Д ж о уль  провел целую  серию непосредствен
ных измерений и нашел, что эквивалентом  1 к к а л является работа, затраченная на 
поднятие груза весом 460 к Г  на вы соту 1 м.

Вскоре после исследований Р. Мейера появился известный тр у д  Г .  Гельмгольца 
"О  сохранении си лы ", в котором  великий ф изик показал, что ко всему разнообразию 
процессов прилож им  принцип эквивалентности энергии.

Сейчас тр удно постичь, как С . Карно, Р. Мейер, Г . Гельм гольц, находясь в плену 
представлений вещественной теории теплоты , см огли правильно подойти к оценке 
закона сохранения энергии. Ведь согласно теории теплорода, теплота в процессе 
вы полнения работы "падае т" от горячего к холодном у те лу  аналогично воде, находя
щейся на разных уровнях. Д л я  то го же, чтобы энергия сохранилась, теплота, пред
ставляя собой ф орм у передачи энергии, долж на не то лько  падать, но и исчезать, прев
ращаясь в работу и попо лняя энергию окружающей среды в количестве, эквивалент
ном вы полненной работе. Несмотря на то , что эти исследователи не рассматривали 
те пло ту , как ф орм у движения материи, они приш ли к правильным выводам. Как 
ни странно, но правильны м выводам исследователей пом огли ошибочные представле
ния о том, что теплоем кость вещества увеличивается с увеличением его объема. Уже в 
то врёмя были известны результаты опы тов, показывающие ош ибочность таких 
представлений. О днако (к а к  это часто бы вает), так как результаты таких опы тов
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не уклады вались в рамки сущ ествую щ их представлений, их старались не замечать, 
ибо это требовало пересмотра привычной и прочно укоренивш ейся в умах ученых 
теории теплорода, с помощью которой можно бы ло объяснить многие явления. 
Отм етим , что С . Карно не умалчивал о результатах в пользу независимости теплоем
кости газа о т  объема, но игнорировал эти результаты . Основным аргум ентом , позво
ливш им  ему стать на позиции .сохранения энергии и при этом исклю чить непосредст
венный переход теплоты  в работу, явился следую щ ий: "Изменение теплоемкости 
газа, вызванное изменением объема, зависит единственно о т отнош ения между перво
начальным и конечным объем ам и'' [10, с. 3 3 ] .  С . Карно указывает на целую серию 
опы тов, якобы  подтверж даю щ их это положение, но далее пиш ет, что единственный 
опы т, которы й противоречит всем остальны м, это опы т Гей-Лю ссака и Вальтера, описан
ный в Annales de physique et de chimie [10, c. 1 9 J. Как оказалось впоследствии, имен
но этот опы т явился основополагаю щ им в создании новой теории теплоты , приш ед
шей на смену теории теплорода. П о стула т о сохранении энергии составляет основу 
первого закона терм одинам ики.

Г л а в а  2

П ЕР ВЫ Й  З А К О Н  Т Е Р М О Д И Н А М И К И

Ф орм улировка первого закона. Из всех форм передачи энергии особого 
внимания заслуживает теплообмен. Э то связано с тем, что любые механи
ческие не похожие д р у г  на друга действия сопровождаю тся выделением 
тепла. Тепло та  —  неизбежный элемент передачи электроэнергии. Любой 
химический процесс связан с теплообменом . Теплообм ен вездесущ и имен
но поэтому в термодинамике энергию, передаваемую системе или извлекае
мую из системы посредством теплообмена, вы делили в особую  категорию. 
Количество энергии, переходящей при теплообмене, назвали "количест
вом те п ло ты ". Все остальные формы передачи энергии обобщаются единым 
понятием работа. Систем у можно перевести из одного состояния в другое, 
производя перераспределение энергии между нею и окружающей средой. 
Оперируя передачей энергии, разделенной на указанные две категории, 
запишем первый закон термодинамики следую щ им  образом (ф орм ули
ровка Т о м с о н а ).

Если из термических источников получается и ли  в результате термичес
к и х  эф ф ектов уничтожается одно и то же количество работы, то исчезает 
или  возникает одн о  и то же количество теплоты. Символически это будет 
вы глядеть та к : Q  = W 1 . Здесь Q  —  количество теплоты , a W  —  количество 
работы. Запись, приведенная в таком  виде, предусматривает то, что к о ли 
чество работы и теплоты  выражено в одних и тех же единицах. То гд а  не 
нужно ставить коэфф ициент, соответствую щ ий эквиваленту передачи 
одной формы энергии по отношению к д р у го й . Это значительно упрощает 
вид уравнения. Согласно международной системе —  С И , за единицу измере
ния энергии принят дж оуль. Исторически слож илось так, что в термодина
мике энергия измерялась калориям и. Сейчас в некоторы х работах даются 
параллельные значения в калориях и д ж о улях . Д л я  перехода из одной 
системы в др угую  необходимо знать, что 1 кал равна 4,184 Д ж . Дж оуль 
(Д ж ) —  работа, которую  совершает постоянная сила, равная 1 Н, на пути 

в 1 м при условии, что путь совпадает с направлением силы . Договорив
шись об единице измерения энергии, можно сравнивать, какие температур
ные изменения испытывают различные вещества при получении одной и 
той же порции энергии. Возьмем 18 г воды при температуре 20°С. Эта 
масса воды  составляет один моль. Присоединим к этой воде один моль

1 Буквенны е обозначения даны в соответствии с рекомендациями [2 4 ] . 
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ртути , температура которой 15°С. Вследствие теплопередачи температура 
воды будет понижаться, а температура ртути повышаться. Дождемся, 
когда температура воды понизится на один градус. При таком понижении 
температуры вода отдаст, а ртуть примет 75,312 Д ж  энергии. Оказывается, 
что температура одного моля ртути подымется в результате приобретения 
этого количества теплоты  не на один, а на 2,69°С и станет равной 17,69°С. 
Отсюда естественен вы вод, что одно и то же количество энергии изменяет 
температуру у разных веществ в различной степени. Э то в свою очередь, 
говорит о том , что у разных веществ связь между количеством теплоты 
и температурой —  разная. Д л я  количественной оценки этой связи было 
введено понятие теплоем кости, определяемое следую щ им образом.

Теплоем костью  называется количество теплоты , полученное или  отдан
ное системой, деленное на произведенное при этом  изменение температуры:

b Q /d T  =  С. (1.2)

Д л я  то го , чтобы понятие теплоем кости приобрело реальный смысл, 
необходимо задать услови я, при которы х она определяется. В первую 
очередь теплоем кость зависит от количества вещества, котором у передает
ся теплота или которое передает те пло ту. При постоянном  внешнем давле
нии 1 г 'в о д ы  д ля  нагревания на 1° о т 20 С должен получить количество 
теплоты величиной в 4,184 Д ж . То гд а , д ля  нагревания одного моля воды 
на 1° необходимо затратить 75,312 Д ж  теплоты , п о ск о льк у один моль 
содержит 18 г воды . Д л я  нагревания одного грамма ртути на 1 необходи
мо 0,138 Д ж , а д л я  нагревания одного м оля ртути на 1° —  28,99 Д ж , если 
это подогревание осущ ествляется в пределах температур, близких к 25°С. 
Конкретизация массы оказывается недостаточной д ля  однозначного сужде
ния о теплоем кости. Оказывается, одном у и том у же количеству вещест
ва потребуется различное количество энергии д л я  повышения температуры 
на 1 °, что зависит от того, получает ли оно эту энергию при постоянном 
давлении, или при постоянном  объеме. Если один моль газообразного 
кислорода нагревать при постоянном  давлении, то д ля  повышения его 
температуры на 1° необходимо 29,50 Д ж . Если же этот моль газа заключить 
в ж есткую  о б о ло чку та к , чтобы объем его оставался все время постоян
ным, то д ля  повышения температуры одного моля кислорода на 1 ° потре
буется 21,13 Д ж . Нагревая один моль кислорода так, чтобы давление газа 
оставалось постоянны м , мы вынуждены давать возможность ему расши
ряться. В результате часть энергии будет израсходована на совершение 
кислородом  механической работы. Теперь можно оценить величину энер
гии, пошедшей на выполнение работы при расширении газа: 29,50 —  21,13 = 
= 8,37 Д ж .

Очевидно, теплоем кость зависит не только о т количества вещества, 
но и о т условий, в которы х она определяется. Приведем еще примеры. 
Выберем в качестве системы смесь воды со льдом . При 0°С такая система 
будет поглощ ать или отдавать те пло ту, оставляя неизменной свою темпе
ратуру. В соответствии с определением (1 .2 ),  теплоем кость при постоян
ной температуре С т  = Система, покры тая адиабатической оболочкой, 
вообще не поглощ ает те пло ту. Обозначив теплоем кость такой системы 
символом С $ , получим  С$  = 0 . Подстрочные обозначения определяют 
проходимый системой путь, при подводе ей теплоты . Будем  отличать 
теплоемкость одного моля вещества сим волом  С у ,  если она определена 
при неизменяющемся объеме системы, и сим волом  С р , если она определе
на в усло ви ях, когда давление в системе все время остается постоянным, 
а объем, естественно, изменяется.

Можно использовать какой-либо передаточный механизм, который
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будет извлекать из окружающей среды энергию в одной форме и переда
вать ее окружающей среде в друго й  форме. Если при этом такой механизм 
сам не вырабатывает энергию и остается закрытой системой, то в силу 
закона сохранения энергии долж но вы полняться условие Q  = W  . В этом 
случае энергия системы останется постоянной. О днако, более общим слу 
чаем является такой, когда энергия при трансформации ее из одной формы 
в д р угую  либо частично останется в системе, либо система будет расходо-

Рис. 1.2. Трансформ ация теплоты 
в работу

вать больше энергии, чей получает. Это долж но как-то отразиться на ее 
состоянии. Соответственно этом у, какие-то параметры состояния системы 
долж ны  б у д у т  измениться. Проиллю стрируем  это схемой прибора, изобра
женного на рис. 1 2 .  В цилиндре находится газ, которы й, получая теплоту 
Q , будет расширяться, двигать поршень и подымать грузы А .  Работа, 
выполненная грузом , как известно иэ механики, вычисляется по формуле 
W  = F A I ,  где F  —  сила, с которой грузы притягиваю тся к Земле, а Д/ —  
путь, определяемый по ш кале. Энергия, переданная газом г р у з а м » ,  выра
зится в д ж о улях , если сила измерена в ньютонах, а путь в метрах. Можно 
ли в этом случае утверждать, что Q  = И/?  Л о ги к а  подсказывает, что такое 
решение окажется скорее исключением, чем правилом. Мы можем закли
нить поршень и все количество тепла, полученное газом, пойдет на увели
чение давления внутри цилиндра, а работа выполнена не будет. Д л я  того 
чтобы закон сохранения энергии не наруш ился, необходимо предположить, 
что при заклиненном поршне вся энергия, получаемая системой путем 
теплопередачи, идет на увеличение энергии самой системы. Вполне допус
тим  и такой случай, при котором  то лько  часть энергии, полученной систе
мой, расходуется на поднятие груза. Обобщая это, можно утверждать 
следующее. Если перед началом процесса энергия системы определялась 
величиной U \ , а после его завершения она стала равной U 2, то разность 
U 2 —  U i = A U  будет отражать собственное изменение энергии системы. 
Это собственное изменение именуется изменением, внутренней энергии. 
Законом  сохранения энергии предписывается, что изменение внутренней 
энергии долж но определяться то лько  разностью между Q  и W.

Теперь необходимо договориться о характере знаков. Получение энер
гии системой в форме тепла обозначается знаком " + " , а получение системой 
энергии др уги м  путем  —  " , Учитывая эти правила д ля  случая, когда
система не всю принятую  те пло ту  тратит на выполнение работы, можно 
записать

Q  = A U + W .  (1.3)

Внутренняя энергия ( U) всегда полож ительна. Поэтом у, если при транс
формации одной формы энергии в другую  часть энергии осталась в системе.
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то Д17 окажется полож ительной; если же ей приш лось потратить и часть 
своей собственной энергии, то Д о б у д е т  иметь знак

Уравнение (1 .3) представляет наиболее употребительную  запись первого 
закона термодинамики. Так а я запись выражает следующее: энергия, по лу
ченная системой при теплопередаче, может быть израсходована на прираще
ние ее внутренней энергии и на выполнение работы. Естественно, что объяс
нение уравнения (1 .3) нельзя отож дествлять с доказательством. В данном 
случае математическая запись —  это запись постулата, согласно котором у 
энергия не может исчезнуть бесследно. Приняв этот по стулат, необходимо 
сделать следующее заключение: если систему провести через ряд состояний, 
а затем возвратить в такое, при котором  параметры состояния приобре
ту т  первоначальные значения, то первоначальное значение приобретет и 
внутренняя энергия. Если бы это бы ло не так, то проводя систему через 
ряд состояний и возвращаясь в первоначальные услови я, можно было бы 
либо лиш ать систему внутренней энергии, либо беспредельно ее увеличи
вать,. не производя изменений в окружающей среде. П о с к о ль к у  это проти
воречит закону сохранения энергии, то не остается д р уго го  выхода как 
признать, что внутренняя энергия системы однозначно отражает ее парамет
ры состояния и изменяется вместе с изменением этих параметров. В этом 
случае Гово рят, что внутренняя энергия представляет собой функцию  
параметров состояния. В дальнейшем величину, которую  нельзя непосред
ственно измерить, но можно ф ункционально связать с параметрами состоя
ния системы, мы будем именовать д л я  краткости ф ункцией состояния. 
Внутренняя энергия —  ф ункц ия состояния системы.

Если система про хо дит различные состояния, а затем возвращается к 
первоначальным условиям , то, естественно, ее параметры состояния и 
ф ункции состояния приобретают прежние значения. В связи с тем, что 
при возвращении системы в прежнее положение, ф ункц ия состояния прини
мает прежнее значение, то  по окончании такого процесса = 0. Отсюда 
еще одна математическая запись первого закона ф (Q  —  W ) = 0. Интеграл- 
по зам кнутом у к о н тур у  от полученной (отданной) теплоты  и выполненной 
системой (или над системой) работы равен нулю . Это же выражение можно 
записать та к :

$ d U  = 0. (1.4)

Равенство нулю  интеграла по зам кнутом у к о н тур у  позволяет приписать 
подынтегральной величине очень важное свойство: изменение ее от точки 
а до точки b  не зависит о т п ути , по котором у про во дят процесс. Матема
тическая иллю страция этого дана в приложении.

Особо подчеркнем, что в основе первого закона термодинамики лежит 
постулат то льк о  о сохранении энергии и поэтом у уравнениями (1.3) и (1.4) 
подбивается лиш ь энергетический баланс, который всегда должен иметь 
место при обмене энергией-двух или нескольких объектов. Первый закон  
термодинамики вовсе не дает ответа, в каком  направлении энергия должна  
передаваться и с к акой  скоростью. Э то т существенный момент представля
ет определенные трудности для  понимания, п о ск о льк у мы привы кли, 
что переход энергии всегда идет в сторону более низкого уровня: камень 
падает сверху вниз, теплота передается о т более нагретого тела более холод
ному, поршень двигается в направлении меньшего давления и т.п . Но 
именно это не является ни следствием, ни необходимым условием первого 
закона термодинам ики. П оэтом у, в принципе, не нарушая этот закон, но 
не зная никаких др уги х, м ожно рассматривать такие процессы, в которы х  
имеются противоречащие здравом у см ы слу, но не противоречащие первом у  
закону термодинамики случаи передачи энергии. Например: самопроизволь-
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ная передача тепла о т менее нагретого более нагретому те лу . Важно, чтобы 
в процессе такой передачи энергия не исчезла бесследно и были сохранены 
приведенные выше уравнения (1.3) и (1 .4 ) .  Несмотря на о го в о р к у о 
свободной передаче энергии в лю бом  направлении, первый закон термо- ' 
динамики- не то льк о  полностью  применим к реальным процессам, но и 
позволяет вы явить ряд новых весьма полезны х и практически важных 
ф ункций.

Выбор системы. Работа. Остановимся на стр ук тур е  уравнений (1.3) 
и (1 .4 ). В приведенных уравнениях величины Q  и И/относятся к процессу 
передачи энергии и м огут быть измерены за пределами системы по изме
нениям, происходящ им  в окружающей среде. Д U  характеризует измене
ния, происходящ ие в самой системе. Эта величина не зависит от путей, к о 
торыми энергия попала в систему или удалилась из нее, и поэтому не 
дает информации об этих путях . Она по стулирует то льк о  одно: если ба
ланс между притоком  и о тто к о м  энергии в окружающей среде не сошел
ся, то должна была измениться внутренняя энергия системы. Более этого 
мы ничего сказать не можем. Мы даже пока не знаем, с помощью каких 
параметров рассчитывается изменение внутренней энергии системы. Конеч
но, g принципе можно оценить энергетические изменения системы по изме
нениям, которы е произведены в окружающей среде. Но тогда вообще 
теряет смысл выделение окружающей среды. Она ведь выделена д ля  то 
го, чтобы не утруж дать себя излишней информацией относительно собы
тий, происходящ их за пределами системы.

Сосредоточим поэтому внимание на системе и попытаемся извлечь по
лезную информацию об изменениях ее энергетического состояния, по ль
зуясь признаками самой системы —  ее параметрами состояния.

С методической точки зрения проще обнаружить и нагляднее предста
вить изменение тех параметров, которы е реагируют на механическое 
взаимодействие системы с окружающей средой. Объясняется это тем, что 
механические взаимодействия предполагают существование упругой гра
ницы, на которой система и среда обязательно долж ны  быть приведены 
в непосредственный ко н та кт. Усилия на этой границе, определяющие пе
рераспределение энергии, б удут оцениваться с помощью давления, к о т о -' 
рое оказывает система на окружаю щ ую  среду или окружающая среда 
на систему. Поэтом у параметр давление необходимо учитывать как 
д ля  системы, так и д л я  окружающей среды. Д л я  передачи же теплоты  нет 
необходимости в непосредственном контакте системы и окружающей 
среды. П о это м у до поры  до времени условим ся, что понятие температу
ры относится только к  системе. Окруж аю щ ая среда вообще лишена этого  
понятия. Так о е  предположение допустим о, п о ск о льк у первым законом 
термодинамики определяется то льк о  сохранение энергии, но не направле; 
ние ее передачи. В общем случае объем окружающей среды также представ
ляет собой бесполезную д л я  нашего анализа информацию.

П о-видим ом у, в качестве системы необходимо использовать тело, изоли
рованное от электрических, магнитных и гравитационных полей, так как 
последние создают энергетическую неоднородность среды. Необходимо 
также, чтобы в самой системе не проходили никаких химических реакции, 
по ско льку они связаны с поглощением и выделением энергии. В качестве 
системы удобно взять какое-нибудь однородное простое вещество. Напри
мер, изотропный кристалл или однородную  жидкость. Но лучш е всего 
воспользоваться газом. Выбор газа д л я  этих целей удобен тем, что у 
него в достаточной степени ярко проявляю тся изменения параметров 
состояния при малейших энергетических изменениях.

Дальнейшее упрощение связано с использованием не вообще газа,
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а идеального газа. Это позволит избежать оценки энергетических поправок 
на размер м олекул и их взаимодействие между собой. Д л я  идеального 
газа математическая форма связи между температурой, объемом и давле
нием особенно проста. Эта взаимосвязь отряжена в уравнении Клапейро
на-М енделеева (1 .1 ). Выбор идеальной газовой модели удобен еще и тем, 
что с помощью ее можно вы явить наиболее общие закономерности, прису
щие веществам и неосложненные в каждом конкртетном случае своими 
специфическими особенностями. Та к о й  методический прием в науке наи
более част и наболее про дуктивен. "М ы  приходим  к пониманию законов 
природы, анализируя простейшие случаи и опуская в своих первых попыт
ках все услож нения" [38, с. 1 4 ]. Т а к  как идеальный газ —  простая модель, 
то характер взаимосвязи параметров состояния, испытывающих изменения 
под влиянием пертедачи энергии, здесь очевиден. В данном случае возможные 
изменения можно сгруппировать в следующие варианты:

1 ) изменяется давление, а объем остается постоянны м ;
2 ) изменяется объем, а давление остается постоянны м ;
3) изменяется объем и давление, а температура остается постоянной;
4) изменяются все три параметра —  объем, температура и давление. Д р у 

гих сочетаний, которые не были бы связаны с названными, по-видимом у, 
придумать нельзя.

Д л я  определения изменений указанных параметров состояния системы 
от энергетического воздействия заключим идеальный газ в цилиндр с под
вижным поршнем. Идеализация процессов предполагает также, что поршень 
в цилиндре движется без трения. В дальнейшем, когда не будет сделано 
особых оговорок, примем, что количество газа, заключенного в цилиндр, 
равно одном у молю. Это избавит от необходимости каждый раз учитывать 
п в уравнении (1 .1 ). Д л я  одного моля /7 = 1 и (1.1) преобразуется к виду:

Pv  = R T .  (1.5)

Учитывая ранее высказанные ограничения относительно отсутствия в ли я
ния силовы х полей и химических ртеакций в системе, обобщенная работа 
в уравнении (1.3) может быть заменена величиной, которая отражает то ль 
ко механическое перемещение. Это частный случай общей работы, который 
можно сформулирювать следую щ им образом: "Работа процесса —  это 
энергия, пертедаваемая одним  телом  др уго м у при их взаимодействии, не 
зависящая от температуры этих тел и не связанная с переносом вещества 
от одного тела к д р у го м у "  [9, с. 1 7 ]. Механическую работу, выполненную 
газом' или над ним, ле гк о  учесть с помощью механизма, изображенного 
на рис. 1.3. Если надавить на поршень с силой F, то он переместится на рас
стояние Ah. Работа, которая при этом будет выполнена над газом, опреде
ляется произведением силы F  на пройденный путь A h . Т а к  как сила, при
ложенная к поршню, равна давлению Р ,  умнож енному на площадь попертечно- 
го сечения s, то \W\ = |ЯуДЛ|. В свою очередь s A h  представляет собой вели
чину, на которую  изменяется объем газа при приложении внешнего дав
ления Р. Поэтом у | W\ = \Р А V\. Теперь необходимо привести в соответствие 
знаки. В данном примере газ сжимался и работа вы полнялась над газом. 
Газ приобретал энергию. В соответствии с выбранным ранее правилом зна
ков работа должна быть отрицательной.

Произведение Р А  V  тоже имеет отрицательный знак, по ск о льк у h Kон 
меньше hHa4. Конечный объем меньше начального и разность hKOH —  Лнач 
будет иметь отрицательный знак. Та к и м  образом W  = P A V .  Исходя из ска
занного, уравнение (1.3) можно пертеписать Q = A U  + Р А  V.

Запись в форме P A V  может создать впечатление, что давление в прю- 
цессе выполнения работы все вртемя остается постоянным, а изменяет
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Рис. 1.3. М одель механического взаимодействия с газом 
Рис. 1.4. Графическое изображение работы 
Рис. 1 5 . Св язь между i  W  и d  V

ся то лько  объем. В общем случае это вовсе не так. Даже из анализа только 
что приведенного примера очевидно, что чем больше сжимать газ, тем боль
ше необходимо приклады вать усилий д л я  его дальнейшего сжатия. Поэтому 
более грамотной будет следующая запись: 6 W =  PdV. Здесь 8  И/ —  исчезаю
ще малая величина выполненной работы; Р  —  давление (в общем случае 
переменное), при котором  эта работа вы полнялась; d V —  бесконечно малое 
изменение объема, при котором  изменение давления окажется крайне не
значительным.

Воспользуемся графиком  с координатами Р  —  .V .  На таком  графике 
(рис. 1.4) величина работы изображается площадью, заключенной между 

конечным и начальным объемом. Площ адь эта вычисляется как произве
дение давления на приращение объема. Если давление каждый раз изменя
ется, как это показано на рисунке, то  величину работы можно вычислить, 
разбив на м икроучастки всю площадь, чтобы давление на таком  участке 
можно было принять постоянны м. Чем короче участки Д У ,  тем точнее 
будет вычислена площадь. Площ адь можно вычислить совершенно точно, 
если применить операцию интегрирования. То гд а  полная работа расшире
ния газа от V  А до VB будет равна

у  в  .
W  = f  P d V .

г а

Интегрирование окажется возможным при известном "п у ти  перехода", 
т.е. тогда, когда дана функциональная зависимость между Р  и V. Зави
симость между Р  и V  может быть разной. Отсюда разным окажется резуль
тат интегрирования при одних и тех же значениях VA  и VB . Это значит, 
что между 5 W  и P d V  нет однозначной функциональной связи. Отсюда 
разные обозначения: d V  —  бесконечно малая величина —  дифференциал; 
8 i/V не является дифференциалом, хотя тоже малая величина. На рис. 1.5 
графически показано, что прямой связи между 8 W w d V  нет. При одной и 
той же величине d V , 8  W  будет различной в зависимости от Р  и пути , по 
котором у проходил процесс.

И так, если система будет обмениваться с окружающей средой энергией, 
причем окажется, что она изменяет свой собственный энергетический уро
вень, то в соответствии с первым законом термодинамики можно записать

8 Q ~ d U  + P d V .  , (1.6)
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Рис. 1.6. К объяснению понятия работы
Рис. 1.7. М одель неравновесного расширения газа

Переход к м икроколичеству выполненной работы заставляет перейти и к 
малому количеству теплоты , что обозначается сим волом  5 Q. П о ско льку 
5 ИЛ не является дифференциалом , то  S Q  тоже не является дифферен
циалом ,несм отря на то , что справа в уравнении ( 1 .6 ) параметры состояния 
и их ф унк ц ия U.

О тм етим , что математически запись первого закона термодинамики для 
бесконечно малых изменений может быть записана то лько  так, как это 
показано уравнением (1 .6 ) .  Запись 5 Q  = d  (U  + Р V )  или 5 Q  = d U  + d  (P V )  
в общем случае неверна. Дело в то м , что при такой записи справа стоит 
дифференциал произведения ф унк ц ий . При интегрировании дифференциа
ла произведения d  (P V ) , сум м ирую тся две площ ади: P d V  + VdP, только 
одна из которы х представляет работу механического взаимодействия сис
темы и окружающей среды, как это видно из рис. 1 .6 .

Необходимо оговорить еще одно условие: произведение PdV , появив
шееся в уравнении ( 1 .6 ) ,  долж но отражать именно работу, выполненную 
в связи с расширением или сжатием газа. Обратим  внимание на следую 
щее: Р  и V  —  параметры состояния системы, в то  время как работа —  про
цесс передачи энергии, т.е. процесс, связывающий систему с окружаю 
щей средой и поэтому зависящий не то льк о  о т параметров системы, но 
и от особенностей окружающей среды. В связи с этим произведение P d V  
не всегда может быть сопоставлено с величиной выполненной работы.

Представим себе цилиндр, снабженный поршнем, разделяющим его на 
два отсека (рис. 1 .7 ). В отсеках А  и Б  находится газ под соответствую щим 
давлением РА и Рб - П олож им , что в отсеке А  давление больше, чем в о т
секе Б. Поршень перемещается внутри  цилиндра без трения, а д ля  того, 
чтобы он не двигался при сохранении разного давления в отсеках, укрепим 
его ш плинтом  т .  Далее, д л я  простоты  до пустим , что объем газа в каждом 
из отсеков настолько велик, что небольшое перемещение порш ня по 
цилиндру не вызовет изменения давления в отсеках А  и Б. Так и м  образом, 
можно принять, что при небольш их перемещениях порш ня РА и Рб  практи
чески не изменятся.

Открюем ш плинт т .  Поршень подвинется до  следую щ его упора и газ. 
из отсека А  вы полнит работу над газом из отсека Б. Преды дущ ий анализ, 
который привел к уравнению ( 1 .6 ) ,  казалось, позволяет вычислить вели
чину работы, произведенной газом каж дого отсека. Работы, выполненная 
газом отсека А ,  должна определяться прюизведением PA d V .  Энергия, при
нятая газом отсека Б ,  соответственно должна быть равна P g d V .  В то же 
время, согласно закону сохранения энергии долж но вы полняться равенство 
PA d V  = P & d V. Та к о го  равенства, однако, написать нельзя, по скольку при 
одном и том  же значении d V  (у  них разные то льк о  з н а к и ), РА >  Рб  по 
услови(о. Систем у можно заключить в жесткую адиабатическую оболочку.
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Поршень, разделяющий газ на два отсека, также можно задать адиабати
ческим. Теперь получилась изолированная система с поршнем, исключаю
щим теплообмен. Повторим  опыт. Наша интуиция подсказывает, что после 
того, как будет убран ш плинт, поршень продвинется от газа А  в сторону 
газа Б. Если условия остались те же, то вновь P A dV=£ P p d V .

Так о й  результат приводит к альтернативе: либо не соблюдается закон 
сохранения энергии при механических перемещениях, либо произведение 
P jd V  не отражает величину переданной энергии. Т а к  как первое допущение 
исключается —  по стулат не может быть нарушен —  то необходимо согла
ситься с тем, что нужно принять второе допущ ение. Э то т серьезный вывод 
требует более внимательного анализа.

Представим тот же опы т следую щ им  образом: система, состоящая из га
зов А  и Б, разделенных адиабатическим поршнем, изолирована от окружаю 
щей среды. Зададим условие: Рл  >  P p .  О днако, никаких удерживающих 
ш плинтов нет. П о с к о ль к у  информация наша ограничивается первым зако
ном, .ничего нельзя сказать о направлении передачи энергии. Б удет ли пор
шень двигаться в сторону газа А  или в сторону газа Б , не имеет значения. 
Главное, чтобы при лю бом  движении порш ня не исчезла энергия. Поэтом у, 
с позиции первого закона можно утверждать то льк о  следующее: если пор
шень продвинется в сторону газа Б , то  это значит, что газом А  над ним была 
выполнена работа. Если же поршень продвинется в сторону газа А ,  то он 
должен принять энергию, переданную газом Б. И в первом и во втором  с л у 
чае расчет работы не долж ен нарушать закон сохранения энергии. Т а к  как 
при разных давлениях в отсеках всегда получается, что PA d V  Ф  P p d V , 
то необходимо принять следующее условие.

Согласовать расчет выполненной работы по изменению параметров сос
тояния и сохранение энергии можно то льк о  в единственном случае, а имен
но, когда  в отсеках А  и Б  одинаковые давления.

Д л я  д р у ги х  условий у нас пока нет метода, с помощью которого удалось 
бы согласовать работу и энергию. П усть не смущает то обстоятельство, что 
при равенстве давлений в реальных условиях поршень вообще не будет 
перемещаться. Мы ведь не располагаем никаким  законом, предписываю
щим направление процесса. Поэтом у мысленно двигать поршень можно в 
лю бом направлении. Главное при этом не потерять энергию. В дальнейшем 
процесс, протекающий при равенстве давлений со стороны системы и о к р у 
жающей среды будет именоваться процессом, происходящ им  в условиях 
механического равновесия. И так, сделаем следующий важный вывод.

Количество энергии, переданной при  механическом взаимодействии 
системы и окружаю щей среды м ож ет быть вычислено по изменениям па
раметров системы Р и V  только в усло в и ях механического равновесия. 
В д р у ги х  случаях изменение давления и объема системы не отражает коли- 

'чество переданной энергии.

Теперь обратим внимание на следующее обстоятельство. Т а к  как при условии 
механического равновесия b W  = PdV,  где Р  и V  —  параметры системы, то очевид
но 6W/P = d V. Если  провести процесс так, чтобы система, пройдя р яд состояний, 
вернулась к исходным параметрам (и следовательно исходном у с б ъ е м у ), то анало- 
логично (1 .4) можно записать р (5 W/P)  = 0. Несм отря на то, что величина работы за
висит о т  пути  перехода, отнош ение выполненной работы е у сл ов иях  механического  
равновесия  к давлению, при котором  эта работа вы полнялась, не зависит от этого 
пути.

В отличие о т (1 .4 ),  охватывающего две формы передачи энергии, эта запись спра
ведлива то лько при анализе механических взаимодействий в усло ви ях механического 
равновесия. Уравнение же (1.4) является законом без всяких ограничений.

Уравняв давление окружающей среды с давлением газа системы, мы тем 
самым перешли от общего случая (1.3) и добились условий, при к о то 
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рых вы полняется уравнение (1 .6 ). В чем его преимущество? В этом урав
нении справа от знака равенства стоят только параметры и ф ункция состоя
ния самой системы, в то время как слева остается величина, характери
зующая собы тия, происходящ ие на границе —  передачу энергии от окружаю
щей среды к системе или наоборот.

Определивш ись с особенностями величин, входящ их в уравнение (1 .6 ), 
можно перейти к анализу энергетических изменений, которые претерпе
вает газ (система) при приложении к нему каких-нибудь усилий. Анализ 
уравнения ( 1 .6 ) ,  описывающего первый закон в условиях равенства дав
лений со стороны системы и окружающей среды, будет осущ ествляться 
с помощью процессов. При таких условиях д ля  полной характеристики про
цесса необходимо знать, как изменяется каждый из параметров системы. 
Обратим внимание на то, что процесс именуется по том у параметру систе
мы, которы й остается постоянным при смене остальных.

Изохорический процесс. Внутренняя энергия. Зададимся целью изменять 
энергетическое состояние системы таким  образом, чтобы ее объем оставал
ся все время постоянны м. Так о й  процесс называется изохорическим1. 
Д ля  этого закрепим поршень и будем подогревать или охлаждать нашу 
систему, представляю щую собой один моль идеального газа. Подчеркнем 
еще раз, что при анализе процессов с использованием первого закона термо
динамики необходимо учитывать условность этих понятий. Слова "подогре
вать” и "о хла ж да ть" предполагают, что в первом случае газ приводится 
в к о н та к т с более нагретым телом , а во втором  —  с более холодным. 
Первым законом термодинамики никак не учитывается направление пере
дачи энергии. Здесь важно лиш ь ее сохранение. Кроме того, мы исключили 
вообще понятие температуры окружающей среды. Поэтом у, д л я  того, 
чтобы не возникали яркие представления об участии в этих процессах 
нагревателя и холодильника, лучш е говорить о том , что газ будет п о лу 
чать определенное количество тепла или же отдавать его.

П о с к о ль к у  д л я  рассматриваемого процесса задано, что V  = const, то 
приращение объема d V  равно нулю . Несмотря на то, что давление газа при 
теплообмене изменяется, газ не производит никакого механического воз
действия на окружающую' среду и окружающая среда не производит 
механического воздействия на газ. Та к  как d V  = 0, то P d V  = 0. Почему же 
в данном случае мы анализируем выражение P d V ? Казалось бы, что раз газ 
заключен в жесткую о б о ло чку, то он не имеет никакого отношения к дав
лению окружающей среды. А  выражение P d V  можно применять только для 
работы в усло ви ях механического равновесия. Все дело в том , что жест
кая оболочка, в которую  заключен газ, как раз и оказывает противодейст
вие, равное давлению самого газа. Иначе эта оболочка не называлась бы 
жесткой. Эта оболочка в данном случае и моделирует давление окружаю 
щей среды.

Уравнение первого закона термодинамики для  изохорического процесса 
запишется следую щ им образом:

6 Q  = d U . (1.7)

Основываясь на (1 .7 ), нуж но сделать вывод, что в изохорическом про
цессе, т.е. при постоянном  объеме, в однородной системе изменение в н ут
ренней энергии зависит то лько  о т количества полученной или отданной 
теплоты . Это, в свою очередь, будет отражаться на изменении температуры 
и давления системы.

Выяснив это, возьмемся за решение следующей задачи: как количествен

1 О т слов "и зо ” —  одинаковы й и "х о р а " —  объем.
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но определить изменение внутренней энергии системы через изменение 
параметров, т.е. таких величин, которые можно было бы определить экспе
риментально?

Согласно (1.2) мы условились обозначать теплоемкостью отношение 
переданной системе теплоты  к изменению ее температуры. В данном случае 
теплоемкость называется изохорной и обозначается сим волом  С р . Так им  
образом, в соответствии с (1 .2 ), (5 0 / Э Г ) v  = С у .  Но по ско льку по (1.7) 
hQ = dU, то

( Ъ и / Ь Т )  у = С у ,  d U  = C v d T . ( 1 .8 )

У  идеальных газов теплоем кость не зависит от температуры и представляет 
постоянную величину. В частности, д ля  одноатомного идеального газа она 
равна 12,47 Дж/моль ■ К, д ля  двухато м ного —  20,79 Дж /м оль- К . Поэтому 
для  идеального газа вместо d U  = C y d T  можно записать A U  = С у  А Т  и Q  = 
= С у  А Т . '  Д ля  реальных веществ такой записи сделать нельзя, по скольку 
теплоемкость зависит от температуры, при которой она измерена 
(рис. 1 .8 ). Зависимость изменения теплоемкости реальных веществ от 

температуры не прогнозируется законами термодинамики. Д ля  каждого 
вещества такая зависимость определяется экспериментально. В связи с 
этим обстоятельством  д ля  реальных веществ уже нельзя так просто вы
числить количество обменявшейся энергии. Нельзя, например, утверждать, 
что Q = С у  А Т  или A U  = С у  А Т .  Определить энергию, полученную или о т
данную системой в процессе теплообмена, и соответственно этом у опре
делить изменение внутренней энергии системы можно то лько  с учетом 
зависимости изменения самой теплоем кости от температуры. Поэтом у 
вычисление необходимо производить посредством интегрирования.

т г
То гда  Q  = / C y d T .

г ,
Изотермический процесс. Поставим более слож ную  задачу. П о ско льку 

с изменением температуры связано изменение внутренней энергии, про
ведем процесс гак, чтобы температура системы оставалась все время 
постоянной. Вся энергия, полученная такой системой с помощью механи
ческого воздействия, должна будет вы делиться в окружаю щую среду в 
форме тепла и наоборот, вся энергия, поступающая в систему посредством 
теплопередачи, о тк ли к н е тся  эквивалентны ми механическими воздействия
ми с окружающей средой. При равенстве давления со стороны системы и 
окружающей среды можно подсчитать, какова была работа,выполненная 
системой, и следовательно какое количество теплоты  система получила. 
Такой процесс называется изотермическим'.

Изменение внутренней энергии в системах из идеального газа, где не 
протекают химические реакции, можно выразить через (1 .8 ). Но так 
как в изотермическом процессе d T  = 0, то и d U  = 0. В таком  случае для 
работы в условиях механического равновесия, учитывая ( 1 .6 ) и ( 1 .8 ) ,  
получаем, что д ля  изотермического процесса 5 Q = PdV.

В изотермических процессах результат взаимодействия системы с о к р у 
жающей средой может быть определен количественно по изменению пара
метров самой системы, по ск о льк у энергия, поступающая в систему при 
таком  процессе, в ней не задерживается. Меняется то льк о  форма передачи. 
Соответственно система реагирует изменением своих параметров Р  и V. 
Напомним, что количество поглощ енной теплоты  системой без изменения 
ее температуры именуется скры той теплотой. Основываясь на первом за
коне термодинамики, по величине выполненной в изотермическом про
цессе работы можно судить о величине скрытой теплоты . Но и по ко ли- 
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честву полученной системой теплоты  можно судить о том  механическом 
воздействии, которое произвела система на окружаю щую среду, не изме
нив при этом свою собственную энергию. Это единственный процесс, где 
имеются возможности отож дествления полученной теплоты  с выполнен
ной работой. Поэтом у то лько  в этом процессе графическое изображение 
работы (площ ади) совпадает с количеством  теплоты , принимающим учас
тие в процессе. По этой же причине можно утверждать, что (8 (Э//5) 7-характери-

Рис. 1.8. Зависимость теплоем кости о т  температуры 
1 —  идеальный газ, 2  —  реальный газ

Т

зует изменение параметра системы d V , хотя 5 Q  не является ни параметром, ни 
ф ункцией системы.

При постоянной температуре R T  тоже постоянно. Следовательно, соглас
но (1.5) P V  = const. Обозначим постоянное произведение R T  буквой к. 
То гда  Р  = k /V : давление газа при выполнении системой работы в изотерми
ческих условиях изменяется обратно пропорционально изменению объе
ма. Зависимости подобного рода рисуются на графике в координатах 
Р  —  V  в форме прям оугольной гиперболы (рис. 1 .9). Та к  как работа вычис
ляется произведением давления на объем, то ее графическое изображение 
представляет собой площадь, ограниченную гиперболой, осью абсцисс и 
ординатами начального V x и конечного V 2 объема.

Точное вычисление площ ади производится с помощью интегрирования

V*
О = W  = R T  J d V / V  = R T \ n ( V 2 / V x ) . (1.9)

Интегрирование ф ункций типа / (dx/x) = In х  довольно часто встречается 
при термодинамических расчетах. Вы вод ф орм улы  дан в приложении.

Изобарический процесс. Энтальпия. Обобщ им  эти два случая так, что
бы однородная система получала те пло ту  и не то лько  вы полняла механи
ческую равновесную работу, но и повышала свою внутреннюю энергию 
(легко  можно представить и обратный пр о це сс). Равновесность механичес

ких взаимодействий позволяет выразить работу через изменение парамет
ров состояния системы, что приводит снова к известной уже записи пер
вого закона термодинамики (1 .6 ). Изменение внутренней энергии газа 
можно выразить через изменение параметров по (1 .8 ). То гда

S Q  = C y d T  + PdV. (1.10)

Но можно использовать уже известное выражение (1 .6 ). И в том , и в д р у 
гом случае количество теплоты , которы м  система обменивается с окружаю
щей средой, не является полны м  дифференциалом, по ск о льк у не указан 
путь. А  именно, не дана зависимость между Р  и V.

Есть, однако, частный случай, при котором  количество обменивающейся 
с окружающей средой теплоты  можно однозначно увязать с изменением 
параметров состояния системы. Произведем д ля  этого следующий искус
ственный прием. Т а к  как U, Р  и (/являю тся параметрами состояния или их
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Рис. 1.9. Графическое изображение работы изотермического равновесного процесса 

Рис. 1.10. Графическое изображение работы изобарического равновесного процесса

ф ункцией, то в каждом состоянии система может иметь то лько  единствен
ное численное значение арифметического сочетания этих величин. Иными 
словами, определенные комбинации параметров состояния д ля  какой-ни
будь точки однозначно задаваемы. Учитывая это, введем новую ф ункцию  
состояния, обозначив ее Н ,  и условим ся, что она будет характеризовать 
следующее сочетание уже известных признаков системы:

H = U  + P V .  (1.11)

Эта ф ункц ия получила название энтальпии. В соответствии с выражением
( 1 .1 1 ) изменение энтальпии может быть определено следую щ им образом: 

d Н  =  d  U  + P d  V  + V d P .
Если процесс проводить та к , чтобы давление все время оставалось по

стоянны м, то  тогда V d P  =  0, и

d  H  =  d  U  + P d  V, (1.12)

где Р  в отличие от рассматривавшихся ранее случаев постоянная величина.
Введем второе ограничение и будем проводить процесс так, чтобы давле

ние не то лько  бы ло постоянны м , но и все время оказывалось равным 
давлению окружающей среды. То гд а  можно будет совместить (1 .6) и
( 1.12 ) :

6 Q  =  d H .  (1.13)

Так и м  образом, в усло ви ях механического равновесия, при постоянном 
давлении величина теплообмена определяется изменением энтальпии систе
мы. При изобарических процессах энергия, поступающая из окружающей 
среды или в окружаю щ ую  среду путем теплообмена может быть однознач
но определена по изменению нового признака системы —  энтальпии.

Получая количество тепла Q , газ в цилиндре со свободно перемещающим
ся поршнем будет расширяться, производя тем самым работу. Графи- 
чески в координатах Р  —  V  линия, характеризующая изобарический про
цесс, пройдет параллельно абсциссе,как это видно на графике (рис. 1 .1 0 ) .  
Работа будет равна площ ади, заключенной между этой прямой, осью абс
цисс и отрезками и V t .

Используем (1.12) и (1 .1 3 ). Заменяя дифференциал внутренней энергии
II II

через дифференциал температуры по (1 .8 ) ,  находим Q =  С у  f  d T  + Р  J  d  V.
I I

Условия интегрирования обозначают, что система переходит из состояния
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I в состояние II. А  так как Т  и V  —  параметры состояния, то в состоянии 
I система будет иметь единственные значения Г ,  и 1/1( а в состоянии II — 
единственные значения Т г и V 2. Поэтом у приведенное действие можно за
менить равнозначным ему интегрированием

т , v ,
Q = C v f  ' d T  + P f '  d  V.

Л  У ,

П о ск о ль к у  С у  и Р  —  постоянные, они вынесены за знаки интегралов, а 
оставшиеся выражения под знаком интегралов м огут быть решены Q =  
= C v A T + P A V .

Равнозначно ему выражение д л я  бесконечно малого количества теплоты

5 Q = d U  + P d V .  (1.14)

Энергия, поступающая в систему в форме тепла, частично возвращается в 
окружаю щую среду с помощью механического взаимодействия (работы ), 
а частично усваивается системой, повышая ее внутреннюю энергию. Хотя 
выражение (1.14) имеет вид аналогичный с общей формой записи первого 
закона термодинамики, по сущ еству оно отличается от уравнения ( 1 .6 ) 
тем, что давление здесь остается постоянным на протяжении всего процесса. 
В отличие от изотермического процесса графическое изображение работы 
в координатах Р  —  V  не соответствует энергии, полученной системой в про
цессе теплообмена. На выполнение работы расходуется только часть по лу 
ченной энергии. О днако в изобарическом процессе вся поступающая из 
окружающей среды теплота расходуется на увеличение энтальпии и ф икси
руется по изменению этой ф ункции системы.

Невозможно определить энтальпию непосредственно. Тем  не менее 
выяснить ее приращение с температурой все же можно. Действительно, для  
изобарического процесса, согласно (1 .1 3 ), 6 Q = d H .  Поделим  обе части 
равенства на то приращение температуры, которы м  сопровождается при
обретение системой определенного количества тепла (S Q / Э Г ) р =
- ( Ъ Н / Ъ  Т )  Р . Но по определению (1 .2 ).

(6 0 / Ъ Т ) р  =  С Р , (1.15)
следовательно

( Ъ Н 1 Ъ Т ) р  =  СР . (1.16)

В изобарическом процессе изменение общей энергии системы с темпера
турой определяется теплоемкостью при постоянном  давлении. Определение 
теплоемкости при постоянном давлении не вызывает экспериментальных 
затруднений, так же как и определение температуры. Зная эту величину, 
можно найти приращение общей энергии с температурой

d  Н  =  C p d T .  (1.17)

Можно построить график в координатах Н  —  Т , из которого очевидно, 
что при изобарическом процессе нарастание общей энергии идеального 
газа с температурой будет изображено линией, наклоненной к оси абсцисс 
под у гло м , тангенс которого равен Ср.  Казалось бы, нет смысла вводить 
новую величину —  энтальпию, приращение которой зависит только от 
температуры. Т а к  как приращение внутренней энергии тоже зависит только 
от температуры, то отличие энтальпии от внутренней энергии связано, по 
сущ еству, с заменой коэффициента (С р  вместо С у ) .  Действительно, для  
идеальных газов эта замена осущ ествляется довольно просто. Продиффе
ренцируем уравнение (1.14) по температуре при постоянном давлении.

27



выразив предварительно приращение внутренней энергии через С у  по 
( 1.8 ) :

(6 Q /3  Т ) Р -  С у  + Р (Ъ Vld Т ) р .

Найдем производную  объема по температуре из уравнения К лапе й р о н а - 
Менделеева (1 .5) :

(Э W 3 Т ) Р =  RIP.

Подстановка этого выражения в предыдущее даст нам зависимость между 
изобарной и изохорной теплоем костям и д ля  идеальных газов. Учитывая 
(1.15) получаем Ср = С у  + R,  а

CP - C y  =  R. (1.18)

С р —  общая затрата энергии путем теплопередачи при постоянном давлении 
д ля  повышения температуры системы на 1 ; С у  —  приращение внутренней 
энергии системы при увеличении ее температуры на 1°. Разность (Ср —  С у )  
соответствует энергии, которая израсходована на выполнение работы рас
ширения одним  молем системы против внешнего давления при увеличении 
ее температуры на 1°. Как мы вы яснили, д ля  идеальных газов эта величина 
равна R  (универсальной газовой по сто ян но й ). Она отвечает энергии, не
обходимой д ля  выполнения работы одним  молем идеального газа против 
внешних сил при увеличении температуры газа на 1°. Эта величина энергии 
исчисляется 8,314 дж оулям и. Уравнение (1.18) носит название уравнении 
Мейера. Он использовал его д ля  численного определения эквивалента меж
д у  тепловыми и механическими единицами измерения энергии.

У  реальных газов в большинстве своем разность между изобарной и изохорной 
теплоем костям и ненамного отличается о т  R,  что видно из .табл. 1.1. Те м  не менее 
уже реальные газы делаю т очевидной необходимость вы деления энтальпии в само
стоятельную  ф ункцию  состояния, п о ск о ль ку  здесь разность ( С р —  С у )  не строго 
равна Я . Разная зависимость между энтальпией и внутренней энергией у реальных 
и идеальных газов ясна из следую щ его расчета. Исходя из (1 .16) и (1.18) имеем 
С р -  С у =  ( З Н / д Т ) р -  ( д ( Л д П у  =  О  и / д Т ) р +  P ( 3 V l d T ) p -  ( i U l d T i y .  Д л я  
выяснения зависимости между [ Ы Л Ъ Т ) у н  \ 3 U l b T ) p ,  воспользуемся функцией 
U = f ( T ,  V ) 1 : d U  =  ( d U / d T ) y d T  + (ЫЛ'Ь V)  p d  V.  Дифференцирование этой ф у н к 
ции по температуре при постоянном  давлении приводит к выражению

(Э U/3 Т ) Р =  (Э UI3 Т ) у +  (Э U / д V ) T {d V /д Т ) Р .

Подстановка этого значения в исходное выражение позволяет определить:

С р  —  С у
[ b U ! b V ) T = -------------- Р.

О VIд т)р

Д л я  идеальных газов из (1 .5) следует (Ъ V / д Т )  Р  =  RIP.  С учетом (1.18) 
приходим к вы воду, что изменения внутренней энергии с изменением 

объема у идеальных газов при постоянной температуре не происходит ■

( d U l d V ) T  =  0. ( . .  9)

Очевидно, что при расширении идеального газа в пусто ту, когда он не 
растрачивает свою внутреннюю энергию на сопротивление, которое ока
зывает окружающая среда, температура его не будет изменяться. Д л я  реаль
ных газов такой вы вод сделать нельзя, по ск о льк у они не подчиняются 
уравнению Клапейрона— Менделеева. Д л я  этих газов разность ( СР —  С у )  Ф  
Ф  R  и изменяется с изменением температуры. Следовательно, d H  и d U  ве
д у т  себя по-разному и не связаны постоянны м переходным коэффициентом.

1 Решение аналогичных ф ункц ий  рассмотрено в Приложении. 
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Т а б л и ц а  1.1
Мольные теплоем кости газов при постоянны х объеме и дввлении Т  = 298,15 К  в 
Дж /м оль ■ К  по [6 ]

Газ СР С у С р  — С у Г  аз С Р С у С р -  С у

Не 20,79 12,45 8,34 н,о 33,10 24,81 8,29
H i 20,87 12,54 8,33 С О , 37,49 28,95 8,54

N , 29,04 20,71 8,33 N H , 36,11 27,49 8,62

о 2 29,50 21,13 8,37 С Н „ 35,98 27,57 8,41

Д л я  ж и дки х и тверды х веществ ( Ср —  С у )  уже намного меньше R.  Раз
ность теплоемкостей здесь необходимо определять экспериментально, либо 
непосредственно, либо пользуясь связью теплоемкости с другим и пара
метрами состояния системы.

Разность (Ср —  С у )  дает исклю чительно важную информацию о том , как 
будет реагировать система на получение энергии. Д л я  идеальных газов эта 
информация заключается в следую щ ем: если системе поставлять энергию 
путем теплопередачи, то при постоянном  внешнем давлении часть ее будет 
вновь возвращаться в окружаю щ ую  среду, но уже в результате выполнения 
над этой средой работы, равной по величине универсальной газовой посто
янной. Д л я  реальных газов эта величина несколько отличается о т R , но 
близка к ней. Д л я  ж и дки х и тверды х веществ разница между С р и  С у  го
раздо меньше, что связано с больш им  взаимодействием атомов и м олекул 
между собой.

Адиабатический процесс. Система, изолированная от окружающей среды 
теплонепроницаемой оболочкой, может обмениваться энергией с окружаю
щей средой то льк о  с помощью механических взаимодействий. Процесс, 
происходящ ий в таких усло в и ях , называется адиабатическим. По условию  
д л я  адиабатического процесса 5 0  =  0. Т о гд а  первый закон термодинамики 
запишется следую щ им образом: 5 \N =  — d U .  Изменение внутренней энергии 
системы, представленной идеальным газом, определяется выражением 
(1 .8 ) .  В связи с этим д л я  адиабатического процесса

b W = - C v d T .  (1.20)

Произведение, стоящее справа от знака равенства в выражении (1 .2 0 ), 
интегрируется. Если известны пределы интегрирования (7~нач и Т конеч) , то 
в соответствии с этими пределами можно найти разность внутренней энер
гии. Казалось бы здесь уже работа не должна зависеть от пути перехода. 
И тем не менее, строго говоря, даже д л я  идеальных газов условия (1.20) 
недостаточно, чтобы графически изобразить величину выполненной работы.

Э то  очевидно из рис. 1.11; здесь нанесены две изотермы, между кото
рыми можно провести бесчисленное множество адиабатических процессов. 
Мы выберем два из них: один про хо дит по ветви А В ,  а другой  по линии АС.  
Несмотря на то , что разность температур у этих процессов одинаковая, 
количество выполненной работы оказывается разным. Вольный подход к 
графическому интегрированию адиабатического процесса возможен до тех 
пор, пока не определена ф ункциональная зависимость между давлением и 
объемом. Математики сказали бы, что нет уравнения производной, которая 
ограничивает площадь, соответствую щ ую  работе. На привычном языке это 
означает, что нам неизвестен путь перехода. Именно поэтом у в уравнении 
(1.20) слева от знака равенства не стоит полны й дифференциал. Восполь-
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Рис. 1.11. Адиабатические процессы между дв ум я изотермами
Рис. 1.12. Графическое изображение работы адиабатического равновесного процесса

зуемся уравнением состояния идеального газа (1 .5 ) в следующем виде 
Т  = P V / R .  Дифференцируем  его по схеме, которая разъясняется в Прилож е
нии.

d T  =  d ( P V ) / R  =  P d V / R  + V d P / R .

После подстановки в (1.20) получаем

- 8 W = ( C v / R ) P d V + ( C v / R ) V d P .  (1.21)

Даже беглого взгляда  достаточно д лн  то го , чтобы убедиться, что ни один из 
членов, стоящ их справа о т знака равенства в ( 1 .2 1 ) ,  не интегрируется. 
Любые попы тки преобразовать правую часть (1.20) ни к чему новому не 
приведут. Единственны й шанс —  это попытаться выразить через параметры 
состояния саму работу. По это можно осущ ествить то лько  д л я  условий 
механического равновесия. В лю бом др уго м  случае у  нас просто нет метода 
д л я  нахождения численного значения переданной системой (или  принятой 
системой) энергии.

Та к и м  образом, работа адиабатического процесса, выполненная систе
мой в условиях механического равновесия, предусматривает преобразова
ние ( 1 .2 1 ) к  следую щ ем у ви ду

- P d  V  =  (C v / R ) P d V  + ( C y / R )  V d P .

Теперь умножим левую  и правую часть на ( R I P  V ) . То гд а

- R  (d V / V )  =  C v (d V / V )  + C  v  (d P / P );

R  + С у
----------------- (d V / V )  =  dP/P.

C y
Но согласно (1 .18) ( R  + C v ) = C p .  Введем обозначения С р / С у  =  7 . В резуль
тате получаем интегрируемое выражение:

у * р *
- 7 /  (d V / V )  =  f  (d P / P ).

У ,  ' p ^
Чтобы избавиться от знака минус, поменяем местами пределы интегриро
вания:

V i Р 2
7  ;  ( d V / V )  =  f  (d P / P ).

V i P i
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Дальнейшие преобразования очевидны: 7 In ( V\ I V 2 ) =  In (P 2 IP \ ),

P l V l [ = P i V ?  . ( 1 .22 )

Выражение (1.22) —  одно из уравнений Пуассона. Как видно из приве
денны х преобразований, оно действительно то лько  д ля  условий механи
ческого равновесия.

Уравнение (1.22) позволяет вы числить единственно возможную линию, 
ограничивающую площ адь, величина которой равна работе адиабатического 
процесса при условии механического равновесия между системой и о к р у 
жающей средой.

Д л я  то го  чтобы нанести эту линию  на граф ик, выберем исходную  точку 
V i ,  где газ находится под давлением Р г . В этой точке согласно (1 .5 ), тем
пература также строго фиксирована. Лю бая скользящ ая точка связана с 
исходной зависимостью P i V ? = P  V y , о тк уда

На основании (1.23) задавая произвольные значения объема, построим гра
ф и к  адиабатического процесса в координатах Р  —  V  (рис. 1 .1 2 ).

Рассмотрим варианты адиабатических процессов, не противоречащие 
первому закону термодинамики. Представим адиабатически изолирован
ный цилиндр с подвижным поршнем, которы й может двигаться ограничен
но, изменяя объем системы от I/, до V 2. Из состояния А  (см. рис. 1.20) 
проведем расширение газа с сохранением механического равновесия до 
состояния В. П уть, отмечающий взаимосвязь между Р  и V, будет соответ
ствовать уравнению Пуассона. Площ адь под этой кривой отвечает вы пол
ненной газом работе. Если расширение газа проводить в условиях, не соот
ветствую щ их механическому равновесию, то путь газа откло ни тся  от л и 
нии А В .  При этом, в соответствии с уравнением (1 .2 0 ), отклонение пойдет 
вверх от точки В, если работа будет выполнена меньше, чем работа с сохра
нением механического равновесия, и вниз о т точки В, если затрата энергии 
на выполнение работы окажется большей, чем та, которая производится в 
усло ви ях механического равновесия. Действительно, точки В В  и В ' на
ходятся на одной изохоре. Движение по изохоре снизу вверх сопровожда
ется повышением температуры системы. Поэтом у, в этом же направлении 
будет уменьшаться разность температур между точкой А  и точками, рас
положенными на изохоре V 2 . Уменьшение разности температур отвечает 
уменьшению затрат внутренней энергии системы, и следовательно умень
шению величины выполненной работы. Обращаем внимание на следующее: 
минимально выполненная системой работа, ограниченная линией А В " , со
ответствует максимальной площ ади. Э то  позволяет еще раз напомнить, 
что реально выполненная работа на графике соответствует площади только 
под той кривой, которая отражает условие механического равновесия. Во 
всех остальных случаях площадь не соответствует выполненной работе 
и не может ее характеризовать.

Максимально пологой и в то же время захватывающей наибольшую 
площ адь окажется линия, совпадающая с изотермой. В этом случае систе
ма совсем не вы полнит работу. Газ расширяется в пусто ту и не растрачи
вает свою внутреннюю энергию, а значит не изменяет температуру. Поэто
му температура газа в конце процессов совпадает с температурой в начале 
процесса и уравнение ( 1 .2 0 ) обращается в нуль.

При сжатии изотерма будет соответствовать линии В А  , лежащей ниже 
В А . Эта линия В А '  отвечает случаю, при котором  сжатие газа системы не 
сопровождалось усилиям и со стороны окружающей среды (см. рис. 1'.2 1 ) .

■ Р = Р \  v ? l v y . (1.23)
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Все линии, расположенные выше линии ВА  (например, ВА ")  свидетельству
ют о том, что д л я  адиабатического сжатия от 1/, до I/,, окружающая среда 
затратила больше энергии, нежели необходимо было при механическом 
равновесии. С позиций первого закона термодинамики все эти случаи 
оказываются возможными.

Г л а в а  3 

Э Н Т Р О П И Я

Энергия и параметры состояния системы. При наложении определенных 
ограничений на механические взаимодействия системы с окружающей 
средой удается увязать изменение параметров системы с выполнением 
работы, а. именно: в условиях механического равновесия обмен энергии 
между системой и окружающей средой можно рассчитывать по изменению 
параметров системы:

8 W  = P d V .  (1.24)
Э то утверждение не вы водится из (1.3) или (1 .6 ), а вытекает из того, 

что при 'других условиях мы просто не умееем рассчитывать передачу 
энергии. Ограничиваясь таким  замечанием, отм етим , что если на всем 
пути, по котором у протекал процесс, будет известна зависимость между 
давлением и объемом, то уравнение (1 .24) даст возможность определить 
изменение энергии системы при механическом взаимодействии ее с о к р у 
жающей ' средой. Иными словами, при известном пути перехода по изме
нению параметров состояния можно точно определить величину работы, 
выполненную системой или над системой. Преобразуем уравнение (1.24) 
следующим образом:

6 W/P = d  V. (1.25)

Из формы записи (1.25) очевидно, что отношение выполненной работы 
к давлению, при котором  эта работа вы полнялась, отражает изменение 
параметра состояния системы, т. е. величину, не зависящую от пути, по 
котором у совершена работа. Математическая очевидность еще не говорит 
о том , что зависимость (1.25) можно воспринять логически. Казалось бы, 
что так как переход из точки А  в то чк у В  по пути / и по пути // (рис. 1.13) 
требует различной работы (что видно из различия площ адей), должно 
быть разным и отношение WIP. В действительности W IP  не зависит от пути, 
по котором у протекает процесс. Чтобы убедиться в этом, проследим, как 
изменяется W/P  при переходе по пути /. Д л я  этого разобьем путь / на м икро
участки с равными значениями А  V  (рис. 1 .1 4 ). A  V  выбирается настолько 
малым, чтобы в пределах его можно бы ло до пустить постоянство давления.

Из точки а в то чк у а' система вы полнит (заботу, которая определится
площадью Pi  А  V  соответственно A V  =  81/Vi/Pi.  Повышение давления от 
а' до а ' не сопровождается выполнением работы, по ск о льк у на этом микро- 
пути нет увеличения объема. Работа, выполненная на участке а — а ”, может 
быть записана та к : 6 l/V2 = Р 2 А  V, о тк уд а  A V - 8  W 2 /P2 ■ Несмотря на то, что 
на этих участках работа выполнена разная, при одинаковой величине А  V

8 W J P 1 = 8 W 2 IP2 .

Если эти рассуждения продолж ить и дальше, то  можно будет увидеть, что 
на всем пути 5 IV,/Я,- равны между собой и
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Рис. 1.13. К  анализу 6W/P,  как параметра состояния системы 
Рис. 1.14. И ллю страция к доказательству то го , что 6 WI P  параметр

Результат будет тем точнее, чем меньше выбраны участки Д  V.  Если при
ращение объема взять бесконечно малым, то  оно превращается в dV .  То гда  
определение площ ади под кривой, описывающей путь /, можно произвести с 
помощью интегрирования:

, 2 Ш
Д  V  =  J  ---------.

1 Р

Д л я  то го  чтобы решить эту задачу, необходимо знать зависимость между 
\N \л Р. Из рис. 1.13 и 1.14 очевидно, что зависимость должна быть известна 
д л я  всего пути перехода. Если задано то льк о  конечное и начальное значения 
давлений й величина выполненной работы, то  это не позволит рассчитать 
изменение объема. Действительно, при одном  и том  же давлении в начале и 
конце процесса, но разных п у тя х  перехода (см. рис. 1.14) величина работы 
окажется разной. При делении этой разной величины работы на постоянное 
давление, мы получим  отличны е значения Д  V.  Истинное приращение объе
ма д ля  равных конечного и начального давлений получится при условии 
подстановки работы изобарического процесса. И та к , если известно только 
начальное и конечное давление, но не известен путь  перехода, то уравнением 
(1.25) невозможно подсчитать энергию, которую  получила или затратила 

система. П оэтом у, верное в своей дифференциальной форме, это уравнение 
не всегда может быть интегрировано.

И спользуя первый закон термодинамики, можно теперь показать, что 
сущ ествует ф ункц ия состояния, изменение которой согласуется с тепло
обменом, аналогично то м у, как работа согласуется с изменением объема 
при равенстве давлений системы и окружающей среды.

Д л я  более полного раскры тия этого утверждения проведем следующий 
анализ. Математическая запись первого закона термодинамики позволяет 
связать формы передачи энергии известным образом 6 Q = d U + 8 W.  В слу 
чае, к сгда  работа не вы полняется, т . е. система не изменяет свой объем, 
b W =  0. При таком  условии теплообмен между системой и окружающей 
средой не будет зависеть о т пути перехода, а определится то лько  начальным 
и конечным состоянием, что расчитывается уравнением (1 .7 ). При постоян
ном давлении теплообмен между системой и окружающей средой также не 
зависит о т пути перехода, о чем свидетельствует уравнение (1 .1 3 ). Задание 
постоянного объема в первом случае и постоянного давления во втором 
указывают на то, что и уравнение (1 .7) и уравнение (1.13) представляют 
собой частные случаи применения первого закона термодинамики. Нас же 
интересует общий случай, т . е. такой, при котором  можно было бы выра
зить теплопередачу между системой и окружающей средой с помощью пара-
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метров или ф ункций  состояния, не задавая их постоянные значения и не 
ограничивая пути  перехода.

В соответствии с поставленной задачей будем снова исходить из матема
тической записи первого закона термодинамики и следить за возникающи
ми ограничениями, которы е вносят те или иные преобразования.

И та к , в общем виде д л я  лю бы х однофазны х веществ, используемых в 
качестве системы, закон сохранения энергии имеет следую щ ую  запись: 
5 Q  = d U +  8  W. Подсчитать энергию, передаваемую системой (или  системе) 
в процессе вы полнения работы можно то льк о  при том  условии, что давле
ние со стороны системы долж но быть равно давлению со стороны окружаю
щей среды. Каждое из этих давлений может изменяться при механических 
взаимодействиях, но д л я  то го , чтобы можно было рассчитать выполненную 
работу, изменение давлений системы и окружающей среды долж но быть 
синхронным, т. е. таки м , что всегда Р Сист. =  кр.ср- При выполнении рабо
ты в усло ви ях механического равновесия вместо предыдущей записи по
явится уравнение ( 1 .6 ) .

Теперь применим (1 .6) д л я  идеального газа. В этом случае можно про
извести сразу два действия.

1) Выразить дифференциал внутренней энергии через теплоемкость и 
дифференциал температуры по уравнению (1 .8 ) .  Т о л ь к о  у  идеальных газов 
теплоем кость не зависит о т объема и вы полняется условие (1 .1 9 ). Поэтом у 
д ля  идеальных газов уравнение ( 1 .8 ) применимо независимо о т то го , из
меняет объем система или нет.

2) Использовать уравнение Клапейрона— Менделеева и сделать с по
мощью его преобразования в последнем члене. Т о гд а  д л я  идеальных газов

Тем пература в выражении (1 .26) —  переменная величина, поэтому ни о 
каком  интегрировании этого выражения не может быть и речи.

Разделим левую  и правую части выражения (1 2 6 ) на температуру систе
мы. То гд а

5 Q I T = C V d  Т / Т  + R d V / V .

Это выражение уже интегрируется. Система, состоящая из идеального газа, 
имеет определенные значения давления, объема и температуры в какой-ни
будь точке /. В этой точке состояние системы характеризуется параметра
ми Р, V  и Т.  Переведем систему из данного состояния / в состояние II.  В 
этом втором  состоянии система будет иметь единственно возможные зна
чения параметров Р 2, V 2  и Т 2, не зависящие от то го , каким  путем она 
приш ла в состояние //. Учитывая согласованность параметров между собой 
в каждом из состояний и независимость их о т пути  перехода, можно интег
рировать полученное выражение

Если интегрирование провести по зам кнутом у к о н тур у, т . е. от 7", до Т х и 
от V x до  У , , то  тогда  8  Q / T  = 0 . Э то  свидетельствует о том , что поды нтег
ральная величина —  ф унк ц и я состояния. Изменение этой ф ункции опреде
ляется то льк о  начальным и конечным состояниями не зависит от пути пере
хода. Обозначим эту новую ф ункцию  сим волом  5 . В соответствии с этим 
обозначением (1.27) можно разбить на следующие две зависимости

8 Q = C v d T +  R T d V / V . (1.26)

II Т  V
f  5 Q / T  =  C V J  * d T ! T  + R  f  * d  V/V. 
I T ,  v '

(1.27)
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II S ,  S t
f  8 Q / T  =  f  d S ; /  d S  =  C v  In ( T 2 / T t ) + R  In { V 2 / V x ). 
I S , 5,

(1 -28)



Первое из указанных выражений в дифференциальной форме может 
быть представлено та к : 6 Q / T = d S .  О тк у д а

5 Q  =  TdS.  (1.29)

Очевидно, величина теплообмена системы и окружающей среды при 
выполнении работы и в усло ви ях механического равновесия определяется 
произведением температуры на приращение новой ф ункции состояния без 
всяких ограничивающих условий. Само же приращение S  можно рассчитать 
по втором у уравнению (1 .2 8 ). Те м  не менее, выражение (1 .2 9 ), как и 
(1 .24) не может быть проинтегрировано, пока не указана зависимость 
между S  и Т.

Что бы ло бы, если бы мы не задали условие механического равновесия? 
Т о гд а  8 1Л/Ф P d  V и  (1.26) превращается в неравенство 6 Q / T  ¥ = C y d T / T  + 
+ R d  V/V .  Следовательно, какое-то из выражений (1.28) также долж но пре
вратиться в неравенство. И здесь нуж но сказать, что первый закон термо
динам ики не дает нам путеводной нити д л я  решения этого вопроса. Мы 
вольны сами делать выбор. П оэтом у примем следующее решение. П осколь
к у  была дости гнута  договоренность, что S  —  ф ункц ия состояния, то  второе 
выражение (1 .2 8 ), где справа о т знака равенства стоят то льк о  параметры 
состояния, остается в силе при лю бы х усло ви ях, а первое выражение будет 
превращаться в неравенство. Если между системой, состоящей из идеально
го газа, и окружающей средой идет передача энергии путем  механических 
взаимодействий при разных значениях давления системы и окружающей 
среды, то  вместо (1 .29) будет иметь место зависимость 8  Q  Ф Т  d S .  3 от
сутствие механического равновесия ни (1 .2 9 ), ни (1 2 4 ) не оказываются 
верными. При выполнении работы в усло в и ях механического равновесия 
изменяются параметры состояния, именуемые объемом и давлением. При 
передаче теплоты  изменяется новая ф ун к ц и я  состояния S  и температура. 
Изменение этой ф ункции можно рассчитать по (1 .2 8 ). В связи с тем, что с 
помощью ф ункции S  судят о величине теплового обмена. Карно назвал ее 
"К а ло р и к о м ". Название "эн тр о п и я" бы ло дано ей позже. Последнее назва
ние предлож ил Клаузиус, которы й старался сохранить здесь созвучие со 
словами "эн е р ги я". В то  же время слово "эн тр о пи я" в переводе с греческо
го (Е л т р ш э т у )  означает —  превращение, эволю ция, развитие.

Теперь вместо (1 .6) д л я  идеального газа при передаче энергии в услови
ях механического равновесия можно записать:

T d S  =  d U  + P d  V. (1.30)

В этом уравнении участвую т то льк о  параметры состояния системы либо 
их ф ункц ии . Это крайне важное выражение мы будем именовать вслед за 
П .В .Э ткинсом  [3 2 ] основным уравнением термодинамики. Нуж но помнить, 
что даже д л я  условий механического равновесия его нельзя интегрировать 
до тех пор, пока не известна зависимость между Т  и S  с одной стороны и Р  
и V  с др уго й . Это и по нятно: пока не известна зависимость между Т  и S,  
нельзя определить Q ;  пока не известна зависимость между Р  и V, нельзя 
определить W. А  уравнение имеет энергетическую основу и пока неизвестно 
Q  и W,  нельзя определить энергетический баланс. Та к и м  образом, уравнение
(1.30) при неизвестных п у тя х  перехода имеет смысл то лько  в дифферен

циальной форме.
Но если известен путь перехода, то  тогда можно связать конечные изме

нения этих параметров. Действительно, представим, что система, состоящая 
из одного м оля идеального газа, передила из состояния А  в состояние В  изо
термическим путем . В этом случае d U =  0; Td S  = P d V .  Пользуясь уравнени
ем (1 .5 ), запишем Td S  = R T d V / V ,  о тк уд а  A S  = Я In ( V 2 / V , ) .
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Констатируя здесь аналогию выражений (1.24) и (1 .2 9 ), необходимо 
обратить внимание и на существенные их отличия, являющ иеся следствием 
привлечения дополнительны х условий при выводе.

1. 5 W/P характеризует изменение параметра состояния системы, называе
мого объемом. Давление Р  относится как к системе, так и к окружающей 
среде, по ск о льк у то лько  при этих усло ви ях можно согласовать произведе
ние параметров системы P d V  с той энергией, которой обменивается систе
ма с окружающей средой механическим путем . 8 Q / T  характеризует изме
нение ф ункции состояния системы, именуемой энтропией, также при усло 
вии механического равновесия системы с окружающей средой. Тем перату
ра Г  относится то льк о  к системе. О  температуре окружающей среды мы 
вообще пока ничего не знаем.

2. В усло в и ях механического равновесия отношение 8W/P  определяет 
дифференциал параметра состояния —  объема —  д л я  лю бы х веществ. О тно
шение 8 Q / T ,  в том  виде, как это выведено здесь, определяет дифференциал 
ф ункции состояния —  энтропию —  только д л я  идеальных газов.

3. Выражение J 8 Q / T  -  A S  вы водится д л я  идеальных газов из первого за
кона термодинамики. Выражение J8I/V/P = А  V  не следует из первого закона 
термодинамики, а лиш ь отражает то важное условие, что вычислять энер
гию, которой обменивается система и окружающая среда, мы умеем только 
при условии механического равновесия.

Ц и к лы . Д л я  то го  чтобы перенести полученные представления в дальней
шем за пределы идеальных газов, необходимо познакомиться с методом 
к р уго вы х процессов или ци к ло в , которы й сводится к уже известному чи
тателю интегрированию по зам кнутом у к о н тур у. Завершение начатого про
цесса наступает тогда, когда система возвращается в исходную точку. 
В этом случае все параметры и ф ункции состояния по определению приоб
ретут прежние значения и, следовательно, приращение их окажется равным 
нулю . Ц и к л  необходимо проводить таким  образом, чтобы в окружающей 
среде возникали какие-то изменения, а общее энергетическое состояние сре
ды осталось прежним.

"Прюсматривая литературу по термодинамике, ле гк о  убедиться, что во 
всех случаях, когда автор добивался ясных конечных результатов, он произ
водил расчет по соответствую щ им  круговы м  прюцессам" [19, с. 7 ] .

Отм етим , что обычно в курюах термодинамики анализу циклов пред
шествует формулирювка второго закона термодинамики. Мы отойдем от 
этой традиции и не будем вводить никаких новых ограничений системе по
мимо то го , что энергия долж на сохраняться. В силе, поэтом у, остается по
ложение о том , что энергия может перюдаваться в любом направлении и что 
само направление передачи энергии выбирается по нашему усмотрению.

Ц и к л  из чередующихся изотермических и адиабатических процессов 
(ц и к л  К а р н о ). Система —  идеальный газ, заключенный в цилиндр, —  совер
шает круговой процесс, изображенный на рис. 1.15. Ветви этого процесса 
следующие:

1. Из точки А ,  где система имеет параметры Р, V,  Т  и U, прюисходит изо
термическое расширение до положения В . В процессе этого расширения вся 
теплота, полученная системой, расходуется на выполнение механической ра
боты. П о ск о ль к у  процесс изотермический, температура системы остается 
неизменной. Внутренняя энергия и энтальпия также не изменяются. Работу, 
которую  вы полнил газ, отражает площ адь V t A B V 2 .

2. Из точки В  дадим возможность системе расшириться адиабатически. 
Д ля  этого отсоединим ее о т теплоисточника и поместим в теплоизоляцион
ную оболочку. Выполненная системой работа над окружающей средой рав
на площ ади V 2B C V 3 . Температура системы понизилась до Т 2 .
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Рис. 1.15. Ц и к л  Карно
Рис. 1.16. К руго вой  процесс, как сумма м и кро ци клов Карно

3. Снимем адиабатическую оболочку и начнем сжимать газ так, чтобы 
его температура не повышалась. В этом случае система будет отдавать теп
л о ту  окружающей среде, равную выполненной над ней работе. Т а к  как тем
пература системы остается постоянной, то  ее внутренняя энергия сохранит
ся на уровне U 2, т.е. останется тако й , которой оказалась в конце адиабати
ческого процесса. Величина работы, выполненной над системой, определит
ся площадью V ^ D C V 3.

4. Из точки О  проведем адиабатическое сжатие так, чтобы система верну
лась в свое первоначальное состояние. Это нетрудно сделать, так как точ
к у  D  произвольно выбирают на изотерме в таком  месте, чтобы, проведя из 
нее адиабатическое сжатие, можно было бы попасть в то чк у А .  Общая рабо
та, которая была выполнена системой в цикле, равна площади A B C D . Она 
вычисляется из разности площадей ( V i A B V 2 + V 2 B C V 3) —  (I/ 4 ОС1/ 3 + 
+ V i A D V f ) . Подсчитать величину этой работы можно, наложив на соответ
ствующ ие процессы следующие ограничения.

Процесс изотермического расширения должен проводиться в условиях ме
ханического равновесия. Т о л ь к о  тогда мы вправе писать !NX = R T  In ( V 2 / V l ) .  
Следую щ ий за ним процесс адиабатического расширения пока при
мем произвольны м. Здесь работу можно рассчитать по разности темпера
т у р : И/ 2 ~  С у  ( Г 2 —  независимо от то го , проходил ли процесс в усло 
виях механического равновесия или нет. Изотермическое сжатие снова не
обходим о проводить в усло ви ях механического равновесия. То гда  —  W 3 = 
=  R T 2 In ( У 4/(/3) . Проведение четвертого адиабатического процесса снова 
осущ ествим произвольно, п о ск о льк у работа здесь определяется то лько  раз
ностью температур W 4  =  С у  ( Т х —  Т 2 ) .  Очевидно, что W 2 и взаимно 
сокращаются. То гд а  общая работа над окружающей средой, выполненная 
в течение ци кла, определяется суммированием:

Провести дальнейшее преобразование этого уравнения представится 
возможным то льк о  после то го , как будет введено ограничение, предусмат
ривающее проведение адиабатического процесса в усло ви ях механического 
равновесия. Действительно, д ля  этих условий можно использовать уравне
ние (1 .2 2 ). Адиабатический процесс в усло ви ях механического равновесия 
описывается уравнением Пуассона. Значит P \ V  ?  =  Р А V J  и Р 2 V 27  = Р г V ? .

Q i  - Q 2  =  W 2 -  W 3  =  R T l In ( V 2 I V i )  + R T 2 In ( V ^ ! V 3) . (1.31)

(1.32)

С другой  стороны, мы знаем, что в изотермических процессах P i V t =



= P 2 V 2 и P 3 V 3  =  P 4 V 4 . О тк у д а  Р \/Р г =  и Р А/Р 3  = V 3 / V A. Подста
вив это в (1 .3 2 ), находим V XI V 2 =  V A/ V 3 . Все это позволяет уменьшить 
число переменных в уравнении (1.31) и привести его к следующ ему в и д у :

Q , —  0 2 =  (7*, —  Г 2 ) Я1п ( V 2 / V x) .

Если правую часть этого уравнения умнож ить и поделить на Г } , тогда 
получим

Q i -  Q j  =  [ ( Г ,  —  Г а ) /7-, ] /?7-, In ( V a/V , ) .

Но так как R T X In ( V 2 I V X) = Q \ ,  то

(O j — Q 2 ) ! Q i  =  ( T i  — T 2 ) / T l ; Q 2 / Q l =  T 2 / T 1. (1.33)

Отсюда уже ле гк о  получается искомое решение:

Q \ / T t =  Q 2 / T 2 ; Q l / T l - Q 2 / T 2 =  0.

Это решение дает основание считать, что отношение 50/7* д л я  системы, пред
ставляющей идеальный газ в процессе, осущ ествленном  при механическом 
равновесии, отражает изменение нового свойства этого газа.

Проведем круговой процесс, изображенный на рис. 1.16. Если его раз
бить на бесконечное количество настолько малых ц и кло в Карно, чтобы 
в каждом из них между изотермическими этапами температуру можно 
было бы считать неизменной, то  д ля  к р уго во го  процесса долж на осущ еств
ляться следующая зависимость:

$50/7* = 0.

Не мешает еще раз посмотреть вы вод, чтобы убедиться, что он получен 
то лько  д л я  условий механического равновесия, а величина 5 Q / T  относится 
то лько  к системе.

Подведем некоторые итоги рассмотренного материала. В процессе изло
жения бы ло выяснено следующее:

1. Д л я  лю бы х систем, обменивающихся энергией с окружающей средой, 
первый закон термодинамики налагает ограничение Q =  t \ U + W ,  или для  
случая бесконечно малого обмена энергией 5 Q  = d U +  5W.

2. Если обмен энергией осущ ествляется в усло в и ях механического рав
новесия, то  д л я  лю бы х реальных и идеальных однородны х систем можно 
записать 5 Q = d U +  PdV..

3. Применительно к идеальному газу обнаруживается ф ункция состоя
ния —  энтропия, которая связана с признаками системы уравнением (1 .3 0 ), 
именуемым основным уравнением термодинамики. Пока не указан путь 
перехода системы из одного состояния в друго е, эта зависимость будет 
существовать то льк о  в дифференциальной форме. О днако, когда путь пере
хода указан, можно найти конечные приращения энтропии.

Интенсивные и экстенсивные величины. Обозначим объем произвольного 
количества идеального газа через V ,  так что V  = т  , где v —  объем одного 
м оля. Д л я  упрощ ения рассмотрим механически равновесный изотермичес
кий процесс. То гд а  можно исклю чить изменение внутренней энергии. Заме
няя Я в уравнении ( 1 .6 ) на его значение из уравнения ( 1 .1 ) ,  приходим  к вы
ражению, удобном у д л я  интегрирования: 5 Q  = n R T d V / V .

Отсюда изменение энтропии будет равно: J5 Q / T  = A S  = n R  In (V 2 / V 1 ) .
Учиты вая, уто V 2 =  nv 2 и V 3 =  nv x, находим:

A S  = n R  In
Vl

i' i

где A S  —  изменение энтропии всего количества газа. 
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Рамкой отмечено изменение энтропии одного моля. Отсюда A S  = nAs.
Та к и м  образом, при расширении п  молей газа о т до  V 2 изменение 

энтропии этого количества газа окажется в п  раз больше изменения энтро
пии одного м оля. Можно отм етить, что в этом отношении энтропия пред
ставляет собой величину, аналогичную объему. Т а к  ж е,'как общий объем 
чистого вещества равен сумме мольных объемов, общая энтропия равна 
сумме мольных энтропий.

Величины, аналогичные объему, энтропии, длине, массе, подвергающие
ся дроблению  на части, каждая из которы х является составной частью цело
го, называются экстенсивными.

В противополож ность им сущ ествую т интенсивные величины, как-то : 
температура, давление, сила и пр., которые не поддаю тся дроблению по час
тям  системы. Если тело имеет температуру 100° С, то каждая десятая часть 
этого тела также будет иметь тем пературу 100 С, а не 10 С. Интенсивные 
величины не зависят о т количества вещества.

Значения энтропии выражаются в Дж /град. Это создает впечатление бли
зости ее к теплоем кости. Тем  более, что Ср (или С у )  рассчитывают, как 
b Q / d T  = С,  а энтропия из условий б Q / T  = dS.  Нужно уяснить, что между 
этими величинами сущ ествую т глуб о ки е  различия. Теплоем кость относится 
к разряду признаков системы, близких к химическому составу. Она изме
няется от состава к составу, в то  время как энтропия изменяется от состоя
ния к состоянию при постоянном составе. Чтобы лучш е понять различие 
между энтропией и теплоемкостью , рассмотрим следующий пример.

По определению [ b Q /д Т )  у  = С у ,  b Q / T  = dS.  Отсюда

5 Q  = C y d T ;  bQ  = TdS.  (1.29)

Б у д у т  ли  отличаться между собой b Q,  если речь идет, допустим , о повыше
нии температуры одноатомного идеального газа на 1°? Если объем газа 
остается постоянны м , то  ответ долж ен быть отрицательным.

Действительно, воспользовавш ись выражением (1 .28) при усло ви и , что объем оста
ется постоянны м , имеем 6 Q  =  Td S =  Т С у  [ D T / T )  =  C y d T .

Пользуясь значением теплоем кости как коэффициентом, можно подсчитать, какое 
количество энергии долж ен получить газ, чтобы его температура повысилась на А Т .  
Т а к , д ля  одного  м оля одноатом ного идеального газа повышение температуры на 1° 
требует 12,471 Д ж  энергии. По уравнению (1 .8 ) Q  =  C y f d T  =  С у  [ ( Г  + 1) —  Т ]  =  С у .

Т а к  как С у  =  3/2/7, то  Q = 3 I 2  -8 ,3 1 4  =  12,471 Д ж /м о ль - К. Количество тепла, не
обходимое д л я  повышения температуры идеального газа на 1°С не зависит о т того, 
от какой температуры это повышение производится. Это количество тепла всегда про
порционально теплоем кости. Очевидно, теплоем кость здесь вы ступает как коэффици
ент пропорциональности. Э нтропия же изменяется с поступлением  тепла в систему. 
Причем, при одном  и том же количестве поступивш его тепла изменение энтропии бу
дет разным и зависит о т  области температур. Изменение энтропии при изменении тем
пературы газа подсчитывается по уравнению (1 .2 8 ). При постоянном  объеме это урав
нение становится более ком пактны м : As = C y \ n T J / T i . Очевидно, д л я  определения 
того, насколько изменилась энтропия, недостаточно знать приращение температуры. 
Необходимо располагать абсолютными значениями температур. Д о пустим , темпе
ратура изменилась с 298,15 К до 299,15 К (т.е. на 1°) .  То гд а  As  = 12,471 • 
• In (299,15/298,15) = 4,174 • 10"’  Дж /м оль • К. Размерность такая же, как и у тепло
емкости, п о ск о ль ку  под знаком логарифма безразмерная величина.

Помимо температуры при постоянном  объеме система будет изменять свое давле
ние. Величину А Р  ле гк о  посчитать по уравнению Клапейрона— Менделеева: А Р  =  (/7/у ) х 
х ( Г 2 -  7“, )  = 8 ,2 0 5 7 5  ■ 10 /24,465 =  3,4 • 1 0 " ’  атм.

Итак, при получении одним  молем идеального газа, находящемся при по
стоянном объеме, теплоты  в количестве 12,471 Д ж , теплоем кость этого газа 
останется неизменной, температура повысится на 1 , давление возрастет 
на 3,4 ■ 1 0 _3 атм и энтропия увеличится на 4,174 • 1 0 ~2 Дж/моль • К. Одна
ко в случае, если одноатомный газ превращается в двухатом ны й, то тепло
емкость его уже изменится о т 3/2/7 до 5/2/7. Вот почему мы говорим, что
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s, 121,3 121,4 121,5 121,5 121,7 s
Рис. 1.17. Зависимость изменения энтропии и температуры в иэохорическом процес
се у идеальных газов

теплоемкость относится к числу признаков, которые изменяются при изме
нении состава системы.

Не имея возможности непосредственно интегрировать выражение (1 .2 9 ), 
графически можно изобразить площадью количество теплоты , которое по
лучает система, аналогично то м у, как это делалось д ля  работы. Д л я  этого 
пользуются координатами T  —  s. П лощ адь, заключенная под кривой, ф у н к 
ционально связывающей энтропию и тем пературу, дает величину энергии, 
полученной системой в процессе теплообмена. Функциональная зависимость 
энтропии и температуры следует из (1 .28) при V  = const. Неопределенный 
интеграл в этом случае дает решение s = С у  1 п Г+  const. Очевидно, кривая, 
располагающаяся в координатах T  —  s, описывается уравнением

S
к -------

Г  = е c V ,

где к  —  коэффициент (рис. 1 .1 7 ). Деление этой площади на А Т  д л я  идеаль
ных газов всегда дает постоянную  величину —  С у .

К .А .П у ти ло в  отмечал: " ...К а к  известно, есть немало величин, имеющих 
одинаковую  размерность, но весьма разный физический смысл. Если, на
пример, скорость равномерно движ ущ егося поезда разделить на время д в и 
жения, то получится величина, имеющая размерность ускорения, но не яв 
ляющаяся ускорением. Д р уго й  пример: энтропия имеет размерность тепло
ем кости, но не является теплоем костью " [22, с. 1 3 ]. К .А .П  ути лов  также 
обратил внимание на то,что нельзя отож дествлять энтропию феноменологи
ческую и вероятностную . Есть услови я, при которы х эти понятия приво
д я т к разным выводам. По этом у же поводу П.Шамбадаль писал следую 
щее: "Э нтропия есть физическое свойство те л, хотя ее физический смысл 
и может показаться неясным, тогда как математическая вероятность есть 
чисто математическое понятие" [27, с. 1 8 0 ].

Что нового добавляет ф ун к ц и я , именуемая энтропией? На данном этапе 
объяснить это тр удн о . Но в свое время неочевидно бы ло, что даст ф ункция, 
именуемая энтальпией. Д л я  изобарических условий было получено выраже
ние (1 .1 3 ), согласно котором у тепловой эф ф ект реакции не зависит о т пути 
перехода. Это известный закон Гесса —  основной закон термохимии. Он 
был о ткры т раньше, чем обнаружено то , что при постоянном давлении 
5Q = d H . Именно поэтому энтальпия воспринимается легче, чем энтропия,
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хотя и т у  и д р угую  величину нельзя измерить непосредственно прибором. 
Как увидим  далее,энтропия —  весьма важная ф ункц ия, с помощью которой 
определяется направление самопроизвольных процессов. А  это как раз то, 
что мы стремимся узнать: в каком  направлении самопроизвольно будет 
протекать реакция.

Г л а в а  4

В Т О Р О Й , Т Р Е Т И Й  И Н У Л Е В О Й  З А К О Н Ы  Т Е Р М О Д И Н А М И К И

Второй закон. Каждый, вероятно, не раз наблю дал, что собы тия, происходя
щие в о к р уг нас, однонаправленные. Камень может скатиться с горы, но 
самопроизвольно на нее не поднимется. Вода водопада только падает. При 
определенном стечении обстоятельств тарелка может разбиться, но тому 
чтобы она собралась из о с к о лк о в , никакое стечение обстоятельств не помо
жет. Металлический натрий, брошенный в во ду, бурно реагирует с ней, обра
зуя щелочной раствор и вы деляя газообразный водород. Заметить обрат
но е,'ко гда  из щелочного раствора будет вы кристаллизовы ваться металли
ческий натрий —  невозможно. Аналогичны м  образом ведет себя железо, 
хотя и не так бурно, как натрий: в воде оно постепенно переходит в гидро
окись. Обратная картина —  выпадение металлического железа из водных 
растворов оказывается невероятной. Тем  более невероятно выпадение и 
существование в водны х растворах вы кристаллизовавш егося металличес
кого марганца, несмотря на утверждения некоторы х геологов [3 0 ].

Вот эта однонаправленность процессов наводит на мысль, что «гд е -то  
должен существовать принцип вроде "из елки можно сделать па лк у, а из 
палки не сделаешь е л к у " , в связи с чем наш мир постоянно меняет свой 
характер с "елочного на палочны й", —  и эта необратимость взаимодействий 
должна быть причиной необратимости всех явлений нашей жизни)) [26,. 
с. 11 5 ].

Все происходящие события обусловлены  энергетическими перераспреде
лениями. Это значит, что любые процессы (в данном случае самопроизволь
ные) сопровождаются изменением параметров и ф ункций состояния. Но 
так как изменение указанных величин поддается либо измерению, либо вы
числению, то  д л я  полноты  количественной картины нам не хватает самого 
принципа. Имея такой принцип и зная методы расчета ф ункций состояния, 
мы будем обладать очень важным обобщением.

Принцип необратимости как раз и составляет суть второго закона термо
динамики. П о ск о льк у второй закон всеобъемлющ, как и закон сохранения 
энергии, его можно ф орм улировать по-разному.

Мы остановимся на следующей ф орм улировке Том сона:
"Не сущ ествует такого термодинамического периодического изменения 

состояния, единственный результат к ото р ого  состоял бы в том, что отнятое  
у  теплосборника количество тепла полностью  переходило в р а б о ту"  [ 1 1 , 
с. 1 0 9 ].

Согласно первому закону, при использовании в качестве системы любого 
вещества, в завершенном цикле долж но иметь место равенство Q  = W.

Это равенство следует из (1 .3 ) ,  по ск о льк у д л я  лю бого завершенного 
цикла все параметры и ф ункции состояния приобретают прежние значения и 
в частности д л я ’ такого цикла, как утверждает первый закон термодина
мики

§ d U =  0. ( (1.4)
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Согласно втором у закону термодинам ики, в завершенном цикле над 
любым веществом

Q y > W .  (1.34)

Здесь Qy —  полученное системой количество теплоты  от теплово! т  ре
зервуара на всех возможных этапах цикла, a W  —  выполненная системой 
за завершенный цикл работа. Второй закон не должен исключать действие 
первого закона. Поэтом у запись (1.34) нужно согласовать с сохранением 
энергии. Выполнение такого согласования приводит к следующей записи 
второго закона

Qy -W  + Q 2,

где Q 2  “г количество теплоты , отданной системой в окружающую среду 
в завершенном цикле.

Согласование ф орм улиро вки второго закона с первым законом суще
ственным образом изменяет представления о системе и окружающей сре
де. Действительно, по приведенной записи тепловой резервуар на протя
жении цикла поставляет системе количество теплоты  Q y. Если этот же ре
зервуар примет назад количество теплоты  Q 2, то фактически можно бу
дет утверждать, что единственный тепловой резервуар выдал системе теп
л о ту  (Q j —  Q 2 ) -  О , которая вся превратится в работу. Но этим наруша
ется принцип (1 .3 4 ), определяющий суть второго закона термодинамики. 
Д л я  то го  чтобы такого  нарушения не бы ло, окружающая среда должна 
располагать как минимум двум я отличающимся между собой тепловы 
ми резерву арами, один из которы х снабжает систему теплотой, а второй 
отнимает у системы те пло ту  на протяжении цикла. Первый тепловой ре
зервуар мы будем именовать теплоисточником , а второй —  холодильни
ком. Различие теплоисточника и холодильника определяется тем, что 
каждый из них указывает на разное направление теплопередачи. Очевид
но, разница между первым и вторым законами заключается в следую
щем: первый закон заботится то льк о  о сохранении энергии, в то время 
как второй закон, не отрицая сохранения энергии, предписывает направ
ление передачи теплоты . Что значит говорить о направлении? Это значит 
утверждать, что, по крайней мере, в одном  из д в у х  случаев суть теплооб
мена заключается в передаче энергии системе без вмешательства каких- 
либо посторонних сил. В д р у го м  случае теплообмен определяет самопро
извольную  передачу энергии в сторону окружающей среды. Разность этих 
самопроизвольных теплообменов даст величину работы, выполненной 
системой в ци кле. Это явление самопроизвольности и предстоит использо
вать д ля  то го , чтобы найти критерии, при помощи которы х можно было бы 
руководствоваться в прогнозе направления передачи энергии.

Вернемся еще раз к записи второго закона

Qy  -  Q 2 = W,

где Qy —  теплота, полученная от теплоисточника, a Q 2 —  теплота, передан
ная хо ло дильн и к у на протяжении цикла. Разделим все на Q i .  То гд а  1 — 
—  Q 2/Qy =I/V/Qy.  Справа от знака равенства в числителе —  выполненная 
работа при завершении системой циклического процесса; в знаменателе — 
полученная на протяжении завершенного цикла теплоты . Отношение W/Qy = 
= 7j именуется коэффициентом полезного действия. Если теперь утверж
дать, что д ля  любой циклически работающей машины коэффициент по
лезного действия меньше единицы —  то это тоже можно рассматривать 
как постулат, выражающий суть второго закона, по скольку при г? = 1 , 
И/ = Q,  что противоречит (1 .3 4 ).
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Итак, постулат не дает информации о степени работоспособности систе
мы. Он то лько  утверждает, что т? <  1. Необходимо найти способ превраще
ния этого качественного утверждения в количественное. Д л я  этого прове
дем следующий анализ. Соединим два тепловы х резервуара —  теплоисточ
ник и холодильник —  теплопроводящ им  прутом . Э то т прут будет симво
лизировать систему. О т теплоисточника система получает теплоту Q lf и 
всю ее отдает хо ло ди льн и к у. То гд а  т\ = 0. Мы не нарушаем постулат, на
зываемый вторым законом, по ско льку утверждение т) = 0  не противоре
чит утверждению t j < 1 .  Сохраняется и первый закон термодинамики. 
Действительно, второй закон утверждает, что не вся теплота должна пе
реходить в работу в циклическом  процессе, но ничего не сказано о том , 
что в этом процессе теплота не может быть передана холодильнику без 
выполнения работы. К сожалению, этот, один из крайних случаев, не ис
пользует всех возможностей, заложенных во втором  законе. Здесь исклю 
чается само понятие работы и остается то льк о  первый закон —  сохране
ние энергии.

Второй крайний случай будет учитывать особенности, при которы х ма
шина вы полнит максимально возможную работу. Между этими крайни
ми случаями сущ ествует бесконечное множество циклических процессов, 
у которы х величина работы будет изменяться от нуля до максимально 
возможной. Они не представляю т интереса из-за своей неконкретности. 
А  вот случай максимально возможной работы из-за своей единственно
сти очень важен. Д л я  этого случая отношение W / Q t = т\ у  любых реальных 
систем, циклически работающих между одними и теми же теплоисточни
ком й холодильником , будет иметь единственное, отличное от нуля зна
чение. Действительно, если бы коэффициенты полезного действия двух  
машин, каждая из которы х работает в условиях максимального вы пол
нения работы, оказались бы разными, то  это значило бы следующее.

Д л я  первой машины 1 —  й 2 Ю 2 = W / Q l t  а д ля  второй 1 —  Q 2 /Q 2 = VV1 № \ . 
Д опусти м  при этом, что И ^ > И Л  Т о гд а  Q 2 —  Q 2 > Q j  -  Q 2 ; Q 2 < Q '2. Ма
шины, взяв одинаковое количество тепла у теплоисточника, отдали бы 
разное количество тепла х о ло ди льн и к у. В таком  случае можно исклю 
чить первый теплоисточник и считать, что две машины пользуются одним 
теплоисточником  и вы полняю т работу Q 2 —  Q 2 = W, что наруш ит второй 
закон. Можно проанализировать и др уги е  возможные варианты. Но все 
они, в итоге, б у д у т исключать один из теплоисточников. Чтобы второй 
закон не наруш ался, д ля  лю бы х машин с разным рабочим веществом 
при максимально возможной работе в цикле W /Q 2 долж но иметь одно 
и то  же значение, если у всех у  них ц и к л  совершается между одним и тем 
же нагревателем и холодильником . Это наводит на мысль, что нагрева
тель, отдающий те пло ту  Q 2, и х о ло дильн и к , принимающий тепло ту Q 2, 
обладают каким и-то особыми ф ункциям и состояния f ( q i )  и f ( q 2 ), кото
рые и обеспечивают постоянство отношения Q i / Q 1 д л я  совершенно раз
ных систем, работающих в цикле.

Назовем эти ф ункции тепловы м и. Не располагая их значениями и не 
имея представления о их виде, можно все же утверждать, что должна суще
ствовать следующая зависимость:

Q j /Q i

где f ( q 2 ) — тепловая ф ункция холодильника, отражающая его свойства, а 
f ( q 2) —  аналогичная тепловая ф ункция нагревателя. Это очевидно, по
ск о ль к у  максимальный коэффициент полезного действия у всех машин, 
работающих между одним  и тем же нагревателем и холодильником , один 
и то т же, а он связан с отношением те пло т: тут а х  = 1 —  Q 2 / Q 2.
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Пользуясь предполагаемыми ф ункциям и нагревателя и холодильника 
это же выражение можно записать в следующем виде:

Ч т а х  = 1

Теперь воспользуемся тем, что в качестве системы разрешается выбрать 
любое вещество. Ведь отношение Q 2 / Q t при выполнении системой мак
симальной работы не зависит от свойств вещества, представляющего си
стему. Выберем в качестве вещества работающей системы идеальный 
газ, а рабочим циклом  будет ц и к л  Карно. То гд а  д ля  максимального коэф
фициента полезного действия согласно (1.33) окажется справедливой 
следующая запись:

Vmax “ 1 Т 2 / Т 1,

где Т 2 —  температура идеального газа на стадии передачи теплоты  холо
ди льни к у, а Т х —  температура идеального газа на стадии получения теп
лоты  от нагревателя. Т а к  как т?т а х д лв  всех веществ, работающих между 
одним  и тем же холодильником  и нагревателем, один и то т же, то можно 
утверждать, что отношение тепловы х ф ункций нагревателя и холодиль
ника однозначно сопоставляется с отношением температур идеального 
газа. А  это значит

Действительно, из того, что 25/5 = 125/25 вовсе не вытекает равенст
во 25 = 125.

Не сущ ествует никаких методов, позволяю щ их от (1.35) перейти к 
(1 .3 6 ). Выражение (1.36) можно то лько  постулировать. Такое постули

рование будет касаться, как понятно, самих основ науки, по скольку речь 
идет об определении одного из важных свойств реальных веществ, име
нуемого температурой. Оперируя этим свойством, например, мы вводи
ли понятие теплоем кости, которое использовалось при анализе следствий 
первого закона термодинамики. Это свойство —  температура —  отличает 
холодильник от нагревателя. Понятие температуры, как видим , лежит 
в основе второго закона термодинам ики. Оказывается, все обсуждения 
термодинамики невозможно вести без представлений о температуре. Что
бы перейти от (1.35) к утверждению (1.36) необходим еще какой-то по
стулат. Вспомнили об этом слиш ком  поздно: измерение температуры 
казалось само собой разумеющимся, О днако в точных науках аргументы 
типа "само собой разумеющееся" или "не вызывает сомнения" —  не ра
ботают. Обоснованием здесь служ и т либо математический вывод, либо 
постулат. Вывода сделать нельзя, а необходимость нового постулата ста
ла очевидной уже после то го , как первый и второй законы были сформу
лированы. Но так как свойство, именуемое температурой, долж но пред
варять обсуждение названных законов, новый постулат получил необыч
ное наименование: нулевой закон термодинамики. Его ф орм улировка 
взята из работы А . Зоммерфельда:

"С ущ ествует ф ункция состояния —  температура. Равенство темпера
ту р  во всех точках есть условие теплового равновесия дв ух  систем или 
дв ух  частей одной и той же системы " [ 8 , с. 1 1 ] .

Температура. Нулевой закон термодинамики открывает путь к превра
щению температуры —  величины, характеризующей состояние идеального 
газа —  в параметр состояния любой реальной системы. Практически это

f ( q - i ) l f ( q i )  = п Т 2 / п Т х .

Из этого, конечно, не следует, что 

f ( q )  = Т.

(1.35)

(1-36)



осущ ествляется при помощи термоскопа. Прибор, именуемый термоско
пом (рис. 1 .1 8 ), заполнен каким -нибудь газом (обычно в о дородом ). Ре
альный газ при давлениях примерно в 1 атм и температурах, близких к 
природным, ведет себя как идеальный. Поместим термоскоп в тепло
источник, имеющий тепловую  ф ункцию  f ( q 1) и подождем, пока устано
вится тепловое равновесие. Заметим превышение ( h { ) столбика ртути 
над условной риской А ,  фиксирую щей постоянство объема газа в термо-

Рис. 1.18. Тер м о ско п

скопе. Затем поместим этот же прибор в теплоисточник с тепловой ф ун к 
цией f ( q 2 )■ Снова выставим вы соту столбика ртути (h 2 ) так, чтобы объем 
газа не вышел за риску А .  Если бы теплоисточники использовались как 
нагреватель и хо ло дильн и к, а газ термоскопа как рабочий газ цикла, то 
долж но было бы существовать соотношение д л я  максимально возмож
ной работы:

f { q 2 ) / f i q i )  = T 2 / T 1.

В то же время, согласно нулевом у закону т е р м о д и н а м и к и ,^ ]) = Т 2 и f(q 2 ) = 
= Т 2 . В соответствии с уравнением Клапейрона— Менделеева д ля  идеально
го газа T 1 = P 1 V /R , T 2  = P 2 V/R.  Поэтом у f ( q 2 ) / f ( q i ) = Р 2/Р2 ■ Самое же 

давление определяется по длине столбика р тути : Р  = mg/itr1 , где m  —  масса 
ртути над риской А , д  —  ускорение свободного падения; ш 2  —  площадь 
сечения тр уб к и , заполненной ртутью ; массу ртути можно выразить как 
произведение ее плотности на объем: m  = phirr2 . Та к и м  образом, P  = pgh. 
То гд а  f (q 2  ) l f ( q 2 ) = Т г / Т 2 = h 2 l h 2.

Если взять в качестве первого теплоисточника кипящ ую  во ду при дав
лении, равном одной атмосфере, а в качестве второго —  смесь воды со 
льдом , тогда экспериментально измеренное отношение высот ртути в 
трубке даст величину

Л 2 /Л, = 0,73201 = f  (q2 )/f ( qx ).

Разделим расстояние между h 2 и h x на сто частей, т.е. примем, что h x —  
—  h 2 = 100. В результате совместного решения этих д в у х  уравнений на
ходим : f ( q 2 ) = 373,15; f ( q 2 ) = 273,15.

Полученная ш кала температур представляет ш к а лу Кельвина. Сами 
численные значения измеряются в кельвинах. Вот почему в термодинамике 
предпочтительно пользоваться кельвинами: ф ункция состояния f ( q)  лю 
бого тела определяется с помощью параметра идеального газа Т.

П о ск о ль к у  д л я  идеального газа сущ ествует точка абсолютного нуля, 
то оказалось, что д ля  установления ш калы  температур необходима всего 
еще одна точка. За эту то ч к у  выбрана тройная точка воды . В соответствии
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с этим в 1967 г. на X III  Генеральной конференции по мерам и весам было 
принято следующее решение:

"1 кельвин составляет 1/273,16 часть термодинамической температуры 
тройной точки во ды " [ 1 1 , с. 1 0 1 ] .

Возвращаясь к уравнению (1 .3 5 ), можно утверждать, что свойство теп
лоисточника, определяющее максимальный коэффициент полезного дей
ствия, может быть численно выражено температурой идеального газа при 
условии теплового равновесия между теплоисточником  и рабочим газом.

В том , что при максимальном коэффициенте полезного действия нагре
ватель и рабочее веществе находятся в тепловом  равновесии, можно легко  
убедиться следую щ им образом. Если температура нагревателя выше, чем 
у рабочего вещества, то  рассматривая рабочее вещество как хо ло дильни к, 
между ним и нагревателем можно провести еще ци кл и получить до по л
нительную  работу. В таком  случае работа, совершаемая рабочим вещест
вом , не будет максимальной. Если же рабочее вещество будет иметь тем
пературу выше, чем температура нагревателя, то по завершении цикла 
рабочее вещество вы полнит больш ую  работу, чем позволяет максималь
ный коэффициент полезного действия. Аналогичны й анализ можно сделать 
д л я  контакта рабочее вещество —  хо ло дильн и к. Общ ий вы вод следую щ ий: 
максимальный коэффициент полезного действия циклически работающей 
машины отвечает условиям  теплового равновесия на соответствую щ их 
этапах при контакте с теплоисточниками.

Итак, две машины —  одна из реального вещества, а другая из идеаль
ного газа, работая между одним  и тем же нагревателем и холодильником , 
б удут иметь один и то т же максимальный коэффициент полезного дей
ствия. Из этого следует, что у обеих машин по завершении цикла SQ/7' = 
= 0. Но у  идеального газа, как бы ло уже выяснено, 5 Q / T =  dS. Следова
тельно, эта же ф унк ц и я состояния может быть определена и д ля  любого 
реального вещества. Поэтом у д ля  лю бого реального вещества, работаю
щего в усло ви ях механического и теплового равновесия, можно записать

Td S  = d U  + P d V . (1.30)

Д л я  реальных веществ 6 Q =  TdS  следует из сравнения работ в ц и кли 
ческом процессе идеальной газовой машины с машиной, представленной 
реальным веществом при условии, что максимальный коэффициент по
лезного действия у них один и то т же. Э то т вы вод следует из ограниче
ний, налагаемых вторы м  законом термодинам ики. Измерив идеальным 
газовым термометром тем пературу системы в момент получения ею теп
лоты  от теплоисточника, можно найти изменение энтропии системы: 
5 Q i / T  1 = dSCHCT. Если температуры теплоисточника и системы оказались 
одинаковы м и, значит система настроена на выполнение максимальной 
работы. В этом случае dSOKp ■ср + <^>сист = 0. Если температура системы 
оказалась ниже, чем температура нагревателя, то  dSOKpcp + dSCHCT >  0. 
Количество теплоты , которое отдает теплоисточник, уменьшает энтропию 
теплоисточника, а получение этого же количества теплоты  системой уве
личивает ее энтропию. Т а к  как 7"сисх <  То к р .ср , то

ISQi/T-OKp.CpKISQl/^CHCTl  
и —  5Qi/7"OKp Ср + &0 \ / Т сист > 0 .

Энтропия —  критерий направленности процесса. Необходимым услови
ем приведенного выше анализа является следующее: теплота, уходящ ая 
из окружающей среды, вся долж на быть получена системой. Если о к р у 
жающая среда в процессе передачи теплоты  получит о тк уда -то  энергию
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со стороны, изменение ее энтропии не будет определяться отношением 
Q / Т ,  где Q  —  количество тепла, полученного системой. Аналогичным об
разом система не может тратить свою энергию никуда, кроме как в ок
ружающую среду, изолированную  от всего остального мира. Э тот слож
ный ком плекс "реакционная система + окружающая среда" представляет 
собой одну изолированную термодинамическую систему. Исходя из этого, 
можно дать следую щ ую  ф о р м ули ро вку второго закона термодинамики.

" Д л я  лю бого процесса, происходящ его в изолированной системе, эн
тропия конечного состояния никогда не может быть меньше энтропии на
чального со стояния" [28, с. 5 2 ].

Возможность вывода энтропии через другие параметры состояния (по 
крайней мере д ля  идеальных газов) без привлечения второго закона термо
динам ики послуж ила высказыванию неверных суждений, согласно кото
рым второй закон термодинамики не отделим  от первого или является 
его частным случаем. Нечеткость в разделении законов связана с прежде
временным введением представлений об обратимости процессов. Д ля  
того  чтобы избежать этого, мы проводили анализ, основываясь только 
на условиях механического равновесия. Та к о й  анализ позволил дойти до 
уравнения (1 .2 7 ). Далее на с. 35 следовала фраза: " . . .  П о ск о ль к у  была 
до сти гнута  договоренность, что S  —  ф ункц ия с о сто я н и я .. . "  и т .д .. "Д о с ти г
нута договоренность" —  это и не постулат, и не доказательство. Ведь если 
условие механического равновесия о тсутствуе т, то  вместо (1.27) возни
кает неравенство

6 Q  d T  d V
—  Ф  C v  —  + R  —  .

Т  Т  V
Иными словами, если основываться то льк о  на законе сохранения энер
гии., то  никакого вывода о существовании энтропии как ф ункции состо
яния даже идеального газа сделать нельзя. П оэтом у иногда ф орм улиров
к у  второго закона начинают с фразы: "С ущ е ствуе т ф ункция состояния —  
энтропия". Далее следует определение о возрастании энтропии, аналогич
ное приводим ом у Э. Ферми. Та к и м  образом, узаконивается то, что нельзя 
корректно доказать существование ф ункции состояния —  энтропии. Э ту 
ф ункцию  необходимо постулировать. Использование энтропии в качестве 
критерия направленности процесса —  совершенно новы й п остула т, на су 
ществование к о то р о го  первый закон даже не намекает.

Д л я  того  чтобы использовать второй закон не только в очевидном про
цессе теплопередачи, но и при исследовании направления химических ре
акций, лучш е всего исходить из ф орм ули ро вки, включающей понятие эн
тропии.. Но прежде, чем это делать, необходимо еще раз напомнить, что 
прежнее представление о системе долж но быть изменено.

В качестве системы до сих пор принималось либо однородное вещест
во, либо идеальный газ. Система отделена была от окружающей среды 
физической или мысленной оболочкой, через которую  осущ ествлялся 
обмен энергией. Направление такого обмена мы задавали произвольно, 
по своему усмотрению. Второй закон термодинамики ограничивает этот 
произвол. Он предписывает возможность передачи энергии в изолиро
ванной системе то льк о  в том  направлении, которое будет приводить к 
общему увеличению энтропии. Поэтом у д ля  анализа самопроизвольно
сти реальных процессов теперь систему необходимо представлять состо
ящей как м инимум из д в у х  объектов: то го , которы й отдает энергию, 
и то го , которы й ее принимает.

Т а к  как рассчитывать изменение энтропии мы можем пока только 
для идеальных газов, в качестве одного из объектов примем цилиндр
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Ж

Рис. 1.19. М одель, поясняющая самопроизвольную  передачу теплоты

с заключенным в него идеальным газом. Вторым объектом будет о к р у
жающее пространство. Необходимо иметь гарантии, что окружающее про
странство может обмениваться энергией то лько  с самим объектом. В 
противном  случае изменение энтропии этого пространства будет контро
лироваться не то льк о  обменом энергией с выбранным объектом. Поэто
му часть пространства, представляю щего собой тепловой резервуар, долж 
на быть изолирована от окружаю щего мира и находиться в контакте толь
ко с изучаемым объектом . Та к и м  образом, цилиндр с идеальным газом 
и пространство, которое его окружает —  все это вместе взятое будет пред
ставлять "изолированную  систем у". Согласно постулату, в такой системе 
самопроизвольный переход энергии от одной ее части к другой  осущ ест
вится то льк о  в том  направлении, которое приведет к общему увеличению 
Энтропии. В дальнейшем нам удобнее будет придерживаться старых на
именований, сохранив название "систем а" за непосредственным объек
том  наблюдения. Но прй этом всегда необходимо иметь в виду, что о к р у
жающая среда на каком -то удалении от объекта исследований изолиро
вана от всего остального мира. Учитываться изменение энтропии будет 
как по отношению объекта исследований (собственно систем ы ), так и 
по отношению пространства, его окружаю щего. За этим изолированным 
от внешнего мира пространством мы сохраним наименование "окруж а
ющей среды ". О бъект исследований будет представлять собой закрытую 
систему по отношению к оговоренной выше окружающей среде. В даль
нейшем "закры тая система" будет пониматься в этом смысле.

Д л я  более углуб ле н но го  уяснения постановки "задачи рассмотрим про
цесс, возникающий на контакте д в у х  подсистем. Чтобы можно было вос
пользоваться знакомым уже расчетном аппаратом, будем считать, что 
каждая подсистема представлена одним  молем одного и того  же идеаль
ного газа. Каждая подсистема заключена в часть цилиндра и контактиру
ет д р у г  с другом  через жесткую диатермическую перегородку, как это 
видно из рис. 1.19. С  наружной стороны каждая подсистема изолирована 
от всего остального пространства. Та к и м  образом, созданы условия для  
механического равновесия меж^у подсистемами. Будем  считать, что одна 
подсистема имеет температуру Т %, а вторая Т  .

Зададимся вопросом: каковы  долж ны  быть температуры Г* и Т " ,  чтобы теплота 
самопроизвольно передавалась из части / в часть I I?  Здравый смысл может подска
зать нам неверный ответ. Казалось бы, теплота долж на передаваться из той части 
системы, энергия которой больше. Но энергия, как экстенсивная величина, зави
сит о т  размеров системы. Количество энергии в системе определяется не то льк о  
температурой, но и ее величиной. Система, будучи достаточно большой, может об
ладать больш им запасом энергии и низкой температурой. «"З д р а в ы й  см ы сл" яв ля
ется про дукто м  человеческого разума, и совсем не обязательно Мать-Природа долж 
на быть устроена именно так, как о ней дум аю т л ю д и » [20, с. 16] .

Правильный подход к решению вопроса дает второй закон термодина
мики. Т а к  как изменение энтропии системы при совершении ею механи
чески равновесного процесса связано с теплотой зависимостью dS = бQ /T, 
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то д ля  первой части это изменение будет иметь отрицательный знак, а д ля  
второй —  полож ительны й, по заданному нами условию . Согласно второ
му закону термодинамики, самопроизвольность процесса тогда опреде
лится неравенством

- d S ' + d S " >  0. (1.37)

Из (1.30) и (1.8) д ля  иэохорического механически равновесного процесса 

dS  = C y d T / T .  (1.38)

Применяя это к (1 .3 3 ), находим 

т ”  т '
c v f  d T / T > C v  S d T /T , т " / т "  > Т ' к 1 Тн. (1.39)

т н т-н

Индексами н и к  обозначены температуры соответственно в начале и в кон
це процесса. Уравнение (1.39) —  конечный этап, которого можно достиг
нуть, используя второй закон терм одинам ики. Отнош ения конечных тем
ператур к начальным остаются произвольными. Это значит, что Г к и Т'к 
неопределенны и второй закон термодинамики не дает путей к их опреде
лению. Нужен еще какой-то по стулат, которы й конкретизировал бы зна
чения конечных температур при наступлении состояния равновесия. Такой 
постулат известен. Это нулевой закон термодинамики. Согласно ему при 
достижении термического равновесия 7* = Г ^ .  Применив это к (1 .3 9 ), 
получаем Тн >  Т „  . Энтропия системы при передаче теплоты  из / в // будет 
увеличиваться то гда , когда начальная температура в / будет выше началь
ной температуры в //, что является необходимым условием  самопроиз
вольности процесса. Если же обе подсистемы, представляющие собой од
ну изолированную  систему, не отличались вначале своими температура
ми, то  неравенство (1.39) превращается в равенство Т ^ / Т ^  = 7 ^ 7 ^ . В об
щем виде, учитывающем как направление процесса, так и условия равно
весия, математическая запись второго закона термодинамики будет вы
глядеть следую щ им образом

(A S )l/ iK >  0. (1.40)

Индекс U  показывает постоянство внутренней энергии комплекса тепло
вой резервуар + собственно система. Д л я  то го  чтобы этот ком плекс был 
лишен возможности обмениваться энергией с внешней средой путем меха
нических взаимодействий, поставлен также индекс V.

Д .В . Гиббс —  основолож ник химической термодинамики —  сф орм у
лировал принцип энтропии следую щ им образом:

" Д л я  равновесия любой и з о л и р о в а н н о й  (разрядка наша. —  М .С .) 
системы необходимо и достаточно, чтобы при всех возможных измене
ниях состояния системы, не влияю щ их на ее энергию, вариация энтропии 
исчезла или была отрицательной (бS )e <  0 "  [4 , с. 9 6 ].

Что значит отрицательная вариация энтропии? Обозначает это следую 
щее. Если изолированная система приведена в состояние равновесия, то 
энтропия максимальна. Всякое удаление ее из этого состояния сопрово
ждается уменьшением энтропии. Разница между неравновесным и равно
весным состоянием дает отрицательную  вариацию.

Из примера о теплопередаче между дв ум я подсистемами долж но быть 
ясно, что указание на изолированность системы обязательно. К сожалению, 
иногда геологами допускаю тся небрежности в ф орм улировках этого зако
на, что приводит к неверным интерпретациям природных процессов.
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Д опусти м , нто две подсистемы, составляющие о дну изолированную си
стему, находятся в механическом и термическом равновесии. Не нарушая 
этого равновесия, передадим из первой подсистемы во вторую  исчезающе 
малое количество теплоты . Изменение энтропии в заданных условиях 
каждой из подсистем определится следую щ им образом

- d S ^ - S Q / T ;  dS2 = 8 Q / T .  (1.41)

При сохранении термического равновесия с учетом нулевого закона тер
модинамики, температуры у  подсистем если и б у д у т изменяться, то  оди
наковым образом, так что всегда Т 2 - Т 2 = Т .  Согласно первому закону 
термодинамики количество теплоты , переданное из первой подсистемы, 
долж но быть равно количеству теплоты , полученному второй подсисте
мой. Склады вая левые и правые части уравнений (1.41) с учетом указан
ных ого во р о к, получаем —  dS^ + dS 2  = 0 или в интегральной форме A S i = 
= A S 2.

■ При передаче энергии в условиях механического и термического рав
новесия в однородны х системах, в которы х не протекают химические 
реакции, изменения энтропии не происходит. Это заключение является 
чрезвычайно важным, п о ск о льк у позволяет анализировать изменение эн
тропии окружающей среды, используя модель термически равновесного 
этой среде процесса, но протекающего в системе.

Изменение энтропии при механических перемещениях. Анализируя 
изменение энтропии при обмене энергией между системой и окружаю
щей средой, мы вынуждены были сохранять условия механического рав
новесия, п о ск о льк у, как это явствует из предыдущей главы , именно с 
использованием этого условия удается ле гк о  и просто обосновать эн
тропию как новую ф ункцию  состояния. Но так как энтропия, соглас
но втором у закону термодинамики, является универсальным показа
телем самопроизвольности процесса, неравновесность механических вза
имодействий между системой и окружающей средой должна также от
ражаться на ее изменении. Рассмотрим, как протекают изменения энтро
пии без вмешательства актов теплопередачи. Процесс, пригодный д л я  та
кого анализа, называется адиабатическим.

Равновесное в механическом отношении расширение или сжатие иде
ального газа в адиабатических процессах описывается уравнением Пуас
сона (1 .2 2 ). На рис. 1.20 этом у уравнению соответствует линия А В .  Лю 
бые наперед задуманные неравновесные расширения, заканчивающиеся 
на той же изохоре В  В  , можно разбить на две категории. У  одной кате
гории окончание процесса будет фиксироваться ниже точки В, а у  д р у 
гой завершение наступит в области ординат, лежащих выше точки В. Со 
гласно втором у закону термодинамики, самопроизвольными окажутся 
те процессы, при выполнении которы х энтропия будет увеличиваться. 
Д л я  лю бы х вариантов изменение энтропии можно определить по урав
нению (1 2 8 ) .

A S  = Су\ п ( Т в /ТА  ) + R  In ( VB I V A ). (1.42)

Подстрочные индексы показывают состояние параметров в начале и кон
це процесса. Д л я  механически равновесного адиабатического расшире
ния ф ункциональная зависимость давления и объема задана уравнением 
Пуассона (1 .2 2 ). Сделаем замену в этом уравнении, выразив Р  через Т , 
д ля  чего воспользуемся уравнением Клапейрона— Менделеева (1.5) :

( R T J V ^ V l  = { R T 2/ V 2 ) V ] ;  T 2 V ^ ~ l = T 2 V ? ~ ' ;

( T i / T 2 )C v = ( V i / V i f ;  Cy\r\ ( T 2I T 2 ) = —  R \ n ( V 2I V 2 ).
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Рис. 1.20. Равновесное и неравновесное адиабатическое расширение газа 
Рис. 1.21. Равновесное и неравновесное адиабатическое сжатие газа

Очевидно, д л я  равновесного адиабатического процесса C v ln( Т ^ / Т г )  + 
+ Я1п( V 2/ V t ) = 0. Т о гд а  из (1.42) получаем уравнение равновесной адиа
баты: ,

A S  = C v ln ( T B / T A ) + R\n ( V B / V A ) = 0.

При неравновесном процессе согласно постулату долж но соблюдаться 
неравенство

A S = С у Ы Т / Т А ) + Я1п [ V B / VA ) >  0.

Вычтем из этого уравнения уравнение равновесной адиабаты. То гда

A S  = C v \ n( T/ TB ) > 0 .

О тк уда  Т  >  Г  в-  Так и м  образом, всякий неравновесный самопроизвольный 
процесс, заканчивающийся на той же самой изохоре, что и равновесный, 
должен иметь более вы сокую тем пературу, чем температура в конце рав
новесного адиабатического процесса. По уравнению Клапейрона— Менде
леева можно определить, какой области изохоры отвечает эта температура. 
При постоянном V  из уравнения (1.5) следует, что более высокой темпе
ратуре будет отвечать более высокое давление. Следовательно, самопроиз
вольными адиабатическими процессами окаж утся все процессы, лежащие 
выше равновесной адиабаты.

При адиабатическом процессе работа вы полняется за счет внутренней 
энергии системы. А  согласно (1 .8) изменение внутренней энергии пропор
ционально изменению температуры. Поэтом у, чем выше температура ока
залась в конце процесса, тем меньше системе пришлось затратить своей 
собственной энергии на выполнение работы. Система совершенно не потра 
тит свою энергию, если адиабатическое расширение произойдет в пустоту. 
Наоборот, максимально возможная затрата энергии будет необходима при 
выполнении равновесного в механическом отношении процесса. Бо'льшая 
затрата энергии, сопровождающаяся более глуб о к и м  понижением темпе
ратуры, невозможна, п о ск о льк у такой процесс должен протекать против 
более вы сокого внешнего давления- и будет сопровождаться понижением 
энтропии.

Казалось бы, что анализ таких процессов совершенно не сопоставим 
с ранее высказанными представлениями об энтропии, как величине, свя
занной с количеством передаваемой теплоты . Э то далек о не так. Энергети
ческий анализ необходим был д л я  то го , чтобы обнаружить энтропию.
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как ф ункцию  состояния. После то го , как это бы ло выяснено и определена 
связь с параметрами состояния, расчет ее изменения может быть произ
веден через изменение измеримых' параметров состояния, в частности 
(1.28) . Это не значит, конечно, что при желании нельзя связать энтропию 

с количеством энергии, обмененной между системой и окружающей средой 
путем теплопередачи.

Д л я  продвижения из точки В  в любую то чк у В " ‘ по изохоре, системе 
необходимо получить те пло ту, чтобы повысить свою температуру от Т в  
до  Y  . Если это количество теплоты  поделить на температуру, при кото
рой происходит ее передача, то  получится величина, в точности соответ
ствующая приращению энтропии при протекании адиабатического процесса 
из Л  в В" .

Рассмотрим теперь процесс адиабатического сжатия (рис. 1 .2 1 ). Переход 
из В  в А  равновесным путем не сопровождается изменением энтропии. 
Все точки, лежащие на конечной изохоре, но выше А ,  отражают протека
ние самопроизвольного процесса, по ск о льк у в любой точке А "  темпера
тура выше, чем в А .  Все точк и, лежащие ниже А ,  нельзя адиабатически 
достичь из В , по ск о льк у такие процессы б у д у т  сопровождаться уменьше
нием энтропии.

П ути  А В "  на рис. 1.20 и В А "  на рис. 1.21 окаж утся неравновесными 
то льк о  в том  случае, если процессы б у д у т  строго адиабатическими. Мож
но провести процессы по указанным путям  так, чтобы при их реализации 
система получала или отдавала те п ло ту , а сам процесс проходил в усло
виях механического равновесия. Если температуры системы и окружаю
щей среды при таких процессах б у д у т  совпадать, то  согласно (1.41) энтро
пия процесса останется неизменной, а энтропия системы возрастет. При 
протекании процесса в условиях механического равновесия система до лж 
на будет компенсировать расход внутренней энергий за счет получения 
теплоты из окружающей среды.

Чтобы обнаружить изменение энтропии,обусловленное разностью темпе
ратур системы и окружающей среды д ля  каких-либо процессов, необхо
дим о проводить их в условиях механического равновесия, т.е. в условиях, 
когда давление со стороны системы равно сопротивлению окружающей 
среды. К ак ясно из преды дущ его, это условие соответствует максимально 
возможной работе, выполняемой системой или над ней. При этом механи
ческий этап процессов не сопровождается изменением энтропии. Прово
дя процессы при механически равновесных условиях, удалось предста
вить изменение энтропии системы через количество обмениваемой теп
лоты , а саму энтропию как тепловую  ф ункцию  состояния системы. Ес
тественно, как то льк о  будет снято условие механического равновесия, 
изменение энтропии системы уже нельзя будет подсчитать по количеству 
обмениваемой теплоты . Но благодаря то м у, что д л я  условий механическо
го равновесия изменение энтропии можно бы ло задать выражением (1 .4 1 ), 
удалось получить уравнение (1 .3 0 ). Э то  уравнение применимо для  одно
родной системы, участвующей в любых равновесных или неравновесных 
процессах, по ск о льк у оно составлено из величин, являю щ ихся параметра
ми и ф ункциям и состояния. Энергетический смысл уравнение (1.30) 
приобретает тогда, когда процесс протекает в условиях механического 
и термического равновесия. В этих условиях энтропия процесса, подчерк
нем: не системы, а процесса, не будет изменяться на любом этапе. Процес
сы и ц иклы , в результате к ото р ы х энтропия остается неизменной, носят 
название обратимых. Д л я  рассмотренных нами однородны х систем обрати
мый процесс —  это процесс, протекающий в состоянии теплового и меха
нического равновесия, т.е. в таком  состоянии, когда наступает предел
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возможностей самопроизвольной передачи энергии. Поэтом у никакого 
процесса фактически не будет. Проводить такой процесс можно то лько  
мысленно, это "неестественны й" процесс. Так о е  наименование дал ему 
М. П ланк [2 1 ]. Процесс, сопровождающийся увеличением энтропии и, 
следовательно, протекающий самопроизвольно, бы л назван этим исследова
телем "естественны м ". К сожалению, это удачное наименование не приви
лось и все естественно протекающие процессы в термодинамике носят 
название необратимых.

Расчет изменения энтропии реальных однородны х веществ. Д л я  полу
чения ф о р м ул, позволяю щ их производить расчет изменения энтропии 
однородны х веществ, воспользуемся основным уравнением термодинами
ки (1 .3 0 ). Д л я  идеальных газов это уравнение можно бы ло бы записать 
следую щ им образом: dS  = C v d T / T  + R d V / V .  П ри этом используется усло 
вие, что изменение внутренней энергии является ф ункцией то льк о  темпе
ратуры. При работе с реальными газами стало очевидным, что внутренняя 
энергия газа изменяется не то ль к о  с изменением температуры, но и с из
менением объема. К то  имел де ло  с баллонам и, наполненными углекислы м  
газом, не мог не заметить, что при откры вании вентиля у  выхода углекис
ло го  газа из баллонов происходит замораживание. Связано это с так назы
ваемым эф ф ектом  Д ж о уля — Том сона, а обусловлено тем, что, расширяясь, 
углекислы й газ тратит внутренню ю энергию на ослабление связи между 
м олекулам и. Не у  всех газов внутренняя энергия уменьшается при увели
чении объема. В некоторы х случаях происходит ее увеличение. Все это в 
принципе позволяет говорить, что у  реальных веществ (не то льк о  у  газов) 
внутренняя энергия зависит от занимаемого объема.

Та к и м  образом, если д л я  идеальных газов U - f ( T ) ,  то  д ля  реальных 
веществ U =  f (T ,  V ). Из этого следует, что д л я  реальных веществ

d U =  (b U !b T )v d T  +

d U  =  C v d T +  (Ъи/Ъ V )T d V .

Значение частной производной во втором  слагаемом не имеет такого  -кон
кретного физического смысла, как частная производная первого слагае
мого. Д л я  выяснения его воспользуемся примером. Запишем уравнение
(1.30) следую щ им  образом: d U  = Td S  -  PdV . Продифференцируем его по

объему при постоянной температуре: ( b U / b V ) T  = T (b S  / d V ) T  —  P.
Д л я  идеального газа (b U / d V ) T  = 0 .  П оэтом у д л я  идеального газа имеет 

место соотношение: (dS/dl/)r  = Р / Т .  Используя уравнение Клапейрона- 
Менделеева, это же соотнош ение можно записать [ d S l b V ) T  = R / V .  В свою 
очередь из уравнения Клапейрона— Менделеева следует, что при постоян
ном объеме R / V =  (b P / b T ) v .

Так и м  образом

( bS/ dV) T = ( ЪР1ЪТ) у .  (1.43)

Эта зависимость, именуемая соотношением М аксвелла, имеет неслож
ный, но строгий математический вы вод, которы й вынесен в приложение. 
А  сейчас закончим преобразования: ( b U / b V ) T  = Т ( ЪР / ЪТ ) у  —  Р.

Так и м  образом

d U  = С v d T  + [ Т ( Ъ Р / Ъ Т ) у  —  Р]  dV.

Подставим значение d U  в (1.30)

TdS  = C v d T +  T (b P !b T )v dV.
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Как и д л я  идеальных газов, д л я  реальных веществ в изохорическом про
цессе d V  = 0 .  То гд а

т
A S  = /  & V d T / T  

т

что полностью совпадает с (1 .3 8 ).
Аналогично, д ля  изобарического процесса (1 .3 0 ), (1.12) и (1.16) дают

т г

А S =  f  C p d T /T . (1.44)
т 1

П о с к о ль к у  у  реальных веществ теплоем кость является функцией 
температурь!, вычислить изменение энтропии системы без эксперименталь
ных определений зависимостей С v  = f  ( Т )  и СР = F ( T )  невозможно.

Оценим изменение энтропии реального однородного вещества при его 
изотермическом расширении или сжатии. Д л я  этого сразу можно исполь
зовать выведенное уже соотнош ение М аксвелла (1 .4 3 ). Из этого соотно
шения следует, что д л я  изотермического процесса dS  = (d P / d T ) v d V .

Производная (Ъ Р !Ъ Т )у  хотя и представлена изменениями параметров 
состояния, т.е. непосредственно измеримыми величинами эксперимен
тально не может быть определена: невозможно удержать постоянный 
объем измеряемого тела при изменении температуры. Но эту производ
ную можно вычислить. Д л я  этого снова нуж но прибегнуть к дифферен
цированию в частных производны х. Воспользуемся общим видом урав- 
нек ’я состояния f  (Р, V, Т )  = 0.

Из этого уравнения следует, что

V  = у ( Т ,  Р) .

А  это в свою очередь позволяет записать

d V =  (Э V lb P )j< lP  + (Э W 0 T )PdT.

Назовем изобарным коэффициентом  расширения а  следую щ ую  экспе
риментально определимую  производную

a = ( M V ) ( b V l b T ) p .

Аналогичная зависимость, определенная при постоянной температуре, 
именуется коэффициентом  изотермической сжимаемости /Зг :

Рг  = -  (1 /V O O V / b P ) T .

Так и м  образом d V  = — {5T V dP  + a V d T .  При постоянном объеме d V  = 0. Поэ
том у

fipdp = a d T.

Отсюда вытекает

( ЪР! ЪТ ) у  = а/0т .

Величины а и 0 Г  приведены в справочниках д л я  м ногих веществ. Это 
позволяет рассчитывать изменение энтропии реальных простых веществ 
в изотермических условиях по ф орм уле

A S  = f  (ос/ jSp ) d у .
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Д р уго е  соотнош ение М аксвелла позволяет рассчитать изменение энтро
пии в изотермических условиях при изменении давления

Расчет изменения энтропии процесса при самопроизвольном его про
текании. Начнем с традиционного цилиндра с поршнем, в котором  заклю
чен один моль идеального газа. Поршень может свободно перемещаться 
без трения. Газ имеет температуру Т 1. Внесем эту систему в помещение, 
температура к о торого Т 2. Д л я  конкретности допустим , что Т 2 >  T t . В ре
зультате начнется самопроизвольный процесс разогревания газа системы, 
который будет длиться до  тех пор, пока температура его не станет равной 
температуре помещения. Давление в помещении остается постоянным. 
В системе давление также постоянное, п о ск о льк у по мере получения тепла 
и повышения своей температуры газ, заключенный в цилиндр, расширя
ется: поршень, ограничивающий его объем, может свободно перемещаться. 
Изменение энтропии газа в этом случае рассчитывается по уравнению (1 .4 1 ).

Как определить изменение энтропии окружающей среды? Мы не знаем 
ни количества газа, которы й заполняет ком нату, ни его состав (это значит, 
не имеем возможности вычислить его те п ло е м к о сть ). Но две вещи нам 
известны. Во-первы х, известно, что среда, окружающая систему, изолиро
вана от остального мира. Эти условия бы ли заданы. Следовательно, среда 
может обмениваться энергией то ль к о  с системой. Во-вторы х, можно точно 
определить энергию, которую  по лучит система при выравнивании своей 
температуры до  температуры окружающей среды. П о ск о ль к у  давление 
газа остается постоянным и равным давлению окружающей среды, то 
количество отданной окружающей средой теплоты  оценивается по увели
чению энтальпии системы. И сходя из этого, можно записать

—  ^ о к р .с р  — Д ^ С И С Т .

— О окр.ср / ^ 2  = А Н / Т 2  —  изменение энтропии. Но в данном случае это 
будет изменение энтропии окружающей среды. Согласно полученном у  
выражению

Д ^окр.ср А Н сист/ Т 2,

- Таким  образом удается выразить изменение энтропии окружающей 
еды через изменение ф ункции состояния испытуемой системы. Д ля  
мопроизвольных процессов второй закон предписывает неравенство

Выражение (1.46) не несет большей информации, чем констатация 
факта увеличения энтропии при самопроизвольном процессе в изолирован
ной системе. В то  же время оно очень удобно д ля  использования по форме. 
Здесь анализ изменения энтропии процесса решается с помощью парамет
ров, относящ ихся то льк о  к собственно системе. Действительно А Н  —  
изменение энтальпии собственно системы в изобарическом процессе. Это 
калорическая величина, которую  можно измерить; A S  — изменение эн
тропии собственно системы, происшедшее от момента внесения ее в о к р у 
жающую среду до  то го  момента, когда наступило равновесие. Э ту  вели
чину можно рассчитать.

(9S/dP) T  = -  ( dV/ dТ ) р  = -  Va. (1.45)

t  А^окр.ср + Д £ сист >  0.

Подстановка приводит в свою очередь к  неравенству

•сист

- А Н / Т 2 + A S c h c t> 0 .

После умножения на ( —  7 )̂ получаем

с и с т

А Н  - T 2 A S <  0. (1-46)
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Т а б л и ц а  1.2
Изменение коэффициента полезного действия машины, работающей на охлаждаю
щемся теплоисточнике

^"системы, К К П Д 1 ^"системы’ К кпд

398,15 0,251 348,15 0,144
388,15 0,232 338,15 0,118
378,15 0,212 328,15 0,091
368,15 0,190 318,15 0,003
358,15 0,168 308,15 0,032

298,15 0,00

Уравнение (1.46) дает возможность подсчитать общее изменение эн
тропии изолированной термодинамической системы' по изменению пара
метров состояния то льк о  собственно системы:

СР А Т - Т г СР In ( Г , / Г 2 ) .  (1.47)

Максимальная полезная работа. Рассмотрим следую щ ую  модель. В 
ком нату, температура которой 25 С [ Т 2  = 29 8 ,1 5 К ), внесли цилиндр 
с одним  молем газа, температура которого 125 С  { Т 1 = 3 9 8 ,1 5 К ). Цилиндр 
снабжен свободно перемещающимся поршнем, что необходимо д ля  того, 
чтобы соблюдать постоянство давления испы туем ого газа и равенство 
этого давления давлению в комнате (окружающей ср е де ). Между систе
мой и окружающей средой работает машина, использующая разность тем
ператур системы и комнаты. В данном случае наша система выступает 
как нагреватель. В отличие от ранее рассмотренных случаев этот нагре
ватель может передать то льк о  ограниченное количество энергии, сам при 
этом охлаждаясь. В первый момент, когда разность температур между 
системой (цилиндр с газом) и окружающей средой (ком натой) будет 
равна 100 , К П Д  машины, работающей между этими тепловыми резер
вуарами, составит 7J = (3 9 8 ,1 5 —  298,15)/398,15 = 0,251.

Следовательно, при эавершении-цикла'Не более 25,1%  тепла, переданного 
от системы окружающей среде при этой разности температур может быть 
использовано д л я  вы полнения работы. Остальные 74,9%  тепла будет пере
дано окружающей среде без вы полнения работы. О тдав часть тепла, систе
ма понизит свою температуру. Зависимость понижения температуры от 
количества отданного тепла можно найти. Д л я  изобарического процесса, 
по котором у и ду т изменения в системе: & Q  = d H  = C p d T .  В связи с пони
жением температуры системы, на следующем витке цикла рабочий газ 
вы полнит работу с меньшим коэффициентом полезного действия. Изме
нение коэффициента полезного действия машины, работающей между 
охлаждающейся системой и окружающей средой, температура которой 
постоянна, приведено в табл. 1.2. По этим данным составлен график 
(рис. 1 .2 2 ) ,  на котором  отражен процесс плавного изменения коэффициен

та полезного действия машины по мере охлаждения теплоисточника 
(си сте м ы ).

Поделив полное количество работы, которое можно получить от машины, 
работающей в таком  режиме, на все количество теплоты , которое отдал 
теплоисточник (система) до  наступления термического равновесия, мы 
определим усредненный коэффициент полезного действия т/. Очевидно, 
т? = IN / А Н  = W / C p A T .

Определить усредненный коэффициент полезного действия можно и 
иным путем, сравнивая две равновеликие площ ади. Одной из площадей 
будет площадь под кривой, отражающей закономерность изменения коэф
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фициента полезного действия с изменением температуры. Эта площадь 
определяется интегрированием выражения r/dT. Вторая площадь — это 
площадь прям оугольника, основанием которой служ ит разность темпе
ратур системы о т начала до установления термического равновесия с о к 
ружающей средой, а высотой будет ff (рис. 1 .2 2 ). В этом случае т? =

т г л
= ( / Tjcf Л  / А Т .  С  др уго й  стороны 17 = W/CpA Т .Уравнивая эти два выражения

г, г,
по средним коэффициентам полезного действия, получаем W =  Cp f  r\dT .

г ,

7 

o z
Рис. 1.22. Изменение К П Д  по мере охлаж де- ’ 
нин системы (теплоисточника)

0 , 1

По условию  Г ]  >  Т 2 . П оэтом у, чтобы получились положительные зна
чения, при интегрировании изменим пределы интегрирования:

- W = C p f '  V d T ;
т г

- W = C p Tf ' [ { T -  T 2 ) / r \ d T =  C pA  Г —  Т 2 С р In ( T J T 2 ) .  (1.48)
^2

Сравним это с (1.47). Первый член, стоящ ий справа от знака равенства —■ 
изменение энтальпии системы, т. е. энтальпии газа, который был внесен 
в ком нату; второй член —  произведение равновесной температуры ком
наты на изменение энтропии системы.

Так и м  образом, если на пути между охлаждающейся однородной си
стемой и окружающей средой поставить механизм, работающий по обрати
мому ц и к л у  Карно, то  по изменению параметров охлаждающейся системы 
можно судить о максимальной работе, которую  вы полнил бы такой ме
ханизм. Обычное изменение объема системы, выражающееся произведе
нием P d V  в каком -либо процессе тоже характеризует работу. Если такое 
расширение происходит в механически равновесных условиях, то работа 
тоже будет максимальной. Та  работа, которая определена выражением 
(1 .4 8 ), имеет совсем друго й  см ы сл: это максимальная работа, которую  
может вы полнить машина (не систем а!), циклически работающая между 
системой и окружающей средой и использующая самопроизвольный про
цесс передачи теплоты . Эта работа, в отличие от работы, производимой 
самой системой и определяемой выражением P d V .  именуется максималь
ной полезной работой.

Очевидно, что в рассмотренном случае максимальная полезная оабота 
равна разности между общей энергией, которую  отдала система ( А Н ) , и той 
энергией, которая численно равна произведению изменения энтропии систе
мы на температуру окружающей среды. Если смотреть со стороны системы, 
то \АН\  >  |7AS| . В связи с этим произведение T A S  часто именуют "св я 
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занной энергией" —  энергией, которая не может быть использована для  
вы полнения работы.

Теперь, когда разобрана суть процесса, можно дать более изящный вывод.
В каждом элементарном ц и к ле  машина Карно, работающая между охлаждаю

щейся системой и окружающей средой, имеет коэффициент полезного действия 
т )=  6 W 6 Q , .

Коэффициент полезного действия —  конечная, хотя и переменная величина, так 
как он определен отношением бесконечно малых величин. П о ск о ль к у  д ля  изобари-

Ti
ческого процесса 6 Q  =  C^ftT  то т) =  6 W/Cpd T .  Далее: 6 W =  r\Cpd T ; W =  / v C pd T ;

T  T
-  W = C p J  ' U T - T 2 ) I T ) d T  =  CpA  T —  T 2CJr\  ( Т ,  / Т 2) .

•г

Рассмотрим пример, которы й предусматривает передачу энергии системе из о к 
ружающей среды. Д л я  этого система, представляющая собой один моль идеального 
газа, долж на иметь более низкую  температуру, чем температура комнаты , в которую  
она внесена ( Г ,  <  Т 2) . Рабочий механизм начинает работать между системой (хо
ло д и ль ни к о м ) и окружающей средой (теплоисточником ) . В отличие от предыдущ его 
случая здесь холо ди ль ни к  будет изменять свою температуру. Элементарный коэф
фициент полезного действия работающей м аш ины ^п =  6 W 6 Q 2, где 6 Q , —  количест
во теплоты , отданной комнатой за элементарный ц и к л . Т а к  как нас интересуют энер
гетические изменения системы, а не окружающей среды, мы воспользуемся выраже
нием, вытекаю щим из (1 .3 3 ):  6 Q I T  =  & Q2I T 2. Здесь Т 2 —  температура комнаты 
(постоянная величина) , а Т  —  температура газа в цилиндре, изменяющаяся в процессе 

вы полнения машиной Карно работы от Т ,  до  Т 2 .
И спользуя это выражение, перепишем коэффициент полезного действия д ля  эле

ментарного акта следую щ им  образом tj =  b W T I T 2bQ.  Далее и д у т  преобразования:

Т г
6 W =  r ) { T 2m C pd T ;  W —  Cp S [ ( Г ,  - Л / Л 4 П

Ту

М енять знаки здесь нет необходимости, п о ск о ль ку  Т 2 >  Г , . Очевидно

- W =  Ср А Т - Т 2Ср \ п { Т 2 Г Т у ) ;  - \ А / =  А Н  -  Т  AS.

Выражение получилось точно такое же, как и в предыдущем случае. 
О днако здесь А Н  —  увеличение энтальпии газа после совершения работы ма
шиной Карно. О т  этой энергии уже ничего вычесть нельзя. T A S  —  полная 
энергия до  совершения работы. Как видим , и в первом, и во втором с л у 
чае самопроизвольный процесс определяется максимальной работой с 
обратным знаком, но смысл представлений, вкладываемых в А Н  и T A S  
меняется.

Поэтом у, всегда отож дествлять произведение T A S  с бесполезной или 
связанной энергией будет неверно. Верным является то, что разность 
[ А Н  —  T A S )  всегда характеризует то  максимальное количество энергии, 

которое может быть превращено в полезную работу в процессе установ
ления равновесия между системой и окружающей средой. Верным выво
дом  окажется также и то т, что ни при каких условиях нельзя энергию, 
передаваемую системой окружающей среде или наоборот, полностью 
использовать д ля  выполнения работы.

Всякий самопроизвольны й" процесс должен сопровождаться миними
зацией выражения A H — T A S <  0, где А Н  —  разность энтальпии в двух  
состояниях, когда система приш ла в равновесие с окружающей средой 
по сравнению с неравновесным состоянием. А налогично трактуется A S .  
Если температура и давление в начале и конце процесса бы ли  одними и 
теми же, то  А Н  = О, A S  = 0 и А Н  —  T A S  = 0.

В этом случае изменения в системе м о гут протекать то льк о  при ее не
однородности, в частности, при фазовых превращениях или химических 
реакциях. В обоих случаях будет происходить изменение энтальпии, что
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создаст тепловой эф ф ект, и возникать разность энтропий. Эти изменения 
м огут осущ ествляться то лько  в таком  направлении, в котором  разность 
[laH  —  TA.S) окажется отрицательной, по ск о льк у эта отрицательная раз

ность тождественна возрастанию энтропии процесса в изолированной сис
теме. Всякие изменения прекратятся, когда эта разность станет равной 
нулю . То гд а  наступит состояние равновесия. Д л я  любых естественных 
состояний и процессов долж но удовлетворяться требование, записанное 
выражением (1 .4 6 ). Элементы уравнения (1.46) представляю т собой 
разности конечных (2) и начальных (1) состояний. Левую  часть этого 
Уравнения в соответствии со сказанным можно преобразовать так:

( Н 2 - H t ) -  T ( S 2 - S i )  = { H -  75)2 - ( Н -  T S ) i .

Каждая из разностей справа от знака равенства характеризует состоя
ние в данной точке. Их сочетание тоже представляет ф ункцию , зависи
мую от параметров состояния. Введем обозначение

(H - T S )  =  G . (1.49)

То гда  самопроизвольными окаж утся процессы, д ля  которы х (G 2 —  G t )p <  
<  0  или A G p  <  0. Равновесие наступит при условии A G P = 0. Объединяя 
эти положения, запишем, что существование равновесия в системе и естест
венные изменения в ней долж ны  быть связаны с условием

A G P < 0 .  (1.50)

При этом

A G  = A H - T A S .  (1.51)

Д л я  обратим ого процесса, учитывая (1 .4 8 ), можно записать

A G  = - W .  (1.52)

Бы ло ли приведенными вы кладкам и внесено что-либо новое по сравне
нию с ф орм улиро вкой второго закона термодинамики? По содержанию
ничего нового внесено не бы ло: среда, которая отдает те пло ту, и среда,
которая ее принимает, образуют изолированную термодинамическую 
систему. Т а  часть системы, которая позволяет следить за изменением па
раметров и ф ункций состояния, принята за собственно систему. К этому 
изолированному ко м плексу то лько  и применим второй закон термоди
намики. Х о тя по содержанию уравнение (1.46) и неравенство (1.50) ниче
го , нового не вносят по сравнению с постулатом , лежащим в основе вто
рого закона термодинамики, они позволяю т рассчитывать направление 
процесса д ля  собственно систем, которые являю тся не изолированными, 
а закрытыми. В частности, рассмотренный пример показал, что в закрытой 
системе самопроизвольно и ду т процессы, д ля  которы х ( Д G)p  <  0. Вели
чина Д G особенно удобна д л я  анализа химических процессов, в которы х 
не только давление, но и температура исходны х веществ и конечных про
дукто в  имеют одни и те же значения. То гд а  изменения параметров и ф у н к 
ций состояния можно приписать самим химическим преобразованиям.

В этом случае ( A G ) PfT  соответствует разности расчетных данных

( ^  — 75)р, 7~ (продукты) ~~ W TS)pt р (исходные в-ва) •

Функция состояния G получила название изобарно-изотермического потен
циала. Ее синоним —  свободная энергия Гиббса. Э то т синоним напоминает, 
что в обратимых условиях A G  отражает энергию, которая может пойти 
на выполнение максимальной полезной работы. Оказалось, что понятие 
"свободная энергия Г  иббса" часто пытаются представить, как синоним
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максимальной полезной работы, что не всегда верно. 5 последнее время 
величина A G  именуется просто энергией Гиббса.

В рассмотренных выше случаях полезная работа образовалась в резуль
тате теплопередачи между собственно системой и окружающей средой. 
П оследняя была изолирована от всего остального мира. Происходящее 
при этом расширение или сжатие собственно системы тоже сопровожда
ется работой, вычисляемой с помощью произведения PdV.  Она также будет 
максимальной при условиях механического равновесь^. Но эта работа, 
в отличие от A G ,  именуется бесполезной.

Надо научиться понимать условность этого разделения. Т а к  же как и 
произведение T A S  не всегда отвечает связанной энергии, А 6  не всегда 
характеризует максимальную полезную работу. При изотермическом 
расширении идеального газа А Н  = 0. То гд а  A G  = — T A S.  Но согласно (1.28) 
д ля  изотермического процесса A S  = /?ln(V 2 ( V x) .  Используя (1 .5 2 ), по
лучаем

A G  = - R T \ n { V 2 / V i ) = -  ] 1P d V = - W .
V,

Очевидно, д ля  изотермического процесса A G  связано с выполнением 
бесполезной работы. A G  отражает максимальную полезную работу для 
завершенного цикла, т.е. тогда, когда температура, объем и давление в 
начале процесса и его конце имеют одни и те же значения.

Выбор буквы  G  д ля  обозначения этой важной ф ункции, с помощью 
которой анализирую т направление процессов, должен увековечить 
память Джозайя В. Гиббса —  одного из основополож ников химической 
термодинамики.

Еще раз напомним, что в основе анализа направления процессов, произ
водимого с помощью энергии Гиббса, лежит закон возрастания энтропии 
изолированной системы.

"Э то т  закон —  так называемый закон энтропии —  является наиболее 
ш ироким обобщением, которое вообще бы ло установлено ф изикой" 
[ 1 ,с .6 ] .

Третий закон термодинамики. В выражении (1.51) экспериментально 
измерена может быть то льк о  температура. Остальные величины нельзя не 
то лько  измерить, но даже рассчитать. Неопределенности в значительной 
степени можно избежать, перейдя к относительным единицам измерения.

Из первого закона термодинамики следует, что д л я  изобарических ус
ловий Q  = А Н .  Поэтом у, если, например, сжигать металлический натрий 
в токе газообразного хлора, то тепловой эф ф ект реакции

Na + 1/2С12 = NaCI 

определится разностью:

А Н  = WNaCi -  (//Na + 1/2 Н сц ).

Очевидно, что в изобарических условиях тепловой эффект реакции 
не зависит от путей ее проведения, а то лько  от исходных и конечных про
д у к то в  (закон Ге сса ).

Договорились в качестве стандартов всех соединений принять исходные 
простые вещества. То гд а  справочными данными по энтальпиям окажутся 
тепловые эффекты  реакций образования соединений из простых веществ. 
Т а к , д л я  NaCI A H 29t = — 411,50 к Д ж . Это значит, что при давлении 101 кПа 
(1 атм) и температуре 298,15 К образование одного моля твердой пова

ренной соли из соответствую щ их количеств металлического натрия и га-
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зообразного хлора будет сопровождаться выделением 411,50 кД ж  тепло
ты. При таком методе стандартизации изменения энтальпии самого метал
лического натрия и газообразного хлора б у д у т  равны нулю  вследствие 
то го , что образование простых веществ из них же самих не сопровождает
ся тепловы м  эффектом . Равенство нулю  приращения энтальпии простых 
веществ вовсе не означает, что их энтальпии равны нулю . Энтальпии простых 
веществ нельзя определить, но можно (по крайней мере мысленно) про
вести круговой процесс образования простого вещества из него же самого: 
Na = Na; Д « & .  = -  « f t ,  = 0. Теперь можно записать выражение (1.51)

следующ им образом: А Н 0  —  T A S °  = A G 0 . Надстрочный ноль обозначает 
стандартизацию по давлению (Р = 1 а тм ), а сами величины —  изменение 
ф ункций состояния при образовании соединения из простых веществ. 
В таком случае кроме Т  конкретны й смысл приобретает также величина 
А Н 0 . В отличие от А Н 0, A S 0  не во всех случаях можно определить кало
рическим путем. Определение A S 0  можно осущ ествить только д ля  усло 
вий равновесия. Действительно, в этом случае A G 0  = 0 и из (1.51) сле
дует

A S 0  = А Н ° / Т рав„.

В частности, д ля  рассматриваемой реакции N a ^  + 1/2 C l^ )  = NaCI(K) оп
ределить изменение энтропии можно то льк о  д ля  температуры, при кото
рой все три про дукта  находятся в равновесии между собой при Р  = 1 атм.

Не д л я  всех задуманных реакций можно осущ ествить такое определе
ние. Например, превращение арагонита в кальцит происходит при темпе
ратуре —  132°С. Изучить это равновесие практически невозможно. Но дело 
даже не в этом. Д ело в том , что A S 0  необходимо знать д ля  расчета A G 0, 
a A G 0  уже использую т д ля  прогноза направления процесса и определения 
условий, при которы х наступает равновесие. Если же условия равновесия 
уже изучены экспериментально, то  нет необходимости в информации ни о 
A S "  ни A G 0. Поэтом у, если бы не удалось найти способ расчета абсолют
ных значений энтропии, то  уравнения (1.50) и (1.51) оказались бы беспо
лезными. О днако, В. Нернстом в 1906 г. был обнаружен еще один закон, 
откры вш ий путь д ля  определения энтропии как просты х, так и сложных 
веществ. Сф орм улируем  третий закон следую щ им  образом:

"П р и  абсолютном нуле температуры энтропия принимает значение S0, 
не зависящее от давления, агрегатного состояния и др уги х  характерис
тик  вещества" [8 , с. 9 6 ].

П о ск о ль к у  энтропии всех веществ при абсолютном нуле принимают 
одинаковое значение, М. Планком  бы ло предложено это значение считать 
началом отсчета.

" Д л я  химически однородны х, т.е. состоящ их из одинаковы х м олекул, 
тверды х или ж идких тел при температуре- абсолю тного н уля  энтропия 
равна нулю . Уже это предположение содержит некий важный ф акт, а имен
но, что удельная теплоем кость твердого или ж и дкого тела при температу
ре абсолю тного н уля  обращается в н у л ь "  [23, с. 6 3 6 ].

Энтропию  при любой д р уго й  температуре можно рассчитать по урав
нению

S = J c p d T I T .  (1.53)
о

При теплоем кости, равной нулю  вблизи абсолю тного н уля, интегрирова
ние (1.53) приводит к определенному результату.

61



Л И Т Е Р А Т У Р А

1. Ван Лаар И.Я. Шесть лекций о термодинамическом потенциале. Л . :  О Н Т И  Хим- 
теорет, 1938. 72 с.

2. Виньковецкий Я.А. Геологин и общан теория эволюции природы : Л . ;  Недра, 
1971. 94 с.

3 . Гальфер Я.М. Законы сохранения и превращения энергии. М .: Учпедгиз, 1958. 
258 с.

4. Гиббс Д.В. Термодинамические работы . М .; Л . :  Гостехтеориздат, 1950. 492 с.
5. Гюйгенс 3.  Т р и  мемуара по механике. М .: Изд-во А Н  С СС Р , 1951. 379 с.
6. Даниэльс ф„ Ольбврти Р. Физическая химия. М .: Мир, 1978. 645 с.
7. Декарт Р. Тр а к та т о свете: Иэбр. произведения. М .: Госполитиэдат, 1950. 712 с.
8. Зоммерфепьд А. Терм одинам ика и статистическая физика. М .: Изд-во иностр. 

ли т.,1 9 5 5 . 480 с.
9. Карапетьянц М.Х. Химическая термодинамика. М .: Хим ия, 1975. 583 с.

10. Карно С. Размышления о движ ущ ей силе огня и е машинах, способных развивать 
эту си лу. М ., 1923. 74 с. Классики естествознания. Кн. V II.

11. Камке Д., Кремвр К. Физические основы единиц измерения. М .: Мир, 1980. 
208 с.

12. Кемпбел Д.А. Современная общая хим ия. М .: Мир, 1975. Т .  2. 478 с.
13. Керн М.Р., Вайсброд М.А. Основы  терм одинам ики д ля  минералогов, петрогра

фов и геологов. М .: М ир, 1966. 278 с.
14. Крапивин С.Г. Энергия и ее превращения. М .: Т -в о  Сытина, 1905. 262 с.
15. Краснов К.С. Система С И  и термодинамические расчеты. —  Ж Ф Х, 1980, т. 4, № 2, 

с. 5 3 4 -5 3 7 .
16. Кричевский И.Р. П онятия и основы терм одинам ики. М .: Х им ия, 1970. 439 с.
17. Липсон Г. Великие эксперименты в физике. М .: М ир, 1972. 215 с.
18. Мейерсон Э. Тож дественность и действительность: О пы т теории естествознания, 

как введения в метафизику. С П б .: Ш иповник, 1912. 498 с.
19. Нернст В. Теоретические и опы тные основания нового теплового закона. М.: 

Л . :  Г И З , 1929. 250 с.
20. Орид Дж. П опулярная физика. М .: М ир, 1964. 446 с.
21. Планк М. Научная автобиограф ия. —  Успехи фиэ. наук, 1958, т. 64, вып. 4, с. 625—  

637.
22. Путилов К.А. Терм одинам ика. М .: Н аука, 1971. 375 с.
23. Розенбергер Ф. История ф изики, ч. III. Вып. 1. М .; Л . :  О Н Т И  Н К Т П , 1935. 326 с.
24. Терм одинам ика: Сб. рекомендуемы х терминов. М .: Н аука, 1980. 15 с.
25. Ферми Э. Терм одинам ика. Харьков: И зд-во Харьк. ун-та, 1973. 136 с.
26. Фейнман Р. Характер физических законов. М .: Мир, 1968. 232 с.
27. Шамбадаль П. Развитие и прилож ения понятия энтропии. М .: Н аука, 1967, 278 с.
28. Эйнштейн А., Инфельд Л . Э волю ция ф изики. М .: Н аука, 1965. 327 с.
29. Эткинс П.В. Физическая химия. М .: Мир, 1980, Т .  1. 580 с.
30. Юханов И.С., Рыбалко С.И. К минералогической характеристике донны х отлож е

ний Каэантипского залива. —  В кн .: Тез . д о к л . 4-науч.-техн. конф . по иэуч. полез, 
ископаемых отложений осадочного ком плекса юга Украины . Киев: Изд-во Киев, 
ун-та, 1968, с. 1 0 7 -1 0 8 .



Ч А С Т Ь  II

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

Г л а в а  1

Т В Е Р Д Ы Е  В Е Щ Е С ТВ А

Полим орфны е превращения. 1. С е р а .  Рассмотрим пример условий 
перехода м оноклинной серы в ромбическую. Символически этот процесс 
запишется так

S (M) ^ S {R) -
Необходимые д л я  расчетов термодинамические данные приведены в 
табл. 2.1. Как явствует из этой таблицы , д л я  температуры 298,15 К энталь
пия м оноклинной серы на 290,662 Дж /м оль превышает энтальпию ром
бической серы. Поэтом у переход одного м оля м оноклинной серы в ром
бическую при данной температуре и постоянном давлении будет сопро
вождаться потерей 290,662 Д ж  энергии. Если температура окружающей 
среды не изменится и прежним останется давление, то  при переходе одно
го м оля м оноклинной серы в ромбическую окружающая среда, изолиро
ванная от всего остального мира, увеличит свою энтропию на величину

A S OKp.cp = 290,662/298,15 = 0,975 Дж /м оль ■ К.

Изменение энтропии в реакционной части системы будет следующим: 
A S chct = 31,798 —  32,568 = — 0,770 Дж /моль • К. Общее изменение энтро
пии процесса: Д 5 окрср + A S tHCX = 0,975 -  0,770 = 0,205 Дж/моль ■ К.

П о ск о ль к у  общее изменение энтропии больше н уля , можно утверждать, 
что при температуре 298,15 К переход м оноклинной серы в ромбическую 
должен осущ ествляться самопроизвольно. В этих условиях устойчивой 
является то льк о  ромбическая м одификация серы. Если в результате ка
ких-то процессов на поверхность Зем ли, где давление равно одной атмо
сфере, а температура близка к 25 С, попадет м оноклинная сера, она не
избежно долж на превратиться в ромбическую. Бы ло бы ошибочно думать, 
что переход м оноклинной серы в ромбическую здесь происходит потому, 
что "система стремится иметь минимум энергии в данных усло ви ях". 
Х отя в данном примере действительно имеет место понижение энергии 
реакционной части системы, это то льк о  частный случай, не имеющий ха
рактера закона. Можно взять другой  случай, например, поместить лед в 
помещение, температура воздуха в котором  равна 25 С. Л е д  самопроиз
вольно начнет превращаться в воду. При этом энергия получающейся 
новой фазы —  воды окажется более вы сокой, нежели энергия льда. За
коном является то, что при превращении м оноклинной серы в ромбиче
скую  и при превращении льда в во ду при температуре 25 С имеет мес
то общее возрастание энтропии термодинамической системы.

Возвращаясь снова к рассмотрению взаимопереходов серы, мы можем 
утверждать, что в результате химического преобразования, осуществлен-
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Т а б л и ц а  2.1
Термодинамические данные д л я  серы

М одификация
AG° А Н 0 S° СР тР

II а + Ь Т

Дж /м оль Дж /м оль К а Ь ■ 105

М оноклинная
Ромбическая

61,086
0

290,662
0

32,568
31.798

23,56
22,76

14,895
14,979

2,907
2,611

ного при неизменном давлении и неизменной температуре окружающей 
среды, эта последняя получит 290, 662 Д ж  энергии с каждого моля превра
щенной серы. Если на пути этого энергообмена поставить циклически 
и обратимо работающую машину, то часть переданной энергии будет пре
вращена в максимальную полезную работу. Эта работа равна по величине 
и обратна по знаку энергии Гиббса —  A G .

Ни первый, ни второй, ни третий законы термодинамики не отвечают 
на вопрос, как скоро вы делится эта энергия. Термодинамика не распола
гает ник акими критериями,  которые позв ол ил и бы рассчитать скорость 
процесса.

Говорить, что такой процесс обязательно произойдет, если принять бес
конечно большим отрезок времени — лиш ено смысла, по скольку это не 
аргументировано исходными постулатам и. П остулаты  термодинамики 
позволяю т то льк о  утверждать, что м оноклинная сера в поверхностных 
условиях Земли оказывается неустойчивой и что в этих условиях она 
не может образоваться из ромбической серы.

Решение о направлении перехода можно получить, пользуясь сочета
нием параметров, эквивалентны м энтропии процесса. Согласйо (1 .4 6 ), 
д ля  самопроизвольного процесса А Н  —  T A S  <  0. Воспользовавшись 
табл. 2.1 и реакцией S ^ j y  - + S ( R y,  получаем: — 290,662— 298,15 (31,798—  
32,568) = — 61,086 Дж /м оль. Результат говорит о самопроизвольности 
процесса, по ск о льк у — 61,086 < 0 .  Аналогичную  величину получают не
посредственно из анализа значений A G :  A  G y?) —  A G f a y  = 0— 61,086 = 
= — 61,086 Дж /м оль. Проследив еще раз за ходом анализа, можно убедить
ся, что все эти результаты —  по-разному выполненные решения одной и 
той же задачи, заключающейся в выяснении условий, при которы х общая 
энтропия увеличивается.

Т а к  как каждая из разновидностей серы отнесена к одном у и том у 
же стандарту, то эту же зависимость можно записать не как разность при
ращений, а как разность самих величин свободны х энергий: G°R y —  =
= — 61,086 Дж/моль.

Как следует из (1 .5 0 ), необходимым условием  совместного сущ ество
вания ромбической и м оноклинной серы является равенство значений 
их свободны х энергий, что можно записать либо как A G  = 0 , либо как 
G ( r ) = G ( m )• Согласно (1.51) и (1 .1 1 ) энергия Гиббса чистого вещества 
может быть представлена, как следующее сочетание соответствую щих 
ф ункций и параметров состояния:

G  * U +  P V  —  TS,  (2.1)

Каждый из этих признаков изменяется в зависимости от испытываемого 
веществом внешнего воздействия. Свяжем изменение энер! ии Гиббса .с 
изменением каж дого из этих признаков дифференциальным уравнением, 
следующ им из (2 .1 ) и общ их законов дифференцирования:

d G  = d U + P d V  + V d P -  Td S  -  S d T .
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Параметры и ф ункции состояния однородной системы (вещества) находят
ся между собой в такой зависимости, которая определена в дифференци
альной форме уравнением (1 .3 0 ). Применяя его, полученное выше выра
жение можно существенно упростить:

d G =  V d P - S d T .  (2.2)

Полученное уравнение позволяет рассмотреть два частных случая: осо
бенности изменения энергии Гиббса при изменении температуры вещества 
и изменение энергии Гиббса при приложении к веществу какого-то давле
ния. Если задать постоянным давление, то независимо от того, как будет из
меняться объем, первое произведение справа от знака равенства превра
щается в ноль. То гда

(Э 6 / Э Л Р =  - S  или G T  =  G 2 9 B -  j  S d T ,; (2.3)
2 9 8

Это выражение можно применить отдельно к каждой разновидности серы. 
Равенство значений энергии Гиббса разных модификаций серы приведет

т  т
к выражению G 29B(M) -  f  S  (ЛГ) d T  = G 29» ( и )  ~  S S h d T. Обоэна-

2 9 8  2 9 8

чим разность ф ункций состояния ромбической и м оноклинной разновидности
т

через А , тогда A G 298  —  f  A S d T  = 0. Полученное выражение нельзя про-
'  2 9 8

интегрировать, по ско льку энтропия каждой из модификаций серы также 
изменяется с температурой. Э то изменение при постоянном давлении 
определено выражением (1 .4 4 ), из которого следует, что

S = S 2 9 B + j  ( CpI T ) d T .
. 2 9 8

Разность энтропии задается аналогичным выражением 

A S = A S 2 98  + 7  (A C J T ) d T .
2 9 8

В свою очередь А С р тоже является ф ункцией температуры: А С р = А а  + АЬТ.  
Поэтому

A S  = A S 298 + A a j  d T I T  + A b f  dT.
2 9 8  2 9 8

Таким  образом, температурные условия сосуществования дв ух  моди
фикаций серы б у д у т  определяться следую щ им уравнением

A G 2 9 B - f  A S 2 9 B d T - f  (Аа  /  — — ) d T —  J  ( A b f  d T ) d T = 0 .
2 9 8  2 9 8  2 9 8  Т  2 9 8  2 9 8

Все данные д ля  подстановки численных значений можно найти в табл. 2.1. 
В результате получается уравнение 184,122 + 0,084 In Г  —  0,457" —  0,148 •
■ 10" 2 Т 2 = 0. Решение его: Т  = 368,75 К . Из уравнений (2 .2) можно прий
ти к наглядной графической картине, объясняющей переход одной моди
фикации серы в д р угую  (рис. 2 .1 ) .

До температуры 95,6° С энергия Гиббса ромбической серы более низ
кая, чем у м оноклинной. Эта м одификация серы является устойчивой при

5. Зак. 1964 65



Рис. 2.1. Энергия Гиббса м оноклинной и ромбической серы как ф ункц и я темпера
туры
Рис. 2.2. Энергия Гиббса модификаций серы как ф унк ц и я  давления

температуре ниже 95,6“ С. Но энтропия м оноклинной серы численно боль
ше. Вследствие чего скорость изменения энергии Гиббса с температурой 
у  этой модификации происходит быстрее, чем у ромбической серы. При 
темпер&туре 95,6° С линии энергий Гиббса пересекаются, и в области более 
вы соких температур устойчивой оказывается моноклинная сера.

Э то т частный случай может быть распространен на более ш ирокий кр уг 
явлений. Можно утверждать, что с повышением температуры увеличивает
ся устойчивость той модификации соединения, энтропия к оторого больше.

Применяя уравнение (2 .2) д ля  изотермических условий, ле гк о  можно 
решить вопрос о полим орф ны х превращениях м одификаций серы при раз
личных давлениях. Их этого уравнения следует, что

[ d G / d P ) T  =  v r (2.4)

где v —  мольный объем исследуемого вещества, при условии, что G  о т
носится к одном у молю. Можно полагать, что этот параметр мало изме
няется с изменением давления. Выберем в качестве стандартного давле
ния, давление равное одной атмосфере и обозначим ф ункцию  при этом дав
лении надстрочным круж ко м . То гд а  интегрирование (2.4) дает

6 ( Л )  = g °( r ) + v в: ( Р - У ) ' ,

® (лт) = G °(M)  + v м ( Р  —  1) •

Зададим условия равновесия, согласно которы м  G (  я )  = G ( m ) ,  что приво
д и т к зависимости

(G°( д )  —  G° ( м) )  I  (у (М ) —  v ( я ) ) =  Я —  1; Р  =  1 —  A G ° / A y .

Мольный объем м оноклинной серы —  15,99 • 10_6 м 3 /моль, а ромбической 
15,53 • 10_6 м 3 /моль. Эти данные позволяю т определить давление, которое 
необходимо д л я  одновременного сосуществования м оноклинной и ромби
ческой серы при 25 С :

Р  =  1 -  61 ,086/(0,46 Ю _6 - 1,01325 - 1 0 5) =  -1 ,3 1 1  -103 атм.

Смы сл этого результата раскрывает рис. 2.2. В связи с тем, что мольный 
объем м оноклинной серы больше м ольного объема ромбической серы, 
с повышением давления энергия Гиббса м оноклинной модификации будет 
расти быстрее, чем у  ромбической, и линии энергий Гиббса в области поло
жительных давлений не пересекутся. Из рис. 2.2 можно сделать обобщаю-
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Т  в 6 л  и ц а 2 .2
Сравнительная оценка давлений равновеского сосуществования ромбической и 
м оноклинной серы

По данным 148]
^расч.- 8'Тм

По данным L 48 J
^расч. этм.

Г Р,  атм т  I
|

Р , атм

368,75 1 1 393.15 610 529
373,15 100 94 403,15 850 755
383.15 360 308 413,15 1090 988

щий вы вод, что при повышении давления возрастает устойчивость той мо
дификации,  мольный объем которой меньше.

Расширим задачу и рассмотрим устойчивость полиморфны х модифи
каций при одновременном влиянии температуры и давления. Д л я  этого за
пишем зависимость изменения энергии Гиббса обеих модификаций серы от 
давления и температуры на основании (2 .2 ) следую щ им  образом:

d G ( R ) = V ( R ) d P - S ( R) d T - ,  d G ( M )  =  v  ^  d P -  s ( M ) d T .

Теперь зададим условия, предполагающие существование равновесия 
между обеими м одификациями серы (сообственно системы) при одновре
менном изменении температуры и давления в окружающей среде. Конеч
но, при изменении этих внешних ф акторов будет изменяться энергия 
Гиббса как м оноклинной серы, так и ромбической. Сосуществовать ромби
ческая и м оноклинная сера см огут при равенстве д р у г  д р у гу  их энергий 
Гиббса. Поэтом у, д ля  сосуществования при изменяющихся давлениях 
и температуре, изменение энергий Гиббса обеих модификаций серы до лж 
но проходить так, чтобы не нарушг тось их равенство. Это значит, что до лж 
но вы полняться условие d G ( R ) =  d G ( M ) ■ О тк уд а

v ( R ) d P  —  s ( я )  d T  =  v ( jVf) d P  -  s ( M ) d T .

Полученное равенство показывает, что д ля  одновременного существо
вания обеих м одификаций серы, давление и температура м о гут изменять
ся таким образом, чтобы не нарушалось соотношение

d P / d T  =  A s /Л и  . (2.5)

Эта зависимость называется уравнением Клапейрона-Клаузиуса. Очевид
но, с повышением температуры д ля  сохранения равновесия дв ух  форм 
долж но увеличиваться давление, по ск о льк у выражение, стоящее справа 
от знака равенства, имеет положительный знак. As —  скрытая энтропия 
полиморфного превращения ромбической серы в м оноклинную . Эта ве
личина может быть рассчитана по данным табл. 2 .1  с использованием
(1 .4 4 ). Произведенный расчет приводит к следующ ему полином у

As =  -0 ,3 6 6 + 0 ,0 8 4  In Г -  6,296 • 1 ( Г 2 Т.

Предполагая неизменяемость A v  от давления, можно ле гк о  найти реше
ние (2.4) : Р  = -4 ,0 0 1  • 103 + 9 . 7 8 3 Г -  1 ,8 2 6 Л п Г +  3,217 ■ 10 ' 2 Т г .

В табл. 2.2 приведены значения равновесных условий, взятые из работы 
Д . Эверета [4 8 ]. Как видно из этих данных, расчет позволяет получить не 
точное, а лиш ь оценочное значение. Связано это со многими погрешностя
ми, возникающими при определении термодинамических параметров. 
Немаловажное значение здесь имеет уравнение, аппроксимирующее зави
симость теплоемкости от температуры и пределы этой аппроксимации.
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Необходимо иметь в виду, что термодинамические расчеты имеют боль
шую надежность при интерполяции, а не при экстраполяции. Как бы то 
ни бы ло, в геологическом отношении результат всегда однозначный: во 
всех месторождениях осадочного типа, температура которы х не превы
шала 96° С, сера должна быть представлена ромбической разновидностью.

2. К а р б о н а т  к а л ь ц и я .  Рассмотрим два минерала, представляю
щих это соединение —  кальцит и арагонит.

Х отя арагонит и не столь распространенный минерал, как кальцит, находки его в 
природе довольно частые. Описывая знаменитые источники Карловы х Вар, А .Е . Ферс
ман [42 ] отмечает, что в одном из них под названием Ш прудель, где вода имеет темпе
ратуру 73° С, в огром ном  количестве отклады вается арагонит. На выходе источника 
арагонитовая масса достигает высоты 10 м. А рагонит считают характерным минера
лом  серных месторождений [43, 4 9 ] .  Наблю дения над горячими источниками п о слу 
ж или, вероятно, причиной то го , что многие исследователи начали связывать образова
ние арагонита с прогретыми водами и, следовательно, с приуроченностью его к теп
лым климатическим зонам. Э том у способствовали также данные об увеличении 
арагонитовых скелетов м орских организмов в современном океане по мере продви
жения от полюсов к экватору [35] .

О  том, что тепловодны е кораллы  отлагаю т арагонит, а холодноводны е —  кальцит, 
пи ш ут )<. Данбар и Д ж . Роджерс [ 13 ] .  В настоящее время арагонит в виде оолитов, 
видим о хемогенный, отлагается в районе Больш ой Багамской банки на глубине 5 м 
вблизи Кубы  [9 , 5 7 ] .  Отлож ение его происходит там, где температура воды выше,
нежели в окружаю щ их районах.

Та к и м  образом, как будто  бы более или менее четко обнаруживается генети
ческая приуроченность арагонита к теплым водам , в то время как кальцит тяготеет к 
водам холодны м .

Оценим этот вы вод, основываясь на данных термодинамики.
Д л я  начала необходимо знать, как изменяется энергия Гиббса каждой 

из модификаций карбоната кальция с температурой. П о ск о льк у нельзя 
измерить абсолютное значение энергии Гиббса, производят стандартизацию 
по отношению к простым веществам. Поэтом у значение энергии Гиббса 
карбоната кальция, внесенное в таблицы , прдеставляет, по сущ еству, раз
ность энергий Гиббса д ля  реакции: Са + С + = С аС О з; Д С кальц =

= 6 к а льц —  (^ с а  + + G  о г ) ■ Изменение энергии Гиббса с температу
рой при постоянном давлении, определяемое по (2 .3 ), приведет к следую 
щему выражению:

( Э Д 6 / Э Г ) р . кальц = 5 кальц + (Sea + s c  + 3! г $ о г )-

Как видно, д л я  определения ф ункциональной зависимости энергии Ги б 
бса карбоната кальция от температуры необходимо располагать значениями 
энтропий всех составляю щ их простых веществ. На практике дело обстоит, 
однако, проще. Д л я  кальцита и арагонита можно написать соответственные 
уравнения G Ka/lblj — Д С кальц + (G c a + G q + ^ G q ^  ) г ^араг = ^ ^ а р а г
+ (G Ca + G q + 3/2G q 2 ) .

Равновесие при любой температуре определяется равенством энергий 
Гиббса: G Kajlbu = G apar Но тогда просто A G KajlbIl = A G apar, по скольку 
члены, содержащие суммы энергий Гиббса простых веществ, сокращаются. 
Теперь анализ условий равновесия осущ ествляется по значениям энтропий 
самих полиморфны х разновидностей. Действительно ( b A G / Ъ Т )  р  =

-  ^ к а л ь ц  +  ^а р а г>  ^Дв -  ^ ^ к а л ь ц  —  A G a p a r .

Т
A G T  —  A G  2 98 = — f  A S d ~Г.

2 9 8



Т а б л и ц а  2.3
Термодинамические данные д ля  карбоната кальция

П олим о рф 
ная раз
новид
ность

Л Н ° A G ° S Ср с Р  =• а + Ь Т + С Т ' 2

кД ж Дж /К а ь ■ ю 2 с ■ 10'*

Кальцит
Арагонит

-1 2 0 6 ,8 3 3
-1 2 0 7 ,0 0 0

-1 1 2 8 ,3 4 1
-1 1 2 7 ,3 7 9

91,671
87,864

83,471
82,341

106,106
85,270

2,192
4,284

-2 ,5 9 4
-1 ,3 9 7

Но ДЛЯ условий равновесия A G p  = Д С К альц —  Д ^ а р а г = 0- Поэтому
г

A G 2 9  6 —  f  A S d T  = 0. Подобное исключение энергий Гиббса простых ве- 
2 9 8

ществ происходит при анализе лю бы х самых слож ны х химических реакций, 
что значительно упрощает вычисления.

Д л я  выяснения устойчивой фазы карбоната кальция воспользуемся 
табл. 2.3.

Из этих данных сразу становится очевидным, что при стандартном давле
нии и температуре 25° С устойчивым минералом окажется кальцит, а не 
арагонит. Кроме то го , устойчивость кальцита будет возрастать по сравне
нию с арагонитом при повышении температуры так как, согласно значе
ниям энтропии, скорость снижения энергии Гиббса у кальцита определяет
ся тангенсом угла  наклона —  91,671, а у арагонита —  87,864. Оказывается, 
что арагонит далеко не "те пло лю б и в ". Смена его кальцитом происходит 
уже в области отрицательных температур (по шкале Ц е ль си я). Устойчи
вым в обычных природных условиях должен быть кальцит. К  цифре, по
лученной путем точных расчетов (температура перехода = — 132° С) нужно 
относиться критически. Сюда можно причислить все те же замечания, ко
торые бы ли сделаны при рассмотрении равновесий различных модифи
каций серы. Уравнения теплоем костей, приведенные в табл. 2.3 и лежащие 
в основе уравнений энтропии и энергии Гиббса, экстраполирую тся на ту 
область, где не проводились измерения. Значения энергий Гиббса, приведен
ные в табл. 2.3, тоже выбраны с известной долей произвола. Разность 
энергий Гиббса арагонита и кальцита составляет по таблице 962 Дж . Это 
максимальная величина отклонений, которую  допускает Г . М акдональд 
[6 0 ], ограничивая свои данные рдмками 670 ± 290 Дж/моль. Монданги- 

Дэфи [61] использует значение разности, приводимое Джемисоном, рав
ное 1130 Дж /моль, что вы ходит за допуски  Г .  Макдональда. Все это при
водит к известной условности решения. В настоящее время нет возмож
ности точно получить температуру перехода прямым методом и вряд ли 
когда-нибудь такая возможность появится. Н о оценивая все возможные 
случаи появления ош ибок, можно совершенно определенно утверждать, 
что область устойчивого существования арагонита будет ограничена таки
ми условиям и, при которы х вода, как жидкая фаза, не сущ ествует. Устой
чивым в природных условиях является кальцит.

Что же тогда следует пересматривать, имеющиеся факты или термо
динамику? Предыдущ ая часть книги как раз и предназначена была для  того, 
чтобы показать, что в природе м о гут существовать то лько  такие процессы, 
которые удовлетворяю т первому и втором у законам термодинамики. С 
другой стороны, имеющиеся факты о находках арагонита в теплы х водах
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и о том , что в скелетах малых организмов принимает участие именно этот 
минерал, тоже бессмысленно оспаривать. П оэтом у вопрос необходимо 
решать так, чтобы сохранились оба высказанных положении. Рассмотрим 
возможные варианты таких решений.

Д ж .Л . Биш оф  [5 3 ] получал арагонит в водной среде сливанием кон
центрированных растворов хлорида кальция и карбоната натрия. А раго
нит этот оказывался неустойчивым и со временем преобразовывался в 
кальцит. Э то т исследователь нашел, что преобразование арагонита в каль
цит при температуре 50— 120° С протекает в течение нескольких десятков 
часов. При снижении температуры скорость процесса значительно снижает
ся. Это ш ироко известное явление, когда из пересыщенных растворов 
вначале выпадает метастабильное соединение с более вы сокой свободной 
энергией, а затем преобразуется в соединение с более низкой. А .Г .  Бетех- 
тин [ 2 ] использовал это явление д ля  то го , чтобы объяснить отсутствие 
арагонита в древних осадках: здесь за длительностью  времени произошло 
его полное преобразование в кальцит. Мож но бы ло бы остановиться на 
этом- предположении и всегда трактовать образование арагонита как 
метастэбильную фазу, образующуюся из пересыщенных растворов и пе
реходящ ую впоследствии в кальцит. О днако имеются ф акты , заставляю
щие Предполагать, что арагонит выпадает из воды как стабильная фаза. 
О б этом можно судить по описанным А .Е . Ферсманом [4 2 ] беломорским 
р огулькам , представляю щ им собой псевдоморфозы арагонита по целести
ну. Псевдоморфозы —  результат медленно идущ его замещения. По всей 
вероятности это равновесный процесс, не приводящ ий к метастабильным 
фазам.

Осадочный арагонит, сформировавш ийся без катастрофического снятия 
пересыщений, обнаружен в глинисто-м ергелисты х ритм олитах Буш ты нско- 
го месторождения марганца [4 5 ] .  Э то т арагонит образует тонкие срастания 
с пиритом —  явно диагенетическим минералом. А .Г .  Бетехтин отмечает, 
что разности арагонита, не претерпевшие полим орф ного превращения в 
кальцит, содержат следы стронция [ 2 ] .  Действительно, в арагонитах Б уш - 
ты нского месторождения такие следы обнаружены [4 5 ] .  Арагонитовые 
иголочки и оолиты  в районе Багам ских островов содержат до  2 ,5%  S r C O j 
[ 9 ] .  Современное изменение плейстоценового кораллового рифа нижней 
Ф лориды , связанное с переходом арагонита в кальцит, как указывает 
Ф .Р.Сигел [ 6 6 , 6 7 ] ,  сопровождается выносом стронция.

Вопрос о влияю щ их добавках на ф орм у кристаллизации карбоната 
кальция не является новым. Среди прочих причин это влияние можно объяс
нить способностью карбоната кальция образовывать твердые растворы 
(например, С а С 0 3 — S r C 0 3) .  Как ясно будет из дальнейш его изложения, 

образование тверды х растворов понижает энергию Гиббса соединения и 
делает его более устойчивы м. Энергии Гиббса кальцита и арагонита о тли 
чаются ненамного. Поэтом у "загрязненны й" чужими ионами арагонит мо
жет оказаться минералом с более низкой энергией Гиббса, чем чистый 
кальцит. Т о гд а  на организмы, создающие арагонитовые раковины, можно 
будет в зглянуть  совсем иначе: образование араГонитовых раковин ока
жется не результатом теплого  клим ата, а результатом то го , что при интен
сивном развитии организмов (что характерно д ля  тропи ков) создается 
деф ицит карбоната кальция в воде. Часть организмов вынуждена приспо
собиться к этим условиям  и использовать такую  минералогическую разно
видность карбоната кальция, которая окажется устойчивой в условиях 
недосыщения воды по отношению к кальциту. Та к о й  разновидностью б у
дет арагонит с соответствую щ им  ком понентом, дающим с ним твердый 
раствор.
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Рассмотрим вопрос, как реализуется возможность образования араго
нита с изменением давления. М олярны й объем кальцита равен 
36,94 см 3 /моль, молярный объем арагонита —  34,16 см 3 /моль. Следователь
но, с повышением давления увеличение энергии Гиббса кальцита идет 
более быстрыми темпами, чем арагонита. Поэтом у при определенном давле
нии энергия Гиббса кальцита будет равна энергии Гиббса арагонита, а при 
давлении выше равновесного устойчивой фазой окажется арагонит. Вы
числения можно провести по уравнению (2 .4 ). Расчеты показывают, что при 
обычных температурах равновесное давление долж но быть порядка 
3500 атм.

3. П и р и т  —  м а р к а з и т .  Не всегда имеется достаточно данных для  
проведения такого по лного анализа, которы й может быть сделан по поли
морфным разновидностям карбоната кальция. Часто бывает, что д ля  ана
лиза данных недостаточно. В таких случаях приходится довольствоваться 
малым и ограничиваться общим прогнозом , основанным на той закономер
ности, что с увеличением температуры устойчивой фазой становится та, 
энтропия которой больше, а с увеличением давления та, м олекулярны й 
объем которой меньше. В качестве примера рассмотрим условия неустой
чивости пирита по отношению к марказиту.

По данным В. Латимера [2 5 ] ,  пирит характеризуется следующими 
параметрами при 25° С:

A G  ° = -1 6 6 ,8 1 6  к Д ж ; А Н  ° = -1 7 7 ,9 8 7  к Д ж ; S  ° = -5 3 ,1 3 7  Дж .

Д л я  марказита имеются расчетные данные М .Х . Карапетьянца [19] :

A G ° =  -1 5 1 ,4 6 1  к Д ж ; А Н °  = -1 7 7 ,4 0 2  к Д ж .

Эти данные позволяю т сразу сделать вы вод, что при температуре 25° С 
устойчивой фазой окажется пирит, по ск о льк у его энергия Гиббса ниже, 
чем у марказита. Но д л я  прогноза изменения полей устойчивости сульф и
дов с температурой этих данных явно недостаточно: нет значения энтро
пии марказита. Э ту  трудность можно обойти, использовав уравнение Ги б 
б са -Ге ль м го льц а . Вот его вы вод. Преобразуем уравнение ( 1. 51) :  A G / T ~  
= А Н / Т  —  AS.  Продифференцируем эту ф орм у по температуре при по
стоянном  давлении. При дифференцировании будем рассматривать отнош е
ние как дробь, у  которой и числитель и знаменатель зависят от температу 
ры. То гда

9 ( A G / T )

Э Т

Э (A G / T ) А Н

Э Г  р ~ Т 2

( Ь А Н / Ъ Т ) р Т - А Н  I d A S \  А  С Р А Н  А  С Р

р Т 2 V э г  -Р ~ Г  ~  Т 7  г  '

(2 .6 )

Уравнение Гиббса— Гельм гольца можно интегрировать, если допустить, 
что выделяющаяся теплота при переходе марказита в пирит в сравнительно 
небольшом температурном интервале не зависит от температуры. То гда

г г
/ d  ( A G / T )  = -  А Н  f  d T / T 2 ;

2 9 8  2 9 8

A G / T =  A G 298/298,15 + А Н 29Ъ ( 1 / 7 -  1/298,15)
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Подставив приведенные выше данные, убеждаемся, что с повышением 
температуры A G  не изменяет свой знак, и, следовательно, во всем темпе
ратурном интервале устойчивой фазой является пирит.

Гидратация минералов. М етод, изложенный выше, может быть применен 
д ля  определения условий гидратации минералов. Здесь мы остановимся 
на преобразовании окисны х соединений железа и на условиях переходов 
гипса в ангидрит.

Из растворов, содержащих ион трехвалентного железа, в присутствии 
гидроксил-иона выпадают аморфные гелеобразные осадки с переменным 
количеством воды. Путем  инфракрасной спектроскопии О . Глемзер и
Н. Рик [55] показали, что в этих гелях, помимо абсорбированной воды, 
содержится значительное количество ионов гидроксила и что первичным 
осадком является Fe (О Н ) 3. Согласно предположениям этих исследовате
лей, в процессе конденсации количество гр уп п  О Н  уменьшается и в итоге 
гель превращается в Fe2 0 3. Опы ты , проведенные У . Швертманом, привели 
его к вы воду, что рентгеноаморфное вещество, которое образуется сразу 
после осаждения в зависимости от pH и температуры, претерпевает 
превращения либо в a -F e O O H , либо в а-  Fe 2 0 3. При этом высокие 
значения pH и низкая температура способствую т превращению исходного 
п р о дук ту  в a -F e O O H , а низкие pH и высокая температура —  в a - F e 2 0 3.

Решение вопросов фазовых переходов услож няется тем, что гётит и 
гематит образуют закономерные срастания, при которы х на поверхности 
находится слой кислорода, общий д л я  обеих решеток [65, 6 8 ] .  Получается 
соединение с таким значением энергии Гиббса, оценить которое пока не 
представляется возможным.

Не останавливаясь более на слож ной проблеме преобразования окислов 
железа, о путях  которого споры продолжаю тся и по сей день, отметим, что 
принципиально можно рассматривать следующие ряды : 1) Fe (О Н ) 3 

Fe O O H  + Н 2 О ; 2) 2 F e O O H  ^ F e 2 0 3 + Н 2 0 .
Согласно данным Ю .П. М ельника [2 7 ],  энергии Гиббса каждого из этих 

соединений характеризуются значениями, приведенными ниже (в 
кДж /м оль) :

Fe (О Н ) 3 = -7 0 7 ,8 9 1 ; Fe O O H  = -4 8 9 ,6 9 5 ; Fe 2 0 3 = -7 3 9 ,6 0 6 ;

Н 20  = -  237,191.

О тк уд а  д ля  первой реакции получаем A G 2°9 8 = — 19 к Д ж  и д л я  второй 
A G 298  = + 2 ,5 9  к Д ж . Относительно первой реакции можно определенно 
говорить, что она сдвинута вправо, в сторону обезвоживания соединения. 
Вторая реакция не дает такой определенности. Значение A G 2°9 в = 2 ,5 9  кД ж  
находится в пределах ош ибки экспериментальных данных и поэтому прог
ноз, согласно котором у в поверхностны х условиях устойчив гётит по 
сравнению с гематитом, все время подвергается сомнению и именно по 
этому поводу больше всего возникает споров.

Вторую пару минералов, вопрос о по лях устойчивости которы х также 
вызывает разногласия, представляю т гипс и ангидрит. По мнению ряда 
специалистов, гипс является единственной формой осаждения сульфата 
кальция из морской воды [5, 35, 38, 6 2 ]. О днако у исследователей, за
нимающихся петрографическим изучением эвапоритовых то лщ , имеется 
другое мнение. Они утверждают первичность образования ангидрита —  
безводной формы сульфата кальция [10, 17, 39, 50, 51] .  Опы ты , прове
денные в лаборатории, руководим ой автором, так и остались неопублико
ванными, по ско льку попы тки осадить ангидрит даже из насыщенных 
растворов поваренной соли окончились неудачей. Поэтом у автор склонен 
придерживаться мнения, что из типичной морской воды высаживается гипс. 
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Т  а б л и ц а 2.4
Термодинамические данные д ля  расчета равновесия гипс —  ангидрит

М одификации
Ср S

Дж /моль - К

CaSO„ -21-1,0 91,379 + 0 .3 1 8 0 Т 194,14
C a S 0 4 58,994 + 0 ,1381Т 106,69
Н , 0 75,396 70,29

С др уго й  стороны, изучая серные месторождения Советского Союза, 
располагающиеся в гипсо-ангидритовы х отлож ениях, автор, на основа
нии петрографических данны х, не раз мог убедиться в первичности 
ангидрита, слагающего гипсо-ангидритовую  то лщ у . Особенно яркое сви
детельство этого отмечается в керне Тлум ач ск о го  месторождения серы 
(П р и ка р па тье ). На площади месторождения окружающие серно-кальци- 

товое тело отложения представлены хорошо выдержанными по прости
ранию, чередующимися слоям и чистого м елкозернистого сахаровидного 
ангидрита со слоям и крупнокристаллического гипса, вросшими в известко
вый цемент. На поверхности, в обнажениях у г. Обертина вся эта толща 
представлена гипсом. О днако, гипс, образованный за счет гидратации 
ангидрита, полностью унаследовал его те кстур у.

К .К - К елли  [58] приводит следующие термодинамические данные 
гипса и ангидрита (табл. 2 .4 ). Д л я  реакции

C a S 0 4 • 2 Н 20  = C a S 0 4 + 2 Н 20 , А Н  298 = 16862 Д ж . (2.7)

О тк уд а  используя уравнение (1.51)  и данные табл. 2.4, находим 
Д б 2° 98 = 16862— 15841 = 1021 Д ж . Ранее описанным методом можно опре
делить изменение энтропии с температурой:

A S t  = -5 6 7 ,8 6 8  + 118,407 In Т  -  0,1799 Т.

Воспользовавшись полученным значением стандартной энергии Гиббса и 
зависимостью приращения энтропии от температуры по уравнению (2.3) 
при постоянном давлении, находим:

A G  °т = — 10445.33 + 686,2757" —  1 18.407Г In 7 4 -0 ,0 8 9 9 5  Т 7 . (2.8)

Расчет по этому уравнению д ля  A G  °j = 0 показывает, что равновесие 
между гипсом и ангидритом наступает при 43,6 С. Ниже этой температуры 
устойчивым оказывается гипс, а выше —  ангидрит. Экспериментально 
определенные температуры перехода в зависимости от особенностей 
эксперимента отмечаются в интервале от 40 С до 66 С. Анализ ош ибок, 
возникш их при различных методах определения равновесной температуры, 
дан в статье А .П . Григорьева и П .П . Шамаева [ 11] .  Ими же определена 
температура перехода, равная 42,1 ± 1 ° ,  что хорошо согласуется с по лу
ченным здесь значением.

Казалось бы, что данные позволяю т сделать вы вод о невозможности 
выпадения ангидрита при нормальном испарении морской воды.

Такой вы вод был бы преждевременным, хотя он и основывается на 
строгих термодинамических расчетах. Анализ взаимоперехода гипс — 
ангидрит здесь осущ ествлен д л я  дистиллированной воды. Так о й  анализ 
может привести к иным вы водам, если расчеты делать применительно к
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водам, содержащим электролиты . О днако, в этом разделе мы его вы пол
нить не можем, по ск о льк у не знакомы с термодинамикой растворов 
эле ктр о ли то в. К  этому примеру мы еще вернемся.

В работе Р. Керна и А .  Вайсброда [21]  рассматриваются возможные 
варианты превращений гипс ангидрит при приложении давления. О ка 
зывается, термодинамический по дхо д допускает разные решения. К реак
ции (2 .7) можно подойти традиционно и найти условия равновесия с 
помощью выражения ( 2 5 ) .  М олекулярны е объемы гипса, ангидрита и 
воды соответственно равны 74,31; 45,94 и 18,069 см3 /моль. Из этих дан
ных следует, что Ду имеет положительное значение: объем пр о дуктов 
реакции больше объема исходны х веществ. Изменение энтропии As, как 
следует из табл. 2 .4 , тоже полож ительно. Зависимость (2.5) показывает, 
что отношение A s /Ди представляет собой тангенс угла  наклона линии 
Р  = f  ( Л ,  построенной в координатах давление -  температура. П олож итель
ное отношение A s /Аи свидетельствует о том , что с повышением давления 
д ля  превращения гипса в ангидрит нужна более высокая температура. 
Приведем рассчитанную по (2 .5) зависимость давления от температуры 
(атм ) :

А = 13?67,347— 871,911Г  + 1 5 0 ,4 3 5 9  П п 7 -0 ,1 12872 .

На основании этой зависимости можно оценить, что скорость нарастания 
температуры с глубиной должна превышать геотермический градиент. 
Поэтом у превращение гипса в ангидрит в р яд ли осущ ествимо в условиях 
нормального погруж ения осадочных пород.

Другое решение этого вопроса было предложено Г .Л .Ф .М а к  Дональдом  
(1 9 5 3 ). За основу им взято предположение, что вода в породе может 

свободно двигаться по порам и сообщаться с поверхностью Зем ли. Поэто
му она находится под гидростатическим  давлением, которое примерно 
в 2,4 меньше литостатического давления —  то го , которое создается покры 
вающими горными породами.

Согласуем  это положение с изменением энергии Гиббса по зависимости 
(2 .2 ). П о с к о ль к у  изменение давления с глубиной д л я  ангидрита и воды 

идет по-разному, а температуру на любой глубине обе фазы имеют одина
ковую , то уравнение (2.2) д ля  системы C a S 0 4 + 2 Н 20  запишется следую
щим образом

d A G  = -  (* анг + 2 s Hj  o ) d T +  У анг d P TB +  2у H ; о  6 Р Ж.

При плотности пород 2,4 на глубине 1000 м кр о вля создает давление 
240 атм., в то время как давление столба воды равно 1 0 0  атм. Очевидно, 
Р „  ~ 2,4 Р ж и d P XB = 2,4 д Р ж .

То гда

d A G  = -  (saHr + 2sH 0 ) d T +  ( у анг + — ~ r v н ,  о )  d P TB.
2,4

Теперь п о д у е м  зависимость (2 .5) д л я  реакции (2.7)

—  * г и п с  d T  +  у  гипс d P TB —

= -  (*анг + 2 s H j o> d T  + ( у анг + 0 ,8 3 3  У н ,  о )  ° ^ т в ,

(*анг —  хг и п с 2 $ н } о )  d T  = (у  анг —  v  гипс + 0,833 у н ,  о )  d P TB.

Значение Атв определяет давление Р,  образуемое толщей пород на соответ
ствующей глубине от поверхности Зем ли. Сделав замену Ртв на Р,  получаем

d P  A s

dT  А  у тв + 0,833 у н о
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Примерные глубины  (в м ) переходе гипса в ангидрит в зависимости от темпера
туры  при плотно сти  пород 2,4

Т а б л и ц а  2.5

0 о 0 10 20 30 40 | 50
I

60 80 100

Закры ты е поры Ги ПС 200 500 1000 1800

О ткры ты е поры 650 500 350 200 А н ги др и т

Подставив значение ( Д у )  , убеждаемся, что теперь знаменатель приобрета
ет отрицательный знак. Отрицательная производная (dP / dT )  отвечает 
зависимости, при которой увеличение давления приводит к понижению 
температуры перехода гипса в ангидрит. Найти эту зависимость можно 
после.разделения переменных и интегрмрования:

Р =  -  7517,42 + 490,3067Г - 84,6 0 Г  In Т  + 6,427 -1 0 ' 2 Г 2 .

В табл. 2.5 указаны примерные глуб ин ы , рассчитанные по приведенным 
уравнениям, ниже которы х при соответствую щ их температурах гипс будет 
преобразован в ангидрит. Как видно из этой таблицы , разные гипотезы 
дают 'противоположные результаты. Принятие любой из них полностью 
зависит от ф актов, обнаруживаемых геологам и: можно ли считать породы 
свободно проницаемыми д л я  воды или нет. Если породы непроницаемы, 
то работает первая гипотеза. Очевидно, что тогда переход гипса в ангид
рит будет проходить в очень ограниченных областях с аномальным геотер
мическим градиентом. Второе решение также, вероятно, может быть рас
пространено на ограниченное число случаев, п о ск о льк у здесь нужно пред
полагать первоначальную о ткры то сть порювого пространства как в самом 
гипсовом слое, так и в сло ях, его перекрывающих. Необъяснимыми остают
ся и чисто геологические наблюдения —  чередование слоев гипса и ангид
рита. О днако, образование ангидритовы х про ж илков, формирование кото
рых обычно связано с преодолением значительного сопротивления при 
росте в сторону кровли и подош вы  и незначительного сопротивления по 
направлению самого прож илка, может быть объяснено этой схемой. Такие 
ангидритовые прюжилки действительно были встречены нами в глинистой 
толще Водинского серного месторождения (Куйбы ш евское Поволжье) 
в узлах пересечения трещин.

Д л я  более полного литолого-геохим ического анализа необходимо 
использовать закономерности, которые раскрываются термодинамикой 
растворов. Достаточно сказать, что подавляющее большинство актов, 
приводящ их к формированию той или иной осадочной породы , совершает
ся в воде и , главны м  образом, в морокой воде. Следующие разделы б удут 
посвящены методам, позволяю щ им анализировать процессы хемогенного 
минералообразования в растворах.
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Г л а в а  2

ГА З О О Б Р А З Н Ы Е  Р А С ТВ О Р Ы

Энергия Гиббса расширяющегося газа. В предыдущем параграфе использо
ван принцип второго закона термодинамики д ля  определения таких реак
ций, при которы х начальные и конечные про дукты  представлены чистыми 
фазами. Т а к , было показано, при каких условиях м оноклинная сера пере
ходит в ромбическую. Бы ло выяснено, когда гипс распадается на ангид
рит и чистую в о ду . Попы тка перенести подобный метод анализа на такой 
важный в геологическом отношении объект, как природные воды , ни к 
чему не приведет. Попытаемся, например, применить известный уже метод 
д ля  установления равновесия при растворении поваренной соли:

N a C ljB + л  Н 20  = N aC la q + m H 2 0 .

Очевидно, д ля  определения направления процесса необходимо оценить 
разность энергий Гиббса конечных п р о дук то в  и исходны х веществ:

A G ° = (A G N a C l, aq + т  о )  —  (A G N a C I, тв + п Д С н з о )  •

Энергия Гиббса кристаллического NaCI и энергия Гиббса чистой Н 2О  м огут 
быть определены по тепловы м  эффектам образования NaCI и Н 20  из прос
ты х веществ и по вычисленным энтропиям  на основании третьего закона 
термодинамики. О днако, ничего определенного нельзя сказать об энергии 
Гиббса растворенной поваренной соли: д ля  ее определения нет прямых 
методов, как и нет их д л я  определения A G h , о  воды , в которой растворен 
второй ком понент. Если бы эта проблема не'была решена вообще, то воз
можности термодинамики оказались бы очень ограниченными.

К счастью, один из методов решения ее предложил Д .В . Гиббс, введя в 
физическую химию новую ф ункцию , которой было дано название "хим и
ческий потенциал". Способ решения, предложенный Гиббсом, вызвал 
впоследствии дискуссию  между геологами и химиками, которая не утихла 
и по сей день. С уть дискуссии заключается в следующем.

Химический потенциал, как будет видно из дальнейшего —  энергия 
Гиббса компонента откры той системы. В связи с этим многие геологи 
утверждаю т, что классическая термодинамика должна быть распространена 
на откры ты е системы. Хим ики им возражают на том  основании, что второй 
закон термодинамики ф орм улируется как принцип возрастания энтропии 
изолированной системы. При переходе к энергиям Гиббса реакционная 
часть системы должна быть закрыта. Не вдаваясь в дискуссию , изложение 
метода начнем с анализа газовых смесей, образующих газовые раство
ры. Естественно, наиболее простое решение получается для  идеальных 
газов.

Д л я  изотермических условий уравнение (2.2) преобразуется в (2.4)

(Ъв/ЪР)  Т  = V . (2.4)

3 6  —  изменение энергии Гиббса произвольного количества однородной 
системы, например какого-нибудь газа А ;  V  —  объем, занимаемый этим 
произвольным количеством  газа. Э то т объем можно выразить как произ
ведение количества молей на мольный объем: ( d G / d P ) T  = n A v A . Д ля  
идеального газа мольный объем связан с давлением и температурой урав
нением (1.5) .  Используем его в приведенном уравнении и перепишем это 
уравнение в форме, удобной д ля  интегрирования:

d G A = п А R T d P / P .  (2.9)
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Произведем изотермическое расширение от давления Р ! до давления 
P i ,  что соответствую щ им  образом изменит свободную  энергию газа:

G a 2 = G a ,  + пА Р Т \ п ( Р 2 /Р1) .  (2.10)

Уравнение (2.10) неудобно потом у, что Pi  и Р 2 —  произвольные вели
чины. Произвольными оказываются поэтому G A t и G A ^.  Д л я  удобства 
дальнейшего анализа необходимо выбрать стандартное давление. До введе
ния Международной системы единиц С И  в качестве стандартного состояния 
выбиралось давление, равное одной атмосфере. То гда  (2.10) переписыва
лось следую щ им образом:

G a  = G A + n A Я Т Ь  P.  (2.11)

ЗдесьG a  —  энергия Гиббса произвольного количества чистого газа А  при 
давлении 1 атм. Поэтом у значение Р  под знаком логарифма представляет 
собой не давление, а величину, численно равную давлению в атмосферах, 
п о ск о льк у фактически в этом уравнении имеют дело с таким отношением 
давлений, при котором  знаменатель отношения равен единице. В СИ в 
качестве стандартного давления необходимо использовать ве лиш н у, рав
ную '1,013 • 105 Па. Стандартизируя (2.10) по отношению этого давления, 
получим  выражение

G A = G 4 -  пА R T  In 1,013 - 10s + пА R T  In Р, 

где Р  также выражено в паскалях. Введем обозначения:

G % - n A Я Г  In 1,013 - 1 0 5 =  G a .

Надстрочным значком мы будем обозначать стандартные состояния, не 
отвечающие чистому вещ еству. То гд а  G A = G A + п А Д Т  Ь Р .  В этом уравне
нии G a  характеризует энергию Гиббса произвольного количества газа А  при 
произвольном давлении Р,  исчисляющемся в Па. Мы будем пользоваться 
выражением ( 2. 11) ,  как более приняты м.

Парциальное давление. Мольная до ля . Представим ящ и к, разделенный 
перегородкой. П о о дн у часть перегородки поместим газ А ,  а по другую  —  
газ В. Создадим такие условия, чтобы компоненты этой системы находи
лись в усло ви ях термического и механического равновесия. Параметры 
состояния каж дого газа связаны между собой уравнением ( 1. 1) :

P V А = пА R T ;  P V в = пв R T .  (2.12)

После то го , как перегородка будет удалена, каждый из газов распреде
лится во всем объеме. При этом У 0 бщ = W a  + V в )  • Давление и темпера
тура останутся неизменными. Вместо (2.12) тогда можно записать

P V o 6 u l = {пА + п в ) R T .  (2.13)

Если не вы деляя газ из такого раствора мы захотим описать его индивиду
альные особенности, то можно воспользоваться уравнениями

Р а V o 6 m = n A R T ;  Р в  У общ = пв R T .  (2.14)

Здесь РА и Рв  —  множители, зависящие о т пА и пв  и приводящие в соответ
ствие левую  и правую части равенства. Просум м ируем  (2.14) и разделим 
на ( 2. 13) .  То гд а  РА + Рв  = Р .  Множители РА  и Рв  полу<*1ли название парци
альных давлений. Принцип, отраженный приведенной зависимостью, был 
сформулирован Дальтоном  следую щ им образом: общее давление газа в 
газовом растворе равно сумме парциальных давлений компонентов. Из 
(2.14) очевидно, что парциальное давление —  это то давление, которое 

создавал бы ком понент газового раствора, один занимая то т объем, кото
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рый принадлежит всему раствору. Естественно, все эти рассуждения отно
сятся к идеальным газам, по ск о льк у  в основе леж ит уравнение ( 1. 1) .

Разделим каждое из уравнений (2 .14) на { 2 Л З )  : РА /Р ~ пА Ц п л  + ля ) ;  
Рв  /Р  = пв / { пА + пв ) .  Полученные отнош ения количества данного ком по
нента ко всем компонентам раствора именуются мольными до лям и . У сло 
вимся обозначать мольную долю  газовых растворов сим волом  X .  То гда

Р А /Р = Х А ; Р В / Р = Х В . (2.15)

Из определения очевидно, что сумма м ольны х долей всех компонентов 
равна единице.

Химический потенциал. Выясним условия равновесия д в у х  смешиваю
щихся газов. Д л я  этого используем пример, приведенный в начале преды
дущ его раздела. Имеются газы А  и В.  Каждый из них находится под одним 
и тем же давлением Р.  После удаления перегородки газы смешиваются 
и приобретают парциальные давления Р А и Рв . Выясним, какие величины 
парциальных давлений б у д у т соответствовать равновесному состоянию 
газового раствора? Д л я  решения этого вопроса необходимо исходить из 
то го , что смешение газов долж но сопровождаться понижением общей 
энергии. Гиббса системы. Если бы этого не бы ло, процесс смешения газов 
не проходил бы самопроизвольно. Равновесие установится, когда энергия 
Гиббса окажется минимальной. Следовательно, решение задачи заключает
ся в поисках минимума энергии Гиббса системы. П о ск о ль к у  энергия 
Гиббса —  величина экстенсивная, то

G = G A + G B .

В свою очередь энергия Гиббса каж дого компонента определяется уравне
нием (2.1 1 ) .  То гд а

G = G А + пА R T  In РА + G B + пв  R T  In Р в .

Далее, необходимо учесть, что система закрытая. Поэтом у nA = const 
и пв = const. П о с к о ль к у  G a и G b  о т н о с я т с я  к  ч и с т ы м  веществам, а в 
закрытой системе количество газа не изменяется, то d G A = 0  и d G B = 0. 
Очевидно,

d G  = nA R T d  In Р А + nB R T d  In Р в .

Вспомним, что d  ( h  Рх ) = d P x/Px . Отсюда

dG = n A R T  d  РА /РА + n B R T d P B /PB .

Д л я  определения минимума энергии Гиббса необходимо брать производ
ную по каком у-нибудь ком поненту и приравнивать ее нулю . О днако в 
уравнение в х о дят два дифференциала: d P  А и dPB . Чтобы перейти к одному 
диф ф еренциалу, снова нуж но вспом нить, что система закрытая.

Из закона Дальтона следует, что РА + Рв = Р.  Но д л я  данной закрытой 
системы Р  = const. Поэтом у dPA + dPB = 0. Выразив dPB через dPA , ищем 
минимум энергии Гиббса системы:

( ЪС/ЪРА ) = п А R T I P a  - n B R T / P b  = 0.
Г ,  I , nA , ПВ

В результате получаем
Р л  /Рв  = па /пв .
Равновесие наступит тогда, когда отношение парциальных давлений 

станет равным отношению взяты х молей газа. Вернувшись к примеру 
преды дущ его раздела, можно видеть, что это решение не отличается от 
решения (2.14) . Х о тя  приведенный пример тривиален, он иллю стрирует
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то, что термодинамические расчеты имеют конкретное решение, будучи 
примененными к закрытой системе.

Гораздо интереснее рассмотреть случай, когда один из газов исчезнет 
в результате реакции. Например, нормальный бутан превращается в 
изобутен

н - С 4 Н ) о ^  изо -  С 4 Н 1 о -

Здесь переменными оказываются не только парциальные давления, но 
и количества молей каждого из газов. По каким  законам в этом случае

Рис. 2.3. К объяснению химического 
потенциала

будет изменяться энергия Гиббса отдельного компонента? Э тот вопрос 
важен по соображениям поиска минимума энергии Гиббса всей системы, 
которы й будет отражать наступление равновесия. Д л я  решения его необ
ходимо провести дополнительны е исследования.

Возьмем контейнер, прикры ты й с одной стороны поршнем, а с другой 
имеющий отверстие д л я  напуска газа (рис. 2 . 3) .  Объем контейнер» запол
нен каким и-то газами А  и В.  Через напускное отверстие будем вводить 
в контейнер газ С.  При этом поршень начнет вы двигаться, уравнивая давле
ние внутри системы с давлением окружающей среды. Вводимый газ С  
распределится между газами А  и В , образуя трехкомпонентны й газовый 
раствор. Каждый из бы вш их ранее в контейнере газов, уступая место газу 
С, увеличивает свой собственный объем. Общее давление смеси в контей
нере равно внешнему давлению, и, как уже отмечалось, остается постоян
ным. Парциальные давления ком понентов А  и В  уменьшаются, а компо
нента С  —  увеличивается. Связь энергии Гиббса газа с его парциальным 
давлением определена уравнением ( 2. 11) .  Применяя это уравнение к 
рассматриваемой системе, можно вы яснить важную особенность: несмотря 
на то , что в систему вводится только один газ, изменяются энергии Гиббса 
каждого компонента системы, по ск о льк у  каждый ком понент изменяет 
свое парциальное давление.

Перейдем к численному решению интересующего нас вопроса —  изме
нению энергии Гиббса всей системы. Остановимся сначала на приращении 
энергии Гиббса газов, не изменяющих своего количества. Это газы Л и  В.  
Д ля  них в соответствии с (2.11)  dG  = d ( G °  у  n R T  In/5) .П р и  этом с/6' = О, 
по скольку 6 ” характеризует количество чистого газа, взятого при стан
дартном давлении, равном 1 атм. Т а к  как количества газов Л  и В  в контей
нере не изменяю тся, то изменение 6 1" не происходит. Поэтом у д ля  каждо
го из газов А  \л В

dG  = n R T d  In P.

Совсем по-ином у будет изменяться энергия Гиббса газа С.  В связи с е г о  
напуском в систему изменяется 6^., хоть эта вели<мна и относится к чисто
му веществу, но она зависит от его количества, как экстенсивная. Ко ли 
чество же газа С  изменяется в связи с его напуском .
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Так им  образом

d G c  = <У6° + R T  In Р с  dnc  + п с  R T d  In ? с  .

Теперь общее изменение энергии Гиббса можно подсчитать по уравнению

d G  общ = пА R T  d  In РА + nB R T  d  \ п Р д + п с  R T  d  In Р£  + dG°c  +

+ R T  In Pc  dnc  .

Сделаем замену, учитывая, что d \ n x = d x / x :

d G 0 QUX = R T { n A dPA /PA + n B dPB IPB + n c dPc /Pc ) + dG°c  + R T  In PQ dnc  .

Используем то, что каждый из ком понентов находится в общем объеме. 
Т о гд а , согласно ( 2. 14) ,  долж но иметь место отношение

" А ' РА = " B IPB = n C IPC = V I R T - 
Так и м  образом,

d G o6ux = V[dPA + dPB + dPc ) + dG°c  + R T  In Pc  dnc  .

Д ля  преобразования выражения в скобках воспользуемся тем, что общее 
давление постоянно, а сумма парциальных давлений равна общему давле
нию. То гд а  из то го , что РА + р в  + рс  = const, следует dPA  + dPB + dPc  = 0. 

Поэтом у

d G o6ux = dG°c  + R T  In Pc  dnc  . (2 ' 16)

Будем  определять количество энергии Гиббса всей системы, приходя
щееся на один моль вводим ого компонента С. Т а к  как изменение энергии 
Гиббса системы происходит непрерывно по мере введения компонента С, 
то  поставленная задача решается с помощью расчета частной производной: 
O G 064 /9п с ) т р  пА . п в - Ограничения в подстрочной записи указывают,

что общее давление и температура всей системы при введении компонен
та С  не изменяются. Не изменяется и количество газов А  и В.  Достаточно 
ввести бесконечно малое количество газа С  ( dn c ) при данном его содер
жании в системе, чтобы изменилась общая энергия Гиббса системы на
величину d G 0б щ - Л е гк о  понять, что отношение этих бесконечно малых
величин как раз и даст то  количество энергии Гиббса всей системы, к о то 
рое приходится на один моль введенного газа С . Проделывая эту операцию 
над ( 2.16) ,  получаем: (Э С общ /Эпс ) т  р „л  Пд = 0  G° /Элс ) % р ^  ^  +

+ R T \ n P „ .  Производная ( ЪС 0 е ш / дп г ) „ _  именуется химическимс I- и, I, пА , пв
потенциалом данного компонента С.  Химический потенциал определяет из
менение энергии Г  иббса всей системы, под влиянием компонента, кото
рый в эту систему входит из окружающей среды или удаляется в окружаю
щую среду при постоянстве всех остальных ком понентов. Теперь не может 
быть сомнения, что химический потенциал компонента хотя и имеет 
отношение к энергии Гиббса, относится к откры той системе. Но тогда не 
долж но быть и сомнения в том , что химический потенциал нельзя непосред
ственным образом применять к термодинамическому анализу: второй 
закон термодинамики м етодом энергий Г  иббса позволяет определять 
условия равновесия то льк о  в закры ты х системах.

Химический потенциал обозначается сим волом  р . Производная 
(Ъв°с 1Ъпс ) ради униф икации обозначается как ц°с . П о ск о ль к у производ

ная относится к чистому веществу С , подстрочные ограничения п А и п в 
не играют никакой роли. По сущ еству эта производная не что иное, как
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энергия Гиббса одного моля чистого газа С, т.е. ц'с  = AG< (для одного 
м о л я ) . И спользуя эти сим волы , запишем:

Аналогичны м  образом можно запускать газ А ,  оставляя неизмененным 
количество газов б  и С. При этом получим :

Д ля  газов, количество которы х не изменяется в системе, вообще лишено 
смысла применение понятия химического потенциала: для  них дифферен
циал dn  всегда равен нулю .

Возвратимся снова к системе, состоящей из трех газов А ,  В \л С.  Энер
гия Гиббса этой системы —  ф ункция количества этих газов. Поэтому при 
постоянной температуре и давлении

Если система будет откры та только по отношению к газу С, а по отноше
нию к двум  др уги м  закрыта, то

Как уже бы ло сказано, остальные частные производные брать бесполезно, 
по скольку dnA = 0 и d n B = 0. Но тогда

Очевидно изменение энергии Гиббса всего газового раствора определяет
ся то льк о  тем ком понентом, по отношению к котором у система откры та. 
Почему исчезло влияние остальных членов? Ведь мы то лько  что были 
свидетелями то го , что каждый ком понент в соответствии с (2.12) вносит 
свою лепту в изменение общей энергии Гиббса системы, даже не покидая 
ее! Чтобы понять это кажущееся противоречие, вернемся к выражению 
(2.16) и решим его " в  обратном направлении".

п .  R T  d  In P. + п а R T  d  In P„  + n R T  d  In P  = 0.
л  л  о  о  С/ С

Сопоставление этого выражения с уравнением (2.11)  показывает, что 
получена сумма дифференциалов свободных энергий компонентов систе
мы при условии, что эта система закрыта. Вполне естественно, что для 
закрытой системы, в которой не происходят химические реакции dG\  + 
+ dGg  + d Gc  -  0, если температура и общее давление остаются постоянны
ми. Но на эту сум м у можно посмотреть и иначе. Произведение л (- R T d \ n P { 
можно представить как л ( г/р,-. Действительно р,- = р°+Я7" In Рг  Та к  как 
р? —  энергия Г  иббса одного м оля чистого вещества при постоянных темпе
ратуре и давлении, то  (<7р°)/> т  = 0. Так и м  образом записи (2.18) равно
сильна следующая запись:

Выражения подобного вида носят название уравнений Г  иббса—  Дюгема. 
Они не следую т из законов термодинамики и имеют обобщающий харак
тер. Математически можно доказать, что сумма произведений экстенсив
ных величин на соответствую щ ие дифференциалы интенсивных величин 
всегда равна нулю . Т о , что химический потенциал интенсивная величина,

6. Зак. 1964 81

р с  = р° + R T  In Рс  . (2.17)

» A = PA + R T \ n P A .

G = f ( n A , пв , п с ) .

d G  = (ц°с  + R T  \f\Pc )dnc  .

(dPA + дрв  + dRc ) = 0 ;  

V(dPA + dPB + dPc ) = 0; (2.18)

ПА  + ПВ  %  + ПС  d » C  = ° '
(2.19)



можно понять из следую щ его: O G / 3 n ,-)p т  /9t, —  энергия Гиббса систе
мы, приходящ аяся на один моль компонента /'. П о ск о ль к у она отнесена 
к определенному количеству, эта величина не дробится. Химический потен
циал компонента / у системы, состоящей из одного моля и из 10 молей 
один и то т же, если парциальное давление компонента / у обоих систем 
одинаково. И так, особенности изменения общей энергии Гиббса газообраз
ного раствора с введением компонента / определяются изменением содер
жания то льк о  этого компонента и не зависят от содержания остальных 
ком понентов, которы е не откры ваю т систему. Та к о й  вы вод проистекает 
из то го , что при решении образуется уравнение Гиббса— Дюгема, благо
даря котором у воздействие остальны х ф акторов сокращается.

Взглянем  теперь на полученное уравнение с интересующих нас позиций

' d G  = (i ic  + R T \ n P c )dnc  .

В дальнейшем мы будем  опускать подстрочную запись "о б щ а я" у dG,  по
нижая, что речь идет об изменении энергии Гиббса всей системы. Д ля  
определения минимума энергии Гиббса системы необходимо опре
делить услови я, при которы х производная (ЭG/dnc ) Р т  = 0 .  Очевидно, 
в этом случае i i c  + R T  In Рс  = 0. Д л я  простых газов, таких как N 2, 0 2, Н 2 
и др уги х , это условие обозначает, что парциальное давление долж но быть 
равно единице. Причем, при Р с  >  1, производная (3G/3nc ) p т  п >  0,

а при Рс  <  1 ( bG l b n c ) р Т п  <  0. Так и м  образом, производная 

(3 G/dnc )P р  п = 0 ,  представляет собой то чк у перегиба кривой и не я в л я 

ется ни м иним умом  ни м аксим ум ом . Минимума данная производная не 
имеет. Та к о й  результат мы будем неизменно получать для  лю бого газа, 
которы й откры вает систему. Еще запутаннее система, состоящая из двух 
ком понентов, каждый из которы х о тк р ы т, т.е. может обмениваться мас
сой с окружающей средой. Д л я  изобарно-изотермических условий 
G  = f (nA , пв ) . О тк уд а

dG = (bGlbnA ) т  р пв dnA + ( bGl bn B ) T  р ^  dnB .

Э то  выражение можно переписать, пользуясь понятием химического потен
циала

d G  = цА dnA + ц в dnB .

. У  этого выражения снова не удастся найти м иним ум . Д л я  начала нужно 
решить, по какой переменной брать производную. Но после этого мы 
столкнем ся с отношением dnA ldnB или dnB /dnA , которое не имеет кон
кретного решения, по ск о льк у газ А  и газ В  обмениваются с окружаю
щей средой своей массой независимо.

М ож но догадаться, почему получаются такие неопределенные реше
ния: пользуясь химическими потенциалами, мы пытались применить клас
сическую терм одинам ику д л я  определения условий равновесия открытых 
систем, что неверно. А  вот правильное решение.

Двухком понентная система представлена газами А  \л В.  Энергия Г  иббса 
такой системы определена, как ф ункция температуры, давления и коли
чества ком понентов А  \л В

G  = f { T . P , n A , n B ) .

О тк уд а  д ля  откры той системы

d G  = (3G/3 Т ) р d T +  ( b G l b P ) T  d P +  (3G/ Эл L  dn  +
“■ пА'  в '■ А ' в  А "  '• " в  А



Делая соответствую щ ие замены, получаем

d G  = — S d T  + VdP + р . dn/t + p D d n „ .
A  A  a  ti

Если температура перед реакцией и после ее завершения имеет одно и то же 
значение, то  d T  = 0. Независимо от того, как изменяется энтропия, 
S d T  = 0. При равенстве давлений до  начала процесса и после его окончания 
dP = 0 и VdP = 0. И так, для  изобарно-изотермических условий

d G  = i iА dnA + ц в dnB . (2.20)

Д о  сих пор все совпадает с преды дущ им ходом . Но дальше —  существен
ные различия: так как термодинамикой с помощью изобарно-изотермиче
ск о го  потенциала (G ) решаются вопросы равновесия то льк о  закрытых 
систем, то  необходимо поставить дополнительное условие, а именно: 
пА + п в  = const- Э то значит, что ни ком понент А ,  ни компонент В  не м огут 
уходить за пределы системы. Когда же возможны условия, при которы х 
па  и пв> будучи  переменными, дают в сумме постоянную  величину? Это 
возможно то льк о  в том случае, когда за счет А  образуется В  или наоборот, 
т.е. когда между газами А  и В  протекает химический процесс. Например, 
идет реакция А  ** В.  Исходя из того, что п А + п д = const, dnA + dnB = 0 
и dnA. = — drtB , подставим условие, закрывающее систему, в уравнение 
(2.19) : d G  = рА dnA - p B dnA .
Ищем минимум обычным способом

t*GJbnA ) Т Р п = и А - ц в  = 0.  (2.21)

Иногда пытаются обосновать применимость термодинамики к откры 
тым системам следующим образом. В уравнение типа (2.20) входят два 
компонента. А  компоненты —  это независимые переменные. Если вели
чинами А  и В  исчерпываются созданные системы, то  для  закрытой системы 
dnA и dnB —  обе равны н улю . П о с к о ль к у  пА и п в  —  компоненты, то урав
нение типа (2.20) применимо то льк о  к откры ты м  системам. Просмотрев 
еще раз условие применения (2.20) , можно понять, что эти возражения — 
пло д существующей терминологической неточности. Из (2.21) следует 
важное заключение, оправдывающее введение химического потенциала в 
термодинамику.

Равновесие в закрыт ой системе, состоящей из смеси д в у х  газов, между  
которыми протекает химический процесс, наступит тогда, когда химиче
ские потенциалы их приобретут  одно и то же значение. Э ти  условия  
отвечают м и н и м у м у  энергии Гиббса закрытой системы.

Не составляет, труда распространить этот вы вод на более общий случай.
Рассмотрим, например, реакцию 2 H J =  Н 2 + J 2 . Энергия Гиббса систе

мы, представленной компонентами реакции, определена как ф ункц ия: 
G = f ( T ,  Р,  п Н } , п н  , Hj ) .
Полное изменение энергии Гиббса:

+ { d G / d n H J )p т  dn H ]  + (ЭС/ЭпН 2 )р г  )1hj dnH 2 +

+ O G /Эл ) dn
J2 >• H J ’ H ,

Индексы показывают, что первая, расположенная справа от знака равен
ства, производная взята для  закрытой системы. Из уравнения (2.2) вид
но, что в этом случае O G /ЭТ ) р = — S.  Из этого же уравнения по тем же
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соображениям (d G / d P ) T = V . Все остальные частные производные — хими
ческие потенциалы. Так им  образом

d G  = - S d T  + V d P + p H J dn HJ  + М н / Л н ,  ( 2 '22)

Теперь необходимо задать два ограничения.
1. Исследовать реакцию в изобарно-изотермических условиях, что по

зволяет уменьшить число переменных.
2. Д л я  поиска минимума свободной энергии закрыть систему. Вы пол

нение второго ограничения производится следую щ им образом. При исчезно
вении д в у х  м о ле к ул йодистого водорода появляется по одной м олекуле 
водорода и иода. Так и м  образом dnH }  хоть и бесконечно малая величина, 
но долж на быть в два раза больш е чем dn^  и dn}  . Принимая это во вни
мание, введем следующие обозначения: исходные вещества, стоящие слева 
от знака равенства, по ск о льк у они расходую тся, будем брать со знаком 
минус. П родукты  реакции —  со знаком плюс. То гд а , с учетом всего выше
сказанного

- d n H J /2 =  dnH /1 =  dn}  /1 =d%.

Значение £ именуется числом пробегов реакции.
Вклю чим это соотношение, приводящее к том у, что система закрывается, 

в уравнение (2 .2 2 ). То гд а  для  изобарно-изотермических условий

d G  = - 2 p H j t y? + p H j ^  + Mj 2 ^ .

Находим минимум свободной энергии:

(Э 6 / Э ^ Л  T , Z n  =  - 2 ^ Ш + * Ч  +  = 0 -

Д ля  условий равновесия 2рИ]  = Мн + Р } •

Полученное выражение отражает следующее общее правило.
Условия равновесия реагирующих ме жд у собой компонентов газового 

раствора в закрыт ой системе определяются равенством суммы химических  
потенциалов конечных п р о д у к т о в  сумме химических потенциалов исход
ных веществ, взятых со своими стехиометрическими коэффициентами,  
т.е. условием, когда  ДС?реакц = 0.

Используем зависимость ( 2. 17) .  То гда

2р°ш  + 2 R T  In РН]  = р °Н 2  + R T \ n P H i + l i ] ^ R T  In ^  .

О тделим  переменные и постоянные члены так, чтобы в числителе под 
знаком логарифма бы ли продукты  реакции:

R T \ n ( P H i P h  / P 2H J ) = 2 p ° H J - p ° H j - p ] 2 .

Как было отмечено, стандартный химический потенциал компонента 
газового раствора р°,  представхяет собой стандартную энергию Гиббса 
одного моля индивидуального (чистого) газа. Поэтом у можно записать:

R T  In (PH i P } i  I P ] , , )  = 2AG°HJ -  ДС°Нг -  Д С ° 2 .

Ранее бы ло уже показано, что д л я  выяснения направления процесса 
между индивидуальны ми веществами необходимо определить знак раз
ности энергии Г  иббса п р о дук то в  реакции и исходных веществ. Х о тя здесь 
исследуется не направление процесса, а условия равновесия, для  унифика
ции расчетов мы примем такую  же схему. То гда

| n( P H l V O  = - < A G °H j +  - 2 b < ? m ) I R T .  (2.23)
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Справа от знака равенства —  стандартные величины, относящиеся к чистым 
веществам. Их подстановка даст постоянное число. Следовательно, под 
знаком логарифма отношение также будет постоянны м :

W ^ h j  = v

Величина Кр  называется константой равновесия реакции.
Парциальные мольные величины. Теперь можно оценить, насколько 

важным оказалось введение понятия химического потенциала. Несмотря 
на то, что химические потенциалы описывают поведение компонентов 
откры той системы, такое сочетание участвую щих в реакции веществ, ко то 
рое позволяет рассматривать систему как закрытую, даст возможность 
применить эти потенциалы д ля  анализа термодинамических процессов.

Вспомним, что химический потенциал определяется, как частная произ
водная. (3G /9n( ) p т  п

Но. G  = Н  —  T S .  То гд а

(ЪаЪ п. )р Т ' (ЪН/Ъп.) в _ „ -  Г O S/Эл..),
j * i  i Р, т ,  п . , . i р , т ,  п . , . '

1 * 1  ’ 1 * 1

В свою очередь H = U + P V , Поэтом у

^ Н 1 Ъ п . ) р  = (Ъи1Ъп.)р „ + Р  ( d V I d n  ) р
1 * 1  i * i  i*i

Записанные частные производные получили название парциальных моль
ных величин. Они обозначаются надстрочной чертой. Так им  образом

1± . =  Н , —  TS.;  (2.24)
' Л

H . =  U . + P V . .  (2.25)i i i
Все парциальные мольные величины берутся обязательно при постоянных 
давлениях и температуре.

Парциальная мольная энергия Гиббса (G j) получила особое обозначение 
Д/ и названа химическим потенциалом. О бусловлено это не то льк о  ее важ
ностью для  термодинамического анализа, но и тем, что химический потен
циал обладает более ш ирокими связями, чем те, которые относятся к 
остальным парциальным величинам. Убедимся в этом на примере анализа 
уравнения ( 1. 30) .  Общая запись этого уравнения для  закрытой системы 
задается следующим образом: U  = f (S ,  V ) . Эта общая запись позволяет
представить изменение внутренней энергии, как ф ункцию  частных произ
водных от S  и V:

d U =  & U / d S ) v d S +  (Э U / B V ) s d V .  (2.26)

Выражение (2.26) полностью определяет приращение внутренней энергии 
закрытой системы, в которой не происходят никакие химические реакции. 
Все параметры вновь начнут изменяться, если систему откры ть. Увеличе
ние или уменьшение вещества системы будет сказываться на ее объеме. 
Т о  же самое можно сказать об энтропии, по ско льку энтропия —  экстенсив
ная величина. Да и сама внутренняя энергия тоже зависит от количества 
вещества. Поэтом у внутренняя энергия откры той системы, представлен
ной одним компонентом, долж на быть определена, как ф ункция трех 
переменных:

U  = ip(S, V , n ) .
Аналогично (2 .2 6 ), полное изменение внутренней энергии будет записано 

выражением:

d U =  & U l b S ) v  dS  + ( d U / d V ) „  n d V +  Ш Ъ п ) „  v dn.
V ,  t% О ,  П  o ,  r  g j



Стоящая справа после знака равенства первая производная —  уже извест
ная величина. Появление индекса п  свидетельствует, что изменение в н ут
ренней энергии взято д ля  закрытой системы, когда ее масса не изменяется. 
Согласно (1.30) эта производная равна абсолютной температуре. Произ
водная во втором члене после знака равенства по тем же признакам равна 
давлению со знаком минус. Отсюда изменение внутренней энергии одно
ком понентной откры той системы можно переписать более ком пактно:

d U  = TdS  -  P d V  + (Ъ и/ д п ) у  s d n . (2.27)

Частная производная последнего справа члена отражает изменение в н ут
ренней -энергии системы с изменением ее массы. В любом случае параметры 
Т  и Р  на зависят от массы. Даже если забыть то, что это интенсивные вели
чины, то  как частные производные они берутся при постоянной массе. 
В то же время S  и V  в откры той системе б у д у т  переменными.

Запишем теперь дифференциал определения (2.1) d G  = d U  + P d V  + 
+ V dP —  T d S  —  S d T .  Подставим в него дифференциал внутренней энергии 
д ля  откры той системы из (2.27) :

d G  = V dP  - S d T  + (b U l b n ) v s d n .

Полученное выражение описывает изменение энергии Гиббса откры той 
системы. Если массу такой системы изменять при постоянны х темпера
турах и давлении, то  тогда V dP  = 0 и S d T  = 0 независимо от того, как 
б у д у т  изменяться V  и S .  Поэтом у

d G = A d U / d n ) v  s dn,  

или

( b Gl bn ) p T = (bU/ bn )v s  = G  = ц .

Как видим , парциальная свободная энергия может быть определена через 
производную  по внутренней энергии, но при постоянны х энтропии и 
объеме, а не давлении и температуре.

Теперь можно обобщ ить представления о равновесии. Термическое 
равновесие определяется равенством температур во всех частях системы;  
механическое равновесие предполагает равенство давлений во всех частях 
системы. Д л я  химического равновесия необходимо,  чтобы во всех частях 
системы соответствующий к омп оне нт  имел бы один и тот  же химический  
потенциал.

О пределив условия равновесия ком понентов, можно перейти к при
менению этих условий д ля  анализа природных процессов. Примером при
менения знаний о газовых растворах на практике является атмосфера.

По нескольким  причинам чрезвычайно важно рассмотреть условия 
и возможности применения термодинамики на примере атмосферы. Во-пер
вых, строение атмосферы изучено достаточно хорош о, чтобы можно было 
сравнивать реальное положение вещей с расчетными данными. Именно 
такое сравнение позволит понять, что формальное применение термодина
мики приводит к ош ибочному результату. Это, возможно, послуж ит пред
остережением для  необдум анного использования законов термодина
м ики -по  отношению к др уги м  геологическим  объектам. Во-вторы х, позна
ние закономерностей современного состояния атмосферы с учетом всех 
привходящ их ф акторов может помочь в выработке ретроспективного 
взгляда на строение газовой оболочки Зем ли прош лы х эпох. Наконец, 
анализ , такого  масш табного объекта, как атмосфера, позволит ввести 
еще один важный ф актор —  гравитационное поле, мало используемое в 
обычных термодинамических расчетах.
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Г  л а в а  3

Т Е Р М О Д И Н А М И К А  А ТМ О С Ф Е Р Ы

Состояние атмосферы. Твердая Земля окружена прозрачной оболочкой, 
которая своим существованием обязана влиянию  гравитационного поля 
планеты . Благодаря ему и газообразному состоянию оболочки осущ ествля
ется быстрое выравнивание давлений на равных высотах и закономерное 
разрежение по мере удаления от Зем ли.

В современный геологический период основными элементами газовой 
оболочки (атм осф еры ), я в ляю тся : азот, кислород, аргон. На их долю  
приходится более 9 9 %  объема. На остальные компоненты остается менее 
1%. Та к о й  химический состав не коррелирует с химическими особенно
стям и подстилаю щ его атмосферу твердого основания и не отражает равно
весия ком понентов газообразной и твердой фаз.

Д зо т, аргон и гелий в геохимическом отношении —  инертные атмосфер
ные ком поненты . В древние геологические времена как предполагали, 
атмосфера была насыщена аммиаком. Содержание аммиака в равновесных 
условиях зависит от содержания азота и водорода. Исходя из нынешнего 
содержания водорода и азота в атмосфере, количество аммиака не может 
создать парциального давления, превышающего 0,203 Па у поверхности 
Зем ли. Д ля  увеличения этого значения необходимо существенно повысить 
содержание водорода. О днако, сам водород является временным ком по
нентом атмосферы. В земных условиях этот газ довольно быстро дисси- 
пирует в мировое пространство. Тем  не менее восстановительный харак
тер атмосферы, которы й мог быть на ранних этапах истории Земли, оказал
ся бы более согласованным с особенностями горны х пород суш и. В этом 
смысле предположение, что первичная атмосфера содержала м ного аммиа
ка и водорода, яв ляло сь в какой-то степени оправданным. Со значительно 
меньшей долей уверенности можно утверждать саму аргументацию этого 
предположения.

А р го н  —  газ, которы й образуется главным образом из калия земной 
коры в результате радиоактивного распада К 4 0 . Его  содержание в атмо
сфере все время возрастает с момента возникновения Зем ли. На этом явле
нии основан один из методов определения возраста Зем ли.

Гелий образуется при радиоактивном  распаде тория, урана и их про дук
тов со скоростью  1,75 • 106 атомов на см 2/с [46] . В нынешней атмосфере 
количество этого газа равно примерно 2,8 ■ 1018 грамм. Если возраст Зем
ли принять равным 4,5 • 109 ле т, то  гелия долж но бы ло бы накопиться 
почти на по рядок больш е.

Следую щ им  по содержанию за азотом газом атмосферы является кисло
род. В отличие от азота, аргона и гелия это активны й ком понент, взаимо
действующий с литосферой в течение всей истории Зем ли. Полагаю т, что 
этот газ, как ком понент атмосферы, начал появляться в уже сформирован
ной газовой оболочке в результате процессов фотосинтеза. Но по своему 
изотопному составу нынешний кислород атмосферы оказывается более 
тяжелым, чем то т, которы й сейчас выделяется при фотосинтезе [36] . 
По этой причине считать весь атмосферный кислород образованным за 
счет процессов жизнедеятельности неоправданно.

По данным, приведенным Н .П . Семененко [3 4 ], масса углерода биосфе
ры, включая уго ль , нефть и битумы составляет 1,148 • 1019 г или 
1,9-  Ю 18 молей. Если взять крайний случай и сделать пересчет углерода 
на образование насыщенного углеводорода— метана, то  окажется, что для 
создания моля такого  соединения с участием воды должен освобождаться 
моль кислорода. Современная атмосфера содержит 3,8 - 1019 молей кисло-
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рода. Видимо, какая-то часть этого газа долж на была возникнуть вне связи 
с живой материей. Первоначально кислород, вероятно, поступал в атмо
сферу, как п р о дук т разложения воды и диссипации водорода в мировое 
пространство. К ислород, возникавш ий таким путем, расходовался на 
окисление некоторы х ком понентов атмосферы и твердой оболочки Земли. 
В частности, если бы атмосфера была насыщена аммиаком, то  реакция

4 N H 3 + 3 0 2 = 2 N 2 + 6 Н 20

приводила бы к полном у удалению кислорода. Информация предыдуще
го раздела позволяет это рассчитать. Д л я  указанной реакции равновесие 
наступит при условии

После подстановки табличны х данных и расчетов получаем результат 
д ля  t = 25°С

Принимая, что общее давление равно 1 атм, можно оценить возм ожные ко
личества О ? . К о гд а давление его исчезающе мало, то  Р0 = 10~79 V  [0,97 —  
—  A N H ) //’ м н  При увеличении давления P q  д о  значимой величины, 
уменьшается коэффициент 0,97. В лю бом  из этих случаев содержание ам
миака будет менее Ю ~ 100 атм, т.е. кислород и аммиак не сосущ ествую т.

Докем брийские окисные железные руды  свидетельствую т не в пользу 
аммонийной атмосферы того периода. Сейчас кислород —  один из основных 
газов атмосферы. Состав атмосферы у поверхности Земли приведен 
в табл. 2.6. По отношению ком понентов, которые выделены в раздел квази
п о сто ян ны х,—  данные таблицы репрезентативны д л я  всех областей Земли. 
На климатические условия большое влияние оказывают примеси, количест
во которы х в атмосфере переменно.

Наиболее неравномерно распределен углекислы й газ. Р .Ф лигль и Д ж .Б у - 
зингер [44] отмечают, что в разных местах диапазон колебаний С 0 2 нахо
дится в пределах 0 ,0 1 — 0,1 об.% . О днако, если исклю чить мелкие аномалии, 
то диапазон колебаний его в приземной атмосфере сузится и вырисуются 
определенные закономерности распределения этого газа, отраженные на 
рис. 2.4. При среднем содержании угле к и сло го  газа на Земном шарю, рав
ном 0,031% , колебания его в общем уклады ваю тся в пределы 0,0317— 
0,0309% . Наибольшие годовы е изменения при этом происходят в А р к ти к е .

Углекислы й газ —  ком понент воздуш ной оболочки, содержание которо
го также регулируется процессами жизнедеятельности. Как и кислород, у г 
лекислы й газ представляет собой активны й ком понент атмосферы, реаги
рующий с горными породами и определяющий активную  рюакцию воды. 
В отличие от кислорода поглощ ение угле к и сло го  газа дом инирует над про
цессами, приводящ им и к его появлению в атмосфере. Углекислы й газ — 
основной строительный материал автотроф ны х организмов. У  гетеротро- 
фов это п р о ду к т диссим иляции. Тем  не менее и у этих организмов процесс

Аналогично то м у, как составлено уравнение ( 2. 23) ,  находим:

Как будет показано далее, в равновесии с водой Р н  Q = 0 ,0 3 1  атм. 

То гд а  А н ,  о “  9 • 10~10 . Отсюда следует.
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Т а б л и ц а  2.6
Химический состав сухого атмосферного воздуха [29, с. 34]

Г  аэ М о лекулярны й  вес Объемная концентрация

<ваэипостоянные ком лонен гы
Азот 28,016 78.110 ± 0,004
К и слород 31,9986 20,953 ± 0,001
А рго н 39,942 0,934 ± 0,001
Неон 20,182 (18,18 ± 0,04) • 1 0 “
Гелий 4,003 (1,24 ± 0,004) ■ 1 0 “
Криптон 83,80 (1,14 ± 0,01) • 1 0 “
Ксенон 131,3 (0,087 ± 0,001) • 1 0 “
Водород 2,016 0,5 • 10 “
Метан 16,043 2 - 1 0 “
Закись азота 44,015 (0,5 ±0, 1)  • 10 “

Термодинамические активны е примеси

Вода 18,005 0 - 7
Д в у о к и сь  углерода 44,009 0 ,0 1 -0 ,1  (в ср. 0,032)
Озон 47,998 0— 1 0 “  (в е р . 4 - 1 0 “ )
Д в у о к и сь серы 64.064 0 - 1 0 “
Д в уо к и сь азота 46,007 0 - 2  ■ 10 “

жизнедеятельности связан с превалированием закрепления углерода по 
сравнению с его выделением в форме угле к и сло го  газа. Захоронение орга
нического вещества при осадкообразовании —  это, по сущ еству, захороне
ние угле к и сло го  газа. По мнению А.Р.Вегенера [ 6 ] ,  общее количество у гл е 
к ислого газа до начала его ассимиляции растениями или связывания в из
вестняки было таковы м , что у поверхности Земли атмосферное давление 
долж но бы ло составлять 10 атм. Имеется другое мнение [ 4 ] ,  согласно ко
тором у давление С 0 2 , по-видим ом у, никогда не м огло быть особенно боль
шим. Повышение давления С 0 2 создало бы предпосы лки д л я  протекания 
реакции Юри:

C a S i0 3 + С 0 2 =  С а С О э + S i 0 2 .

Волластонит здесь взят как обобщенный силикат. В последующем, когда 
б у д у т  рассмотрены гетерогенные равновесия, можно будет рассчитать, что 
д ля  формального осущ ествления этой реакции слева направо необходимое 
парциальное давление С 0 2 составит примерно 1,5 ■ 10~21 атм —  величину, 
во много раз меньшую, чем в современной атмосфере.

О т содержания угле к и сло го  газа в воздухе зависит абсорбция солнечной 
энергии. На этом основании С.Аррениусом  была предложена "у гле к и сло т
ная" гипотеза колебания климата.

Помимо угле к и сло го  газа на свойства атмосферы большое влияние ока
зывают еще два м икрокомпонента. Это озон и водяной пар. Даже следы 
этих газов интенсивно поглощ аю т инфракрасное излучение Земли и влияю т 
на температуру атмосферы. В свою очередь о т температуры атмосферы за
висит величина удержания в ней водяного пара. Неограниченным источни
ком пара является мировой океан.

Особенности применения термодинамических постулатов с учетом гра
витационного по ля. И сследуя направление процессов в системе, обычно пре
небрегают полем тяготения. С точки зрения химика такое пренебрежение 
оправдано: как бы система ни была велика, в условиях химического лроиз-
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водства она, по сущ еству, вся находится на одном  гравитационном уровне. 
Геолог не всегда может быть удовлетворен подобны м подходом . Рассмат
ривая такие объекты Зем ли, как атмосфера или океан в целом, приходит
ся иметь дело  с протяженными однородны м и системами, разные участки 
которы х находятся в разных точках гравитационного по ля. Разные гравита
ционные уровни энергетически отличны . Это долж но накладывать свои осо
бенности на применение, по крайней мере, первого закона термодинамики. 
Выясним смысл этих особенностей на простом примере.

Рис. 2.4. Содержание С О ; в воздухе в зависимо
сти о т широты и времени года. О тклонени я от 
средней величины 0,03145 в десятны х до лях  
процента [46)

Представим, что система состоит из одинакор1. . брусков свинца. Будем  
приклады вать эти бруски д р у г  к д р у гу , г*' ^ них единую "свинцо
вую " систему. На создание такой .. . „ооходимо затратить работу, 
связанную с перемещением разж ененны х брусков в единый ком плекс. 
Если система ф орм ируется в усло в и ях  невесомости, то  работа по переме
щению бруска не зависит от его удаленности от системы и будет всегда о д 
ной и той же. В этом случае каждый брусок энергетически равноценен.

Теперь до пустим , что мы создаем такую  же систему в поле тяготения. 
Здесь энергия, приложенная к том у или ином у бруску д л я  его перемеще
ния, окажется различной. Она зависит о т первоначального положения брус
ка в пространстве и то го  места, которое он займет в системе. Д л я  оценки 
этих условий будем считать, что каждый брусок перемещается от уровня 
моря и последовательно накладывается д р у г  на др уга . То гд а  работу по пе
ремещению каждого бруска в гравитационном поле можно подсчитать по 
известному уравнению механики W  = m g h , где т  —  масса, д  —  ускорение 
свободного падения, а Л —  высота о т уровня моря. В такой системе, пред
ставляющей собой свинцовый столб, направленный по нормали к Земле, 
верхний и нижний бруски энергетически неравноценны в си лу  различия ра
боты, затраченной на перемещение каж дого из них от условного уровня. 
Чем выше о т условного  уровня располагаются элементы системы в гравита
ционном поле, тем в большем количестве способны они отдать энергию при 
возвращении назад на нулевой уровень.

Увяжем этот вы вод с первым законом термодинамики. Будем  мысленно 
бросать бруски свинца с разной высоты на нулевой уровень. Чем с большей 
высоты был сброшен брусок, тем более горячим он окажется при ударе. 
По количеству вы деливш ейся теплоты  можно судить и о том, с какой высо
ты сброшен брусок. Т а к  как внутренняя энергия не зависит от положения 
тела в гравитационном поле, то  остается утверждать, что количество выде
лившейся теплоты  эквивалентно выполненной работе над окружающей 
средой при ударе.

Услож ним  пример тем, что бруски м огут иметь разную температуру и 
при перемещении на нулевой уровень их температура также должна иэме-
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няться. В этом случае, будет изменяться и внутренняя энергия. Тогда 
SQ = d U  —  mgdh.  Знак минус поставлен по следующей причине. Когда об
суж дался вопрос со знаками, бы ло принято, что энергия, поступающая 
в систему посредством теплопередачи, берется со знаком плюс, а энергия, 
поступающая любым др уги м  путем —  со знаком минус. Если начальный 
уровень системы обозначить сим волом  0, то всегда АЛ >  0 при Л >  0. Вы
ражение mgdh  > 0  свидетельствует, что система, подымаясь над нулевым 
уровнем, получает энергию. Согласно принятом у условию  эта величина 
должна быть взята со знаком минус.

Обобщ им  этот пример на такую  систем у, которая может еще сама вы
полнять работу расширения (расходовать энергию ). То гд а  с учетом того, 
что система имеет возможность перемещаться в гравитационном поле Зем
ли, полный баланс энергии, согласно первому закону термодинамики, 
должен быть записан так:  5 Q  = d U  —  mgdh + P d V .

Обратим  внимание еще раз, что при увеличении объема система отдает 
энергию. Поэтом у перед произведением P d V  стоит знак плюс. Перемещение 
системы над условны м  уровнем по нормали гравитационного поля увеличи
вает ее энергию. Поэтом у перед произведениемтд'гУЛ стоит знак минус.

Учтем, что т  = 'ZrijMj,  где л , —  число молей компонента /', а М , —  его мо
лекулярны й вес. Применительно к обратимым условиям  д ля  одноком по
нентной системы получим  следующее выражение:

TdS  = d U +  P d V  —  nMgdh . (2.28)

Это выражение, по сущ еству, расширенный вариант основного уравнения 
термодинамики (1.30) . Оно применимо к условиям , при которы х уже нель
зя пренебречь положением отдельны х частей системы в гравитационном 
поле. В процессе установления равновесия обратимым путем часть энергии 
системы или окружающей среды может быть использована на выполнение 
максимальной работы. Эта часть по абсолютной величине равна энергии 
Гиббса. Сравним с этой системой точно такую  же систему, но расположен
ную на высоте Л от нее по нормали гравитационного поля. При опускании 
системы с высоты Л на нулевой уровень появится дополнительная энергия, 
обусловленная уменьшением потенциальной энергии системы. Эта допо лни 
тельная энергия может быть использована д л я  выполнения дополнительной 
работы. Та к и м  образом, A G  системы на нулевом  уровне и A G  точно такой 
же системы, но расположенной на уровне Л , окаж утся различными, если за 
ними следить с одного и того  же уровня. Оформ им  эти заключения фор- 
м ульно. Д л я  этого продифференцируем выражение (2.1)  и используем его 
в комбинации с расширенным основным законом д л я  закрытой системы 
( 2. 28) .  То гда

d G  = nMgdh  + V d P  -  S d T .  (2.29)

Очевидно в одноком понентной системе изменение энергии Гиббса с уда
лением от центра гравитационного поля при постоянстве прочих парамет
ров определится зависимостью

(й G /йЛ ) , ,  г  (| = п М д . (2.30)

Д опусти м , что одноком понентная система имеет большую протяжен
ность по нормали гравитационного поля и все ее части равновесны между 
собой. Согласно втором у закону термодинамики условие устойчивого рав
новесия закрытой системы предполагает одинаковое значение энергии Ги б 
бса в любой ее точке. Э того  условия вполне достаточно: так как в системе 
не протекают никакие химические реакции, нет смысла услож нять задачу 
и искать минимум свободной энергии.
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Условие одинаковости Энергии Г  иббса во всех точках обозначает, что при 
сравнении лю бы х соседних участков системы, отличающихся своими темпе
ратурами, давлениями и координатами, в гравитационном поле при равно
весии d G  = 0. То гд а  из уравнения (2.29) получаем: nMgdh  + V d P  —  S d T  = 0. 
Если вдобавок температура во всей системе одна и та же, то  тогда

nMgdh  + V d P  = 0. (2.31)
Д л я  идеальных газов в изотермических усло ви ях из (1.1)  следует: 

P d V  = — V d P . Очевидно, систему в гравитационном поле, представленную 
идеальным газом и равновесную во всех точках, можно охарактеризовать 
следую щ им образом nMgdh  = P d V .

Это означает, что при опускании части системы с высоты Л на нулевой уро 
вень в изотермических усло ви ях, вся потенциальная энергия будет расходо
ваться на выполнение работы расширения. Общее изменение энергии Гиббса 
при этом окажется равным нулю . Обращает внимание, что эти выводы 
действительны то лько  д ля  закрытой однородной системы, по ск о льк у уда
ление или приобретение системой массы долж но дополнительны м  образом 
влиять на ее энергию Гиббса.

Д л я  идеальных газов состояние системы описывается уравнением К ла 
пейрона-М енделеева. Подставим  в уравнение (2.31) объем из уравнения 
идеальных газов. То гда

Э то выражение известно под названием барометрической ф орм улы  или 
основного уравнения статики атмосферы. Приведенный здесь вывод отлича
ется от то го , которы й обычно дается в физике. Но именно этот вы вод пока
зывает си лу термодинамики и свидетельствует о том , что в основе всех 
явлений природы  лежат одни и те же фундаментальные законы.

Д л я  интегрирования выражения (2.32) примем, что при Р  = Р ° , h  = 0. 
То гда

Та к  как идеальные газы ведут себя независимо, то уравнение (2.33) 
применимо также д ля  расчета изменения парциального давления любого 
компонента газовой смеси, взятого отдельно. Д л я  системы, состоящей из 
нескольких газов, можно записать

Р  = Р\ + P i  т  -  +Р, ,  = Р °  exp ( — M , g / R T )  + Р°  exp ( - M 7 g / R T ) + ...

... + Р°  exp ( - M „ g / R T ) .

В качестве Р° используем парциальные давления газов у зем ли .То гда  давле
ние на любой высоте Г  = 298,15 К определится ф орм улой Р =  1,Р° е хр (— 3,956 ■ 
• 1СГ'1 Mjh ) .  Здесь /И,- —  м олекулярная масса данного газа в к г, а Л —  высо
та в м. Пользуясь ф орм улой ( 2. 33) ,  можно подсчитать, каким должно 
быть распределение газов на любой высоте, исходя из реального состава 
атмосферы у уровня моря.

Э тот же вы вод целесообразно получить более точным способом. Д л я  этого рас
смотрим упрощ енную  модель газовой атмосферы так, если бы она состояла то лько из 
дв ух газов 1 и 2. Из (2 .29) следует, что д л я  изотермических условий

d G  -  V d P  + mgdh.  -  (2.34)

Согласно (2 .13) общий объем системы может быть представлен следую щ им обра
зом:

I/ -  (л , + п 2) R T I P ,  (2.35)
где л , и л ,  —  переменные на каждом уровне Л, но в сумме дающие постоянную  вели

d P I P  = —  ( M g I R T )  dh . (2.32)

Р  = Р°ехр [ -  ( M g I R T )  h  ] . (2.33)
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чину. То л ь к о  в этом случае V  и Р  сами выступаю т, как зависимые переменные. Дейст
вительно, продифференцируем это уравнение по общим правилам. То гда

d V  = (<Ул, + d n 2) R T I P  + (л ,  + n 2) d P R T / P \

когда л ,  + п 2 = п,  где п =  const,то d n t = — d n 2. Первый член справа от знака равенства 
сокращается и интегрирование вновь дает (2 .3 5 ).

Д л я  закрытой системы, движ ущ ейся в гравитационном поле без изменения энер 
гии Гиббса, вместо (2,34) можно записать:

( п , М ,  + п 2М 2) gdh = — (л ,  + л 21 { RT / P )  dP.

После преобразований получаем

d P /Р = - ( X ,  М,  + Х 2М 2) i g/RT)  dh.  (2.36)

Уравнение (2 .36) позволяет рассматривать ряд закрытых систем с одинаковым 
количеством молей газа, наложенных д р у г  на др уга  по нормали гравитационного 
п о ля  и обладающ их одной и той же энергией Гиббса. Мольные до ли  у таких систем 
(X , и Х 2) м о гу т' меняться произвольны м образом. Это вносит некоторую  неопре

деленность. Возьмем две такие системы и наложим их д р у г на др уга  по нормали гра
витационного поля. Несмотря на то, что общая энергия Гиббса каждой из них одна 
и та же, мы не можем утверж дать равенство соответствую щ их химических потенциа
лов . П оэтом у, если эти системы соединить в о д н у, начнется перемещение компонентов 
и энергия Гиббса такой объединенной системы будет изменяться. Д л я  того чтобы 
этого, не произош ло, нуж но согласовать между собой мольные до ли  по крайней мере 
о дно го  из ком понентов д л я  различных уровней гравитационного по ля . Будем  считать, 
что в объединенной системе химический потенциал первого компонента зависит от 
парциального давления и координат в гравитационном поле. То гд а , д л я  изотерми
ческих условий м, = f ( Р , , h ) . Очевидно

dp,  = (Эц, /ЬР, )/j d P , + id/jl /d h) p i

Т а к  как эта объединенная система закрыта и компоненты не реагируют между 
собой, то равновесное состояние д л я  первого компонента определяется условием 
d,и, = 0 . Рассмотрим значение каждой производной. По определению р,  = (ЪС/дп,  )р j .

' ( b p , /аР,  ),, = (3 O G /Эл, )/,_ Г /ЭР,  ] /? = [Э O G /ЭР, ) р т /дп,  ) = dV /bn,  = V ,.

Аналогичны м  образом можно выяснить, что (Э д, l bn) p  = М , д .  То гд а  д ля  равновес
ных условий V  , d P , = — М , д .  Парциальный объем данногб газа, находящегося в газо
вом растворе равен общ ему объему газовой смеси. Д л я  одного моля, согласно (2 .1 4 ), 
V,  = R T / P , .  '

Отсю да равновесие первого компонента в д в у х  соединенных между собой систе
мах, расположенных на разных уровнях гравитационного поля, определяется усло
виями d P x I P , = (/Itf dh.  С  др уго й  стороны известно, что Р х = Р Х х и dP  = P d X y +
+ X ,  dP.  Объединим  эти два равенства: d P xI P x = d X xf X x + dPfP.  То гд а  dPfP = 
= —  М хд ! Я Т  —  d X x I X , .  Эта зависимость отражает минимизацию энергии Гиббса при рас
пределении ком понентов в гравитационном поле, как ф ункцию  общего давления. При
равняем полученную  зависимость к (2 .36) по общему давлению. То гд а  (M xg / R T ) dh  + 
+ d X J X x = ( Х ,М ,  + Х 2М 2) i gf RTI dh.

Теперь м ольную  долю  второго компонента выразим через мольную долю  первого 
компонента, произведем разделение переменных и придем к интегрируемому выра
жению

V d X , (М,  - М 2) h X ,  X ” Г (М х — М 2)
/   = ------------------------------- д { dh ;  —  = —  exp —  --------------------- gh .
v" K f [^ - X x) R T  о X 3 X \  I  R T  J

Здесь X® и X ° — мольные до ли  первого и второго компонентов на уровне, для 
которого h = 0, X ,  и X ;  —  мольные до ли  на уровне h.  Это выражение ле гк о  преобра
зуется к виду

р°
= —  ехр

р ч

(М, - М 2) ]
--------------------gh\

R T  J
Это же выражение в свою очередь -  ничто иное, как отношение дв ух  уравнений 

(2 .3 3 ), взяты х для  смеси, состоящей из д в у х  газов. Та к о й  длинны й вы вод выражения, 
которое можно ле гк о  получить, как отношение дв ух  уравнений (2 .3 3 ), оправдан 
следующими причинами.
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Т а б л и ц а  2.7
Теоретическое распределение газов атмосферы

Высота,
м

Содержание газа, в %
Общее дав
ление, атм.о , Аг Ne Не н ,

0 78,11 20,95 0,934 1,82 ■ 1 0 _3 5,24 • 1 0 “4 5 - 1 0 “ 1
100 78,14 20,92 0,930 1,82 1 0 '3 . 5 ,2 9 - 10 — 5 ,0 5 - 10 s 0,9886
1000 78,40 20,70 0,889 1, 88-  1 0 '3 5,79 • 10~4 5,56 • 1 0 '5 0,8918
10000 80,87 18,53 0,602 2,57 • 1 0 '3 1 ,4 0 - 1 0 '3 1, 45-  1 0 '4 0,3189
20000 83,27 16,34 0,388 3,62 ■ 1 0 “3 3,74 • 1 0 '3 4,04 ■ 10 “4 0,1022
50000 89,22 10,60 0,099 8,51 • 1 0 _3 6,72 • 10 ‘ 2 9,52 ■ 10‘ 3 3 ,5 2 6 - 10
80000 88,45 9,51 0,034 4 ,4 6 - 1 0 ‘ 2 1,676 0,299 8 ,8 3 0 - 10
100000 85,65 4,99 0,009 4,42 • 1 0 “2 7,696 1,504 1,403 - 10

Несмотря на то, что атмосфера простирается до бесконечности, законо
мерности распределения газов в ней описываются постулатам и, примени
мыми д л я  закрытой системы. Иными словами, если речь идет не о стацио
нарном, а равновесном состоянии, то  всегда можно найти способ описать 
природный объект, как закры тую  систему.

Теоретический состав атмосферы, как ф ункц ия высоты, рассчитанный 
по ф орм уле ( 2. 33) ,  дан в табл. 2.7.

Строение атмосферы и ее масса. Неожиданным оказалось, что действи
тельное распределение газов атмосферы по высоте не согласуется с теоре
тической моделью. Состав воздуха остается неизмененным по крайней 
мере до высоты 80 км. Описание такой модели с помощью термодинамики, 
не учитывающей гравитационное разделение и перепад давлений, кажется 
более близким  действительности, хотя и не верным. Можно ли говорить 
о том, что термодинамическое описание такого  объекта, как атмосфера, 
невозможно? О тню дь нет. Термодинамическое описание позволяет создать 
идеальную модель, согласую щ ую ся с законами природы. О ткло нени я от 
этой модели свидетельствую т о влиянии посторонних энергетических ф ак
торов, не учтенных в идеальной модели. Часто, применяя идеальную мо
дель, как раз и удается вы явить и проанализировать посторонние факторы .

Оказалось, что под влиянием энергетического обмена, которы й сущ ест
вует между Солнцем и Землей, скорость перемешивания газов атмосфе
ры опережает термодинамический эф ф ект их разделения. Скорость диф 
фузии начинает превышать эф ф ект перемешивания на высоте о к о ло  
105 км. Приведем данные о времени разделения газов атмосферы д ля  одно
го из наиболее ле гк и х  и одно го  из наиболее тяж елы х компонентов на раз
ных высотах (табл. 2. 8) .  Д л я  завершения по лного диф ф узионного разде
ления всей атмосферы потребовалось бы о к о ло  30 ООО лет [ 12] .

Примем среднее значение температуры атмосферы равным температу
ре стандартной атмосферы —  2 8 8 К ; ускорение силы тяжести равно 
9,80665 м/с2 ; м олекулярная масса воздуха —  28,966 г; универсальная 
газовая постоянная —  8,314 Дж /м оль • К. То гд а , в соответствии с (2.33) 
Р  = е.хр ( — 1,886 ■ 10“4 Л ) .  Из этого уравнения, как и из ( 2.34) ,  очевидно, 
что верхнюю границу атмосферы установить невозможно: давление асимп
тотически будет приближаться к нулю  по мере приближения Л к бесконеч
ности. Несмотря на это, массу атмосферы определить можно.

На уровне моря давление равно 1 атм. Это значит, что сто лб  воздуха, 
уходящ ий в бесконечность, поперечным сечением у своего основания, рав
ным 1 м2, давит с силой на это основание 1,013 • 105 Н. Т а к  как т д ,  
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Т а б л и ц а  2.8
Время разделения гелия и у гле к и сло ты  на разных высотах [46 ]

Высота, км
Время разделения

Высота, км
Время разделения

гелий углекислы й
газ

гелий углекислы й
газ

80
120

14 лет 
34 дня

50 лет 
130 дней

160
200

4,8 ч 
2 мин

17 ч 
8 мин

то /77 = 1,013 • 10s/9,80665 = 1,033 • 104 кг. Примем радиус Земли рав
ным 6371 - 10э м. То гд а  атмосфера, которая покрывает всю Землю, будет 
иметь массу т  = 1,033 • 104 • 4 • 3,14 (6371 ■ 103 ) 2 = 5,27 ■ 10 18 кг.

Л е гк о  найти, что при распространении среднего химического состава 
атмосферы, приведенного в табл. 2.6. на всю газовую оболочку Земли, 
весовые содержания ком понентов распределятся следую щ им образом:

А зо т 3 ,9 8 - 101 * к г  А р го н  0,068 - 10 1’ к г
К и слоро д 1 , 2 2 - Ю 1* к г  У гле к и слы й  газ 2 ,4 - 101 5 к г

В осадочных породах захоронено значительное количество угле ки сло го  
таза. По данным различных исследователей, эта величина составляет 
4 - 1020 кг  [12]  или колеблется в пределах 1 • 10 19 —  2,7 ■ 10* 9 к г  [36] .  
Примем цифру 1 - Ю 20 к г. Если бы весь этот углекислы й газ вы пустить 
в атмосферу, то у ее поверхности бы ло бы создано давление Р  = 
= 1 - Ю 20 • 9,807/4 • 3,14(6371 • 103 ) 2 = 1, 9-  10s Па = 18,98 атм. При ис
пользовании значения С 0 2 = 2,7 - 101 9 кг ,  эта величина составила бы 5 атм.

Используя барометрическую ф о р м улу и приведенный выше метод расче
та, довольно просто показать, что начиная с высоты 10 км  от поверхности 
Зем ли, уходящ ий в бесконечность слой воздуха имеет массу 1,61 • 1018 кг. 
Сравнивая эту циф ру с массой всей атмосферы, можно видеть, что в слое, 
примыкающем к Земле до  высоты 10 км, сосредоточено 70% атмосферы. 
С лой толщ иной 30 км включает уже о к о ло  99%  атмосферы.

Оставаясь благодаря перемешиванию однородной, атмосфера Земли 
по физическим особенностям делится на несколько концентрических обо
лочек. Нижняя оболочка именуется тропосферой. По мере удаления о т Зем
ли  в тропосфере отмечается понижение температуры. Благодаря этому 
тропосфера характеризуется особенно неустойчивым динамическим со
стоянием. Здесь часть тепловой энергии переходит в кинетическую, созда
вая условия д л я  интенсивного перемешивания воздуха. Все изменения, 
которые ощ ущ аю тся на поверхности Зем ли и именуются "п о го д о й ", проис
ходят, главны м  образом, в области тропосферы. Если бы понижение темпе
ратуры атмосферы экстраполировать за пределы тропосферы, оставив тот же 
самый закон, то, как свидетельствую т расчеты Гельм гольца, на высоте 27— 
28 км был бы до сти гн ут абсолютный нуль и атмосфера бы исчезла [ 6] .  
В действительности падение температуры прекращается на высоте 10— 
17 км. С  этого момента начинается переходная область с постоянной темпе
ратурой, именуемая тропопаузой.

Тропосфера переходит в следую щ ую  обо ло чку —  стратосферу. В ниж
ней части стратосферы температура остается низкой до  высоты 25— 35 км. 
Затем постепенно повышается, достигая таких же пределов, как и у поверх
ности Земли. Это повышение температуры связано с повышенным содер-
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Т  а 6. л  и ц а 2.9
Время ускользания газов Зем ли в го да х  [46]

Газ
Т,  К

500 1000 2000

Н 2,4 • 107 3,6 • 104 1, 8-  103
Не 4,2 • 102 s О О 2,4 • 107
О Ю 105 ю 51 10IS

жанием озона, задерживающего часть солнечной энергии. Увеличение озона 
не изменяет соотношение основных компонентов атмосферы: состав воз
духа здесь остается таким  же, как и у поверхности Земли. Концентрация 
озона, и атомарного кислорода, поддерживаемая фотохимическими реак
циями, даже в области оэоносферы очень низка. Если, начиная от поверх
ности Земли и кончая высотой 60— 70 км , где еще обнаруживаются следы 
озона, собрать этот газ в сферический слой и сжать до давления 1 атм, то 
толщ ина какого слоя окажется равной 0,5 см. Общая масса озона составляет 
3,2 - 1012 г, что в 750 раз меньше массы угле к и сло го  газа. Температурные 
условия, существующие в стратосфере, неблагоприятны  д ля  перемешива
ния воздуха. О днако, отсутствие гравитационного разделения его ком по
нентов свидетельствует, что перемешивание происходит. Хотелось бы еще 
раз подчеркнуть, вы вод о перемешивании делается на основании отклоне
ния от идеальной термодинамической модели, в чем как раз и видна ее 
полезность.

На высоте о к о ло  50 км отмечается зона стратопаузы, которую  покрыва
ет мезосфера. Мезосфера характеризуется новым понижением температуры в 
сторону удаления о т поверхности Земли, но состав воздуха остается 

прежним.
Изменения в соотношении компонентов атмосферы начинаются с высоты 

82— 85 км. Это так называемая зона мезопаузы. За ней следует ионосфера. 
Температура здесь резко возрастает и на удалении 250 км от поверхности 
Земли достигает 2000 К. В ионосфере распадается углекислы й газ, появ
ляю тся кислород и гидр о ксил. Возникает сильная ионизация атомов и 
м олекул. Скорость диф ф узии превышает скорость перемешивания и кар
тина распределения компонентов постепенно приближается к теоретичес
кой, предписываемой термодинамикой. Л е гки е  газы занимают дом инирую 
щее положение в более удаленны х оболочках, а тяжелые концентрируются 
в оболочках, расположенных ближе к Земле. В направлении от Земли уве
личивается концентрация кислорода, а концентрация азота уменьшается. 
Вместе с увеличением концентрации кислорода нарастает его ионизация. 
Выше 110 км  почти весь кислород находится в атомарном состоянии. 
За пределами 500 км от поверхности Земли атомарный кислород уступает 
свое место гелию и водороду, как более легки м  газам. Благодаря высо
ким  энергиям, получаемым атомами гелия и водорода, и малой плотности 
газа, все больше исключается столкновение атомов. Атом ы  получают такие 
скорости, которые позволяю т преодолевать поле тяготения (скорость 
уско льза ни я), что приводит к потере Землей ле гк и х  газов. Высота, с кото
рой начинается ускользание, именуется уровнем диссипации. Время полно
го ускользания некоторы х газов приведено в табл. 2.9.

Если возраст Земли оценивать в 4,5 • 109 лет, то  из атмосферы удали
лось водорода примерно в три раза больше, чем определяется сейчас. Зем
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ная атмосфера должна была потерять весь свой гелий и его обнаружение 
объясняется только пополнениями, представляющими собой следствие 
радиоактивного распада минералов.

О тличия реального и идеального газов. Д л я  анализа атмосферы, как 
примера газового раствора, бы ло использовано уравнение состояния 
идеального газа. На этом уравнении основывается обычно решение боль
шинства практических задач. О днако в определенных условиях при при
ложении к реальным газам уравнения (2.10)  и (2.17)  приводят к невер
ным результатам и не объясняю т опы тны х данных. Продемонстрируем 
это на некоторы х примерах.

Построенное по уравнению (1.5)  в координатах Р —  V  семейство изотерм 
представляет собой серию гипербол, расположенных симметрично относи
тельно прямой Р  = V. Из производной уравнения (1.5)  следует

( b P l b V ) T  = - R T / v \  (2.37)

Это значит, что все гиперболы в точке пересечения с прямой имеют у го л, 
равный 45 . Действительно, совместное решение уравнений Pv  = R T  и 
Р  = v, приводит к . результату R T / v 2 = 1. И следовательно в точке Р  = V} 
(ЪР/ b V ) j  = 1. Левее линии Р  = V  у го л  наклона изотерм всегда больше 45°. 

Особенности частей гипербол, расположенных правее линии Р  = V:  при 
одном  и том же давлении более высокотемпературные гиперболы спадают 
круче к оси абсцисс, чем низкотемпературные. Но никогда, ни у одной из 
этих гипербол тангенс угла  наклона не будет равным нулю . Гиперболы 
асимптотически приближаются к своим осям, а сам уго л  м онотонно изме
няется от точки, приближенной к оси ординат, до  точки, приближенной к 
оси абсцисс. Семейство таких гипербол математики называют прям оуголь
ными. Д л я  идеальных газов в соответствии с уравнением К лапейрона- 
Менделеева при конечных V  и Т  можно записать 0  <  (ЪР/Ъ\/)Т  = 
= — R T / v 1  <  °°. У  каж дого реального газа, в отличие о т идеальных газов, 
имеется изотерма, на которой расположена точка, отвечающая условиям : 
(ЪР/Ъ\/)Т  = 0 при конечных значениях V  и Г. Вторая производная в этой 

точке тоже равна нулю . У  идеальных же газов повторное дифференцирова
ние выражения (2.37) дает следующее решение: (Э2P / d V  ) т  = 2 R T / v 3, 
что никак не может быть равным нулю  при конечных значениях V  и Т. 
Точка, появляю щ аяся на изотерме реальных газов и удовлетворяющая 
условию

( b P l b V ) T  = (b2P/bv2 ) T  = 0, (2.38)

является весьма примечательной. Она свидетельствует о появлении переги
ба на изотерме. Сам же перегиб отражает то, что в этой точке газ переходит 
в др угую  фазу и перестает существовать, как газ. Все более высокотемпе
ратурные изотермы не имеют таких точек в любом диапазоне температур 
и давлений. Поэтом у газ при таких температурах приближенно может 
быть описан уравнением идеального газа. Все более низкотемпературные 
изотермы по сравнению с той, на которой появилась эта замечательная 
точка, имеют уже целую область, соответствую щ ую  (2 .3 8 ). Температуру 
той изотермы, на которой появилась точка перегиба, описываемая произ
водными (2 .3 8 ), именуют критической температурой. П о ск о ль к у речь идет 
о точке в координатах Р  —  V,  то ей долж но соответствовать единственное 
значение давления и единственное значение объема, которые именуются 
соответственно критическими давлением и объемом. Превращение газа в 
ж идкость не предусмотрено уравнением Клапейрона— Менделеева.

Интересный эф ф ект обнаруживается у реальных газов при их пропуска
нии под давлением через узкое отверстие. Э тот, так называемый дроссель-
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Рис. 2.5. М одель, демонстрирую щ ая эф ф ект Д ж о у л я — Том псона

эф ф ект или эф ф ект Д ж о у л я — Том псона, иллю стрируется рис. 2.5. Слева от 
диафрагмы с узким  отверстием газ находится под давлением Р х и занимает 
объем V t . Проходя через диаф рагм у, этот газ будет испытывать сопротив
ление и расходовать часть своей энергии. П остоянство давления на поршень 
А  создается благодаря этому сопротивлению'. После выхода из-за диафраг
мы газ может быть удержан поршнем Б  под постоянным, но уже меньшим 
давлением. Продавив объем V [ через диафрагму, тем самым мы произве
дем работу над газом Р j V t . После истечения через диаф рагм у газ совершит 
работу над окружающей средой, равную P 2 V 2. Энергия, растраченная на 
преодоление сопротивления диафрагмы , может быть рассчитана следующим 
образом: W  = Я, I/, —  P 2 V 2. Если процесс проводить адиабатически, то 
соверш ения) газом работа будет равна потере им части внутренней энергии: 
W  = -  Д U.  Поэтом у ( Р2 1/2 -  Р,  ) = ~ { U 2 -  U , ) ,  U x + Р х (/, = U 2 + Р 2 У 2.

Последнее обозначает, согласно ( 1.11) ,  что энтальпия реального газа 
после совершения работы не изменилась: Н ] = Н 2, но изменилась внутрен
няя энергия. Это изменение внутренней энергии газа долж но повлечь за 
собой изменение температуры. Поэтом у реальный смы сл имеет следующая 
производная (ЪТ/ЪР )// Ф  0. Эта производная может быть выражена через 
другие ф ункц ии , которы е облегчают сопоставление реального и идеального, 
газа. Воспользуемся соотношением, вы вод которого дан в приложении:

{ ЪТ/ЪР)н  (ЪР/ЪН)Т  ( Ъ Н / Ъ Л р  = - 1 .

Отсюда

С Р {ЪТ/ЪР)н  = - { Ъ Н / Ъ Р ) Т .

Ср  —  величина, не равная нулю  при конечных температурах. Существование 
эффекта Д ж о у ля — Том псона свидетельствует о том, что (ЪТ/ЪР)Н  Ф  0. 
Следовательно д ля  реальных газов

( ЪН/ЪР)Т  *  0. <2-39)

Сопоставим эту производную  с такой же производной идеальных газов. 
Из (1.5)  (Ъ\//ЪТ)р = R /Р. Но в свою очередь R /Р = v/T.  П оэтом у (Ъ\//ЪТ)р = 
= v / T  или же V  —  Т  (Ъ\//ЪТ)Р = 0. Применим к полученному выражению 
уравнение М аксвелла ( 1 . 45) ;  тогда д л я  идеальных газов

V + T  (ЪБ/ЪР)Т  = 0. (2.40)

Д л я  сравнения поведения реальных газов с зависимостью (2.40) исполь
зуем уравнение, которое получается при совместном решении (1.30) 
и дифференциальной формы (1.11)  :

d H  = T d S  + VdP.  (2.41)

Производная этого выражения при постоянной температуре оудет в ы гля 
деть следую щ им образом:

(Ъ Н /Ъ Р )Т = Т  (9S/ ЪР)Т  + V.  (2.42)
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Последнее выражение применимо д ля  любых веществ, а не только для  
идеальных газов: здесь не использовано уравнение Клапейрона— Менделее
ва. Сравнивая (2.42) с (2 .40) и (2 .3 9 ), видим, что идеальные и реальные 
газы отличаются производными ( Ъ Н / д Р ) т . У  идеальных газов эта произ
водная равна нулю , а у реальных —  отлична от н уля. Это последнее свойство 
бы ло использовано как условие стандартизации реальных газов.

Убедившись в существовании у реальных газов эффекта Д ж о у ля — То м п 
сона, ничего нельзя сказать о характере зависимости Н  = f  ( Р ) . Как свиде
тельствую т факты  [2 3 ], эта зависимость имеет не нулевое решение даже 
при нулевом  давлении. Д л я  этих условий в координатах Н — Р  линия, соот
ветствующая ф ункции Н  = f  (Р ) ,  пересечет ординату под угло м  0. Это зна
чит, что ( ЬН1ЪР) Т  =tg/3. У  идеального же газа, вследствие равенства (3 нулю, 
эта линия будет идти параллельно оси абсцисс, независимо от давления. 
Каждый реальный газ, в соответствии со своими химическими особеннос
тями при Р  = 0, должен был бы иметь свою присущ ую только ему энталь
пию. Поэтом у можно предполагать, что пересечение оси ординат линией 
H  = f ( P )  у каж дого реального газа будет осущ ествлено на различном 
удалении о т начала координат.

О т  предполагаемой точки пересечения проведем параллельную оси абс
цисс линию и будем утверждать, что в этой точке идеальный газ имеет 
такую  же энтальпию, как и его реальный прототип. Иными словами, при 
давлении, равном нулю , каж дом у реальному газу соответствует свой 
прототип идеального газа (рис. 2. 6) .  Такое согласование имеет глубокий 
см ы сл: несмотря на то, что все идеальные газы описываются одним и тем 
же уравнением Клапейрона— Менделеева, абсолютные энтальпии их должны 
быть различны, если они отображают разаличные реальные газы. Это поз
воляет объяснить так называемый парадокс Гиббса о смешении двух 
идеальных газов.

Теперь произведем сопоставление реального и соответствую щего ему 
идеального газов при различных давлениях. Д л я  этого воспользуемся за
висимостью ( 2. 41) .  Проинтегрируем  ее д л я  идеального газа, начиная от 
давления, равного 1 атм, до давления, равного нулю  при постоянной темпе
ратуре. Ф ункции состояния при давлении, равном нулю , будем отличать 
точкой над символом.

^ И Д  —  ^И Д  = 7"(^ЯД —  ^ ид ) + /  ^ и д 0̂ -
р = 1

Аналогичную  операцию вы полним  над реальным газом. Но расширять 
его начнем от произвольного давления до давления, равного нулю.

р  = о

НрИ —  Н рн = T ( S pH —  S pH) +  V pHdP.

Вычтем из аналогичной зависимости идеального газа полученное выраже
ние. При этом учтем, что идеальный газ является прототипом реального. 
То гд а  Н ия  = Н р н . ^  ^

Н р п -  7 5 р „  = W S a -  T S °a + Т ( S „ „  -  S p H ) +  /  I/HadP -  f  V pHdP.
p  = l p

На основании (1.49) можно написать, что WpH —  Т $ рн = G pH, а Н ^ я — 
~ T S ^ a = <3ид- Произведем такую  замену и одновременно прибавим и

р =о
отнимем в правой части полученного выражения / У и д d P :

р  р  Р
G P„ = G ° „  + Т (5ИД -  4рН) + J _  V u a d P  + f  (V V , -  V „ a ) d P .
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Теперь усилим  наше первоначальное условие и будем утверждать, что 
в точке, где давление равно нулю , не только энтальпия, но и все остальные 
свойства реального и соответствую щ его ему идеального газа совпадают. 
Вследствие этого можно избавиться от разности энтропий. То гда

р
G p „ = е„°д  + я  г  In/» + ;  (\/рн -  v Ha) d p .  (2.43)

о

Рис. 2.6. Изменение энтальпии с давлением у реально
го газа (7 ) и его идеального прототипа (2)

Р

Очевидно, что G „ a + R T \ n P  = G „ a . Э ту  зависимость можно получить, интег
рируя (2.4) и используя уравнение состояния идеального газа ( 1. 5) .  Та 
ким образом (2.43) перепишется следую щ им  образом

с р„ = с ид + ;  ( у р„ -  у и д ) dp .
о

Как видим, при любом произвольном давлении реальный газ отличается 
от своего идеального прототипа поправочным членом, которым учитыва
ется различие в поведении их объемов. Желательно бы ло бы эту меру о т
клонения от идеальности представить логарифмическим членом. То гда  
выражение (2.43) приобрело бы более ком пактны й вид. С математических 
позиций результат интегрирования можно представить любым числом и, в 
частности, можно написать:

р

{  <VP -  “  ^ и д )  d P =  f l T ' n i y ^ o ) .

При давлении, равном нулю , реальный и идеальный газ имеют одни и те же 
свойства. Следовательно, 1/рн —  ^ Ид = 0- То гд а  интеграл по нижнему 
пределу будет равен нулю . Иными словами, по нижнему пределу должно 
удовлетворяться условие: Я7"1п^0 = 0. В таком  случае значение v 0 равно 
единице. П оэтом у в лю бом диапазоне давлений

р

/  ( У р „  "  У и д ) d P = R T \ n v ,  
о

где v = f  ( Р , Т ) . Эта величина также зависит от природы газа. Теперь (2.43) 
приобретает достаточно ком пактны й вид:

G P„ =  G° a + R T  In P  p . (2.44)

Произведение P v  получило название летучести ( f ) ,  а величина v именует
ся коэффициентом летучести: P v  = f.

Обычно уравнение (2.44) записывают, выражая произведение, стоящее
100



под знаком логарифма через летучесть. При этом индексы, определяющие 
к каком у состоянию газа относится сим вол, опускаю т. Записав выражение
(2.44) в наиболее употребительной форме, а именно

G = G °  + R T \ n f ,  (2.45)

не надо, однако, забывать, что стандартная энергия Гиббса относится к не
котором у гипотетическому состоянию, при котором  данный реальный газ 
ведет себя как идеальный.

Связь энергии Гиббса реального газа и его идеального прототипа можно 
представить графически. Д ля  этого выясним особенности функциональной 
зависимости между энергией Гиббса и давлением идеального газа.

Из предыдущего уже известно, что два разных изотермических состоя
ния идеального газа связаны со своими давлениями следующим образом: 
G 2 - G ,  = R T \ n P 2 — R T \ n P \ .  Если разнйца между G 2 и G 2 бесконечно 
мала, то тогда d G  = R T d \ n P .  Воспользуемся другой  формой представления 
дифференциала натурального логарифма и уравнением Клапейрона— Менде
леева (1.5)  и сведем полученное выражение к ( 2. 4) :

(ь д / ъ р ) т = V.

При графическом изображении эта производная, представляющая собой 
объем, отклады вается на оси ординат. На оси абсцисс откладывается1 дав
ление.

Действительно, по ско льку, согласно ( 1. 5) ,  v = R T I P ,  то фактически 
мы имеем дело с функциональной зависимостью

( ъ а ъ р ) т  = r t i p ,

где производная выступает в качестве ф ункции, а давление —  аргумента. 
Размерность объема —  м3 или д м 3 ( л ит ры) .  Но энергию Гиббса принято 
выражать в дж о улях. Если при этом давление будет выражено в атмосфе
рах, то появится непривычная единица измерения объема: Дж/атм. Тем  не 
менее целесообразнее использовать именно эту единицу, имея в виду, 
что ее всегда можно перевести в дм 3, умножив на коэффициент 9,869 • 10” .

Разделяя переменные в полученном выше выражении и интегрируя, мы 
придем к так называемой первообразной ф ункции, значения которой 
б удут соответствовать величине площ ади под производной.

И так, имеется первообразная G 2 —  G i  = Я7"1п ( Р 21Р\ ) ,  описывающая 
площадь под производной

( ъ а ъ р ) т  = r t i p .

На рис. 2.7 и 2.8 даны графики первообразной и производной. Как следует 
из них, при изменении давления от 0,2 до 1 атм объем одного моля идеаль
ного газа, температура которого 298,15 К, изменяется от 12395 до 
2478 Дж/атм (соответственно от 122,3 до 24,5 д м 3 ) . Площ адь же, ограни
ченная осью абсцисс и линией, задаваемой, функцией v = (ЭG / d P ) T = R T I P ,  
в пределах от 0,2 до  1 атм будет равна 3989,7 Дж , как это следует из раз
ности (G 2 —  G ! ) ,  взятой на рис. 2.7. Что же в таком случае представляет 
каждая из величин G 2 и G t ? Д л я  выяснения этого вернемся снова к выра
жению d G  = V d P .  При изотермическом расширении газа, согласно (1.5), 
V d P  = — ,P d V .  То гд а  вышеприведенную зависимость можно переписать 
следующим образом d G  = — P d V .

Очевидно, изменение энергии Гиббса характеризует работу изотермичес
кого сжатия идеального газа, взятую  с обратным знаком. Здесь есть воз
можность еще раз убедиться в том, что энергия Г  иббса не всегда отвечает 
максимальной полезной работе. Если работу по сжатию газа производить
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Рис. 2.7. Свободней энергия, как ф ункц и я давле
ния (первообразная)

Рис. 2.8. Объем, как ф ункц ия давления (произ
водная)

Рис. 2.9. Изотермы идеального ( 1) и реального 
(2 ) газов 
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Рис. 2.8

от давления, равного нулю , до давления 0,2 атм, то  величина такой работы 
окажется бесконечно больш ой. Бесконечно больш ой долж на быть и работа 
по сжатию газа до давления, равного 1 атм. Но разность этих работ дает 
конкретную  величину —  3989,7 Д ж . Как раз эта особенность и использу
ется при сравнении работы, выполненной над идеальным газом, и работы, 
выполненной над реальным газом, от давления, равного нулю , до одного 
и того же давления. Но почему же тогда возникает разность, которая не 
равна нулю ? Дело здесь в следующем. Д л я  реального газа производная

( d G / d P ) T = 1/

не может быть интегрирована. Использовать уравнение Клапейрона— Менде
леева д ля  реальных газов нельзя. Тем  не менее a p r io r i можно сказать 
следующее: так как реальный газ отличается от идеального тем, что состоит 
из м о ле кул, имеющих реальный объем и взаимодействующ их между собой, 
площ адь под кривой V  = f  (Р )  у  реального газа, сжатого до то го  же самого 
давления, что и идеальный газ, будет отличаться от площ ади идеального газа 
(рис. 2. 9) .  Разность этих площадей как раз и показывает различие в величи

не произведенной над газами работы, когда оба они сжаты до одного и то го  
же давления Р .  Эта разность равна разности энергий Гиббса реального и 
идеального газа. Допустим , что она определена и обозначена числом у . То гда  
G p„  —  Сид = у.  Значения у  выражены в д ж о улях . Ничто не мешает эту 
величину выразить др уги м  образом, например у  = Я  Г  In f,  где Я Г  —  постоян
ная, a f  подбирается так, чтобы выражение справа от знака равенства было 
равно у.  Если у  разделить на произведение Я Г , которое тоже имеет размер
ность в д ж о улях , то f  окажется безразмерной величиной.-Летучесть, таким 
образом, вы ступает как коэффициент, определяю щий отличие работ расши
рения реального и идеального газов. Летучести то льк о  приписана размер
ность атмосферы в связи с тем, что при давлении, равном нулю , летучесть 
приравнена к давлению.
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Обычно для  небольших давлений летучесть рассчитывают по уравнению 
Ван-дер-Ваальса. Это уравнение удобно в том отношении, что его константы 
м огут быть определены из данных, относящ ихся к критическим состояни
ям газов. О днако уравнение Ван-дер-Ваальса, примененное к высоким 
давлениям, позволяет получить только приближенные результаты. " ...Е го  
основное значение заключается в возможности произвести предварительные 
подсчеты, когда доступны  лиш ь немногие данные и когда точность прино
сится в жертву у д о б с тв у " [15,  с. 231] .  Та б л. 2.10 иллю стрирует значения 
летучести, вычисленные по уравнению Ван-дер-Ваальса.

Результаты, приведенные в т а б л .2.10, не намного отличаются от получен
ных опытным путем. При 50 атм значение летучести углеки слого  газа, 
рассчитанное по уравнению Ван-дер-Ваальса, на 4 ,6%  выше эксперименталь
но найденного значения. Д л я  остальных газов эти отклонения составляют 
при этом давлении 1— 1,5% в ту  или иную сторону. Анализ литолого-геохи- 
мических процессов, в отличие от метаморфических и магматогенных, 
чаще всего ограничивается такими давлениями, д л я  которы х летучесть 
может быть рассчитана по уравнению Ван-дер-Ваальса и когда точностью 
можно пожертвовать ради удобства. При общ их давлениях смеси газов, не 
превышающих десятков атмосфер, во многих случаях вполне допустим о 
использовать уравнение идеального газа.

Термодинамические характеристики газов. М олярный объем в соот
ветствии с (2 .4) определяет скорость изменения энергии Гиббса газов 
с давлением. Закономерность изменения самого объема от давления зада
ется одним  из уравнений состояния. Знание правил по использованию 
этих закономерностей позволяет рассчитать энергию Гиббса реального 
газа при различных давлениях в изотермических условиях. По сущ еству 
этими же правилами определяется и химический потенциал газа, поскольку 
при умеренных давлениях газы ведут себя независимо. Изменение энергии 
Гиббса или химического потенциала газа с температурой задача совершенно 
иного характера.

Х о тя стандартный химический потенциал или стандартная энергия Ги б 
бса представляю т величины, относимые к идеальному газу, изменение 
их с температурой рассчитывается через теплоем кость реального газа. 
Само изменение теплоем кости отражает физические особенности реального 
вещества и не может быть рассчитано методами феноменологической 
термодинамики.

Д л я  определения зависимости C p  = f ( T )  под экспериментальные данные подбира
ется какой-либо полином , удовлетворяю щ ий такой точности, которая находится в 
пределах погреш ности измерений всех экспериментальных точек. Г .Д ж . Бернштейн 
(1 9 5 6 ), исходя из определенны х теоретических соображений, показал, что теплоем
кость газообразных веществ хорошо уклады вается в эмпирическую зависимость 
вида Ср  = а + Ь ' Т~ '  + с ' Т~г .

Несмотря на это, с помощью приведенного уравнения не удается согласовать на
бор определений теплоем кости при разных температурах.

В справочнике Д . С талла, Э. Вестрама и Г . Зинке [37 ] используется параболичес
кая ф унк ц ия С р  = а”  + Ь " Т  + с " Т 2 .
В монографии Р. Керна и А . Вайсброда [ 21] ,  а также в [3 0 ],  зависимость выражена 
уравнением

С р  = а + Ь Т  + с Т ~ 7. (2 .46)

Преимущ ество этого последнего полинома по сравнению с остальными состоит 
всего лиш ь в том, что математические преобразования, совершаемые над ними для 
вычисления термодинамических ф ункц ий , при водят к простым уравнениям не выше 
второго порядка по температуре.

Пока не найдено совершенного уравнения, которым можно было бы 
описать объективную  связь между Ср  и Т.  Поэтом у каждый из выше при-
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М ольные объемы, ( V , дм 3 ) ,  летучесть i f ,  атм) и соответствую щее ей давление 
(а т м ), рассчитанное по уравнению Ван-дер-Ваальса д ля  Т  = 298,15 К

Т а б л и ц а  2.10

Г  аз V f V f V f

Идеальный 1 _ 10 _ 20
газ
В одород У А,4301 1,0007 2,4632 10,0685 1,2402 20,2765
А рго н 24,4447 0,9989 2,4240 9,9082 1,2010 19,6367
А зо т 24,4477 0,9993 2,4304 9,9339 1,2078 19,7408
К и слоро д 24,4403 0,9990 2,4228 9,9035 1,1998 19,6176
Углек и слы й 24,3591 0,9957 2,3378 9,5737 1,1098 18,2986
газ

Т а б л и ц а  2.11
Термодинамические свойства некоторы х газов при Т =  298,15 К

Г  аз
A G °

0
А Н S° с°р

Дж /м оль Дж /м оль ° К

О , 0 0 205,029 29,427
н ; 0 0 130,574 28,839
Не 0 0 126,039 20,786
Ne 0 0 146,214 20,786
Аг 0 0 154,733 20,786
Кг 0 0 163,971 20,786
Хе 0 0 169.573 20,786

0 0 191,489 29,121
С О г -3 9 4  300 -3 9 3  505 213,669 37,112
Н 20 - 2 2 8  589 -2 4 1  814 188,724 33,577

Н , 0  (ж ) -2 3 7  191 -2 8 5  830 69,948 75,299

веденных полиномов следует рассматривать как интерполирую щ ую  ф у н к 
цию. Руководствуясь тем, что литолого-геохим ические процессы протекают 
в области температур, ограниченных ж идким  состоянием воды, мы вклю 
чили в табл. 2.11 данные, которые должны  согласовываться в этих преде
лах с экспериментом.

Растворимость воды в атмосфере. Рассматривавшиеся до  сих пор усло
вия равновесия ком понентов ограничивались системой, представленной 
одной фазой. Испарение воды в атмосферу и равновесное удержание воды 
в атмосфере относится к области гетерогенного равновесия. Теперь система 
будет состоять из двух  фаз —  ж идкой и газообразной. Общ ую  энергию 
Гиббса такой системы обозначим символом G,  общий объем V  и общую 
энтропию S . Таким  образом, значения ф ункций G, V  и S  относятся ко всей 
системе, включая ж идкую  и газообразную фазу. Используя известный уже 
способ расчета изменения энергии Гиббса откры той системы, представим 
эту энергию как ф ункцию  четырех переменных G = f  ( Т ,  Р,  л * ,  п гА ) , где 
л *  —  количество молей компонента А ,  составляю щ их ж идкую  фазу, 
и п гА —  количество молей этого же компонента в газообразной фазе. Иэме-
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V f V f V f
а.
дм 3.атм 
моль

в 103,
дм 3
моль

- 30 - 40 - 50 - -

0,8326 30,6274 0,6289 31,1251 0,5068 51,7736 0,2453 26,6446
0,7936 29,1909 0,5900 38,5768 0,4681 47,8003 1,3373 32,0090
0,8007 29,4290 0,5975 39,0071 0,4759 48,4857 1,3526 38,7955
0,7923 29,1477 0,5887 38,4995 0,4667 47,6796 1,3571 31,6618
0,6962 26,1746 0,4849 33,1906 0,35218 39,3162 3,6065 42,8131

С р  = а + Ь Т  + сТ~

Ь ° 10э с »  103
Источник

26,870
27,878
20.786
20.786
20.786
20.786
20.786 
25.493 
40,698 
815,503 
45,505

7,058
2,293

7,075
14,267

-1 5 4 4 ,1 3 9

62,940

40,309
24,481

135,030
-6 9 7 ,0 5 4
-285 8 2 ,9 9 6

980,102

[ 31] ,  [59]
[3 7 ] , [5 9 ]
[ 4 1 ] , [ 4 7 ] , [ 5 8 ]  
[ 4 0 ] , [ 4 1 ] , [ 5 9 ]  
[ 4 0 ] , [ 4 1 ] , [ 5 9 ]  
[ 4 0 ] , [ 4 1 ] . [ 5 9 ]  
[4 0 ],  [ 41 ] ,  [59 ] 
[ 3 7 ] , [ 5 9 ]
[ 37] ,  [59 ]
[4 0 ],  [3 7 ],  [59] 

[ 2 2 ] , [ 5 9 ]

нение каждого из этих параметров обусловливает изменение энергии Г  ибб
са системы, та к  что

. d G  = O G /Э Л  d T  + ( dG/ dP )  d P  +
Р' " А ' ПА Т ' пА - пА

+ (ЭG / Эл*) *1“  + (ЭС/ Ъпт ) dnr
л Т , Р , п А  Т,  Р,  л *

Эта зависимость ле гк о  преобразуется в уравнение; аналогичное (2 .2 2 ),' 
с той лиш ь разницей, что в общий объем входит как объем ж идкости, так 
и объем газа, а в общую энтропию —  энтропия ж идкости плюс энтропия 
газа. Химические потенциалы характеризуют один и то т же компонент, 
но в разных фазах.

dG = — S d T  + V d P +  д * с / л *  + цА dnTA .

1) Зададим условия термического и механического равновесия между 
фазами. То гда  —  S d T  = 0, V d P  = 0.

2) Закроем систему. В результате переход какого- о количества компо-
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нента А  может быть осущ ествлен то лько  из одной фазы в другую  и никуда 
за пределы системы. Это значит, что в системе л *  + л ^  = const, поэтому 
d n *  = - dn\  .

3) Найдем минимум энергии Гиббса, что будет соответствовать условию 
равновесия. О дним  из условий минимума является то, что производная 
по зависимому составляющему —  ком поненту будет равна нулю

OG/ Э л * )  г = ~ ра = ° ‘
Т Р ^  + ',А )

Как и в однофазной системе, состояние равновесия определится равенст
вом химических потенциалов компонента. Но здесь эти потенциалы в о т
личие от (2.21) относятся к разным фазам. Химический потенциал чистой 
ж идкости воды равен свободной энергии одного  моля чистой ж идкой воды. 
Химический потенциал газообразной воды будет определяться либо выра
жением ( 2. 17) ,  либо ( 2. 45) ,  если газообразная вода отличается в своем 
поведении от идеального газа. Т а к  или иначе, д ля  условий равновесия

V o  = р н 2о -  р °н2о  + V o  = V * o -

fi^’ r 0  —  энергия Гиббса одного м оля чистой воды в состоянии идеального 
газа при давлении, равном 1 атм; М°^ж0  —  энергия Гиббса одного моля 
чистой ж идкой воды тоже при давлении 1 атм; Р н  0  —  парциальное давле
ние воды в газообразной фазе. При общем давлении, равном 1 атм, пар
циальное давление воды в составе газов можно вычислить по формуле, 
вытекающей из полученного выше уравнения,

* V o  = -(м°н2Го -  ^н’Го)//?Г  (2.47)
Справа от знака равенства стоят табулированные величины. При постоян

ном общем давлении, равном 1 атм и постоянной температуре, равной 25е С, 
парциальное давление воды окажется постоянны м и будет равно 0,031 атм.

Теперь необходимо разобраться с некоторыми деталями, которые м огут 
вызвать удивление при переносе изложенной схемы на природные условия. 
Эти детали следующие.

1. Применение второго закона термодинамики, действительно только 
д л я  изолированной системы. При анализе, производимом с помощью 
изобарно-изотермического или химического -потенциала, объект, на кото
рый этот анализ распространяется и который представляет собственно 
систему, должен быть закрытым, а сама окружающая среда изолирована 
о т остального мира. В природе мы встречаемся с атмосферой и океаном, 
атмосферой и озером, атмосферой и рекой. Та  же атмосфера может контак
тировать с безводной пустыней. Как совместить разнообразие природных 
условий с закрытой системой?

2. Стандартные химические потенциалы, по которы м рассчитывалось 
парциальное давление воды, равное 0,031 атм, относятся к 1 атм, а так 
как система состояла только из воды в д в у х  фазах, то общее давление в 
такой системе можно было создать не более 0,031 атм.

Вопросы разрешаются следующ им образом. Представим цилиндр, на дно 
которого налита вода. Над водой находится газовый раствор такого соста
ва, который приведен в табл. 2.6. Ц илин др  помещен на уровень моря и 
ограничен сверху подвижным поршнем, двигающимся без трения. Вся 
система находится в окружающей среде, не обменивающейся на момент 
опыта энергией с остальным миром. Общая энергия Гиббса такой закрытой 
системы определится зависимостью G - f ( T ,  Р,  л *  л ^  0 , 2 л , - ) ,  где 
2 л ,  —  все остальные газы над водой за исключением газообразной воды.
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Зададим условия, что ни один из газов не смешивается с водой. Обмен 
между фазами может происходить то лько  компонентом Н 20 . Изменение

Т а к  как система закрыта и обмениваться между фазами может только 
вода, то 2 д (г«Улг = 0. Остальное решение проводится по уже рассмотренной 
схеме.

Общее давление в системе уравновешивается внешним давлением и 
остается равным 1 атм. В этой закрытой системе жидкая вода начнет ис
паряться. Процесс испарения будет длиться до тех пор, пока парциальное 
давление воды в газообразной фазе не достигнет постоянной величины. 
Если температура проведения опыта была 25° С, то это парциальное давле
ние окажется равным 0,031 атм. Т а к  как поршень может свободно пере
мещаться, общее давление останется равным 1 атм.

В таком  случае мольная д о ля  газообразной воды составит 0.031. На долю 
остальных компонентов будет приходиться 1— 0,031 = 0 ,9 6 9  мольных до
лей. В таком  случае парциальные давления остальных газов атмосферы 
несколько изменятся и процентные их содержания в воздухе станут ины
ми. Химический состав атмосферы, приведенный в табл. 2.6, относится 
к сухом у воздуху. Воздух, находящийся в контакте с водой, при 100% 
относительной влажности и температуре 25° С будет иметь следующий 
состав в объемных процентах:

N , -  75,69; 0 , - 2 0 , 3 0 ;  А г  -  0,90; Н , 0 - 3 , 1 .

Вся Земля вместе с газовой оболочкой представляет одну закрытую
систему. В такой закрытой системе протекают процессы, направленные в 
сторону равновесного состояния. Это равновесное состояние рассчитывает
ся с помощью термодинамического метода, основанного на дв ух  постула
тах. П оэтом у истинное содержание паров воды в атмосфере позволяет
определить направление процесса, который не зависит от того, находится
воздух в контакте с водой или нет. Если окажется, что воздух пересыщен 
парами воды, наступит их конденсация и они изольются осадками. Если же 
недонасыщенный парами воды воздух омывает суш у, даже лишенную 
водных бассейнов, то из почвы этой суши будет происходить интенсивное 
испарение влаги. Так им  образом, несмотря на то, что степень насыщения 
воздуха парами воды описывается законами, применимыми только к 
закрытым системам, следствия такого описания совершенно без допо лни
тельных натяжек и оговорок можно применить к реальным ' процессам.

При одном  и том  же общем давлении равновесное парциальное давление 
паров воды в атмосфере сильно зависит о т температуры. Д л я  выяснения 
этой зависимости представим уравнение (2.47) в следующем виде: 
—  Я!п/>н  о  = М н ’ Го / Г - ^ н Жо / Г ' искать изменение парциального

Рассмотрим какую -нибудь из производных, стоящ их справа о т  знака равен 
ства. Согласно общим правилам дифференцирования.

энергии Гиббса тогда окажется равным

“ 2  v  П  j  V  П  2  U

давления газообразной воды с температурой:

Та к  как О м ° / Э Л Р = - S ° ,  то [Э (ju0/ 71/971 Р = ( s ° T +  ц ° ) / Т 2 . 107



Т а б л и ц а  2.12
Давление паров воды  в атмосфере, как ф ункц и я температуры

f Т In /» Р,  атм 1/Г

0 273,15 -5 ,1 1 8 5 5,9848 ° 1 0 '3 3,661 " 10"3
10 283,15 -4 ,4 1 8 5 12,0521 о 10 - 3 3,532 • 10‘ 3
20 293,15 -3 ,7 7 4 1 22,9580 • 1 0 '3 3,411 • 1 0 -3
25 298,15 -3 ,4 7 0 5 31, 1014 • 10‘ 3 3,352 -  10“3
30 303,15 -3 ,1 7 8 3 41,6557 -  10г3 3,299 ° 10“3
40 313,15 -2 ,6 2 5 5 72.4000 « 1СГ3 3,193 -  10гэ
50 323,15 - 2, 1111 12, 1100 ° 1 О"3 3,094 ° 10”3
60 333,15 -1 ,6 3 1 3 19,5684 -  1 0 -3 3,002 о 1 0 -3
70 343,15 -1 ,1 8 2 7 30,6453 о 1 0 -3 2, 9 1 4 »  10- 3
80 353,15 -0 ,7 6 2 8 46,6376 » 10“2 2,832 » 10‘ 3
90 363,15 -0 ,3 6 9 2 69,1269 о 10-2 2,754 » 10 *

100 373,15 -0 ,0 0 0 1,0000 2,680 » 10“3

Напомним, что надстрочный кр уж о к имеет двоякое значение. Во-первых, 
он определяет стандартное давление, т.е. давление, равное 1 атм. Во-вто
рых, показывает, что данная величина относится к чистому веществу. 
ц  —  это, по сущ еству, энергия Гиббса одного моля чистого вещества в 
стандартных условиях. К выражению, стоящ ему в числителе дроби справа 
от знака 
= (//?■

1Ддр1ПР1Л yVJIUDrinA< IX D ОI рвтьп П ги, ^1ипщ«ппу D inuiin ICJIC blipai
та к а  равенства, можно применить ( 1. 49) .  То гд а  q / ^ T ) p  -

' н ' : о - " ° н жо>/7-2.

In P  1 Т

f  d l n P H , o  = —  f
О 2 R 3 7 3 , 1  5

д н °  

г2
d T . (2.48К

А Н °  —  скрытая теплота испарения одного моля воды. Эта величина зависи
ма о т температуры. Изменение энтальпии с температурой определяется 
уравнением ( 1. 16) ,  в данном случае, когда участвует разность энтальпий

( д А Н / с ) П Р = А С Р . (2.49)

Теплоем кость тоже изменяется с температурой. Характер такого измене
ния аппроксимируется полиномом типа (2 .4 6 ). Воспользовавшись данными 
из табл. (2.11)  находим А С р = 769,998 -  1607,07 • 10 '3 Т  -  29563,098 •
" 103 Т~2. Подставим полученное значение разности теплоемкости в (2 .4 9 ), 
разделим переменные и проинтегрируем от температуры 298,15 К до произ
вольной. В результате получаем А Н  = — 213285,240 + 769,998 Т  —  803,537 •

10"3 Г 2 + 2 9 5 6 3 ,0 9 8  • ТО3 Использование этой зависимости в подын
тегральном выражении (2.48) приводит к следующей ф ункции зависимости 
парциального давления от температуры:

In Рн  0  = -5 6 8 ,3 5 6  + 92,611 In Т  + 25652,76/7" - 
-  17^7,842 •. 103 Г - 2 .

96,645 • 1 (Г 3 Т -

Результаты, рассчитанные по этой .формуле, представлены в табл. 2.12.
Несмотря на сложный вид полученной ф ункции, график, построенный в 

координатах 1/7"—  In Р,  даст почти прямую линию. О  том, что эта линия 
близка к прямой, свидетельствует коэффициент линейной корреляции, по
лученный при статистической обработке этих данных. Д л я  уравнения вида

InP = —А / Т  +  В,  (2.50)

коэффициент линейной корреляции равен —  0,9999. Коэффициенты А  и В 
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соответственно б удут равны —  5213,083 и 14,0012. Оказывается, что это 
тоже термодинамическое уравнение, хорошо воспроизводящее эксперимен
тальные данные на сравнительно небольшом отрезке температур. Д ля  обос
нования этого возвратимся к уравнению (2.47) и представим химические 
потенциалы, входящ ие в это уравнение,через другие параметры на основа
нии (1.49)  :

- R \ n P =  [ Н ° ' г -  T S ° ' r ) / T  -  ( Н ° 'ж -  T S ° ' M) / T ;

In/5 = - A H ° / R T +  A S ° / R .  (2.51)

Сравним полученное выражение с ( 2. 50) .  Очевидно А  = А Н ° / R  и В = 
= A S  / R.  Данные, приведенные в табл. 2.12,  дают следующие значения этих 
параметров: А  = — 5294 и 5  =  14,286.Сравнивая эти и рассчитанные значения 
А  и В,  полученные методом регрессионного анализа, можно отметить их 
удовлетворительную  сходимость. Эта сходимость проистекает от того, что 
изменения теплоемкостей с температурой у жидкой и газообразной воды 
происходят примерно одинаково. Поэтом у разности энтальпии и энтропии 
при разных температурах испытывают малые изменения.

Преимущество использования уравнения (2.51)  очевидно: очень простые 
операции приводят к результату, в надежности не уступающему том у, кото
рый получается путем солидны х математических вычислений.

Все рассмотренные уравнения приводят к вы воду, что с повышением 
температуры увеличивается транспортирующая способность воды атмосфе
рой. Вряд ли окажется слиш ком  смелым утверждение, что многие исследо
ватели, описывая условия формирования эвапоритовых толщ , опираются 
именно на эту особенность транспортирующей способности атмосферы. 
Отсюда делается логический вывод, согласно котором у испарение усили
вается с повышением’ температуры воздуха и эвапоритовые толщ и обязаны 
своим происхождением жарком у клим ату.

Условия переноса влаги атмосферой. Несмотря на то, что вывод преды
дущ его раздела сделан на точной зависимости ( 2. 51) ,  оснований считать его 
правильным, увы, нет. С  повышением температуры, в воздухе увеличива
ется содержание паров, а не испарение. Оказывается что д ля  создания ус
ловий, способствую щ их засолонению бассейна, абсолютное содержание 
паров в воздухе не играет заметной роли. Необходимо интенсивное испаре
ние. Ситуацию же усиленного испарения можно теоретически создать в 
любых климатических зонах, д ля  чего необходимо выполнение одного из 
условий.

1. Температура бассейна долж на быть выше температуры окружающей 
атмосферы. При этом окружаю щий воздух может и не быть сухим.

2. При равенстве температур воды и атмосферы через бассейн должен 
проходить поток сухого  воздуха.

Рассмотрим первую предпосы лку. Всем известно явление "запотевания" 
холодного предмета, внесенного в теплое помещение. Связано это явление 
с тем, что теплый воздух в соответствии с (2.50) имеет большее давление 
паров воды по сравнению с холодны м . На контакте с холодны м  предметом 
воздух охлаждается и сбрасывает лишнюю влагу. Аналогичная картйна 
будет иметь место при контакте теплого воздуха с поверхностью холодной 
воды бассейна. Даже если воздух относительно сухой, такой контакт не 
только не приведет к испарению, но наоборот, повлечет к абсорбции паров 
воды из воздуха в бассейн.

Совсем иначе будет вы глядеть процесс, если температура воды бассейна 
окажется выше температуры окружающей атмосферы. На контакте с такой 
водой воздух начнет разогреваться и донасыщаться парами воды по лога
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рифмической зависимости (2 .5 0 ). Разогретый воздух создаст вертикальный 
поток, направленный вверх. На место разогретого воздуха начнут поступать 
новые порции холодного, которы е, разогреваясь, захватят новые порции 
водяного пара. Т а к  создадутся условия непрерывного испарения. Сила вер
тикального движения воздуха определяется законом Архим еда. Мы уже 
применяли частный случай этого закона при определении изменения свобод
ной энергии газа, движ ущ егося в гравитационном поле Земли. Вы талки
вающая теплый воздух сила пропорциональна разности плотностей: F  = 
= (Рхол ~  Ртепл^ Исходя из этой силы , можно посчитать ускорение, 
которое приобретает двигающ ийся теплый воздух. Согласно втором у зако
ну Ньютона а = F / p renn = (рхол -  Рте п л ) 0/рхепл- Напомним, что р = M B IV,

_  / ^хол/Т’хол — ^тепл/^тепл \
а 1 iv  = Р / R T .  О тк у д а  в = ( --------------------------------------------------------) д.

^тепл/^тепл
При подъеме теплого  воздуха вверх среди окружающей его массы 

холодного воздуха давление в потоке не отличается от окружающего 
давления в этом районе. Поэтом у а = [ (Гг ,,,,,, —  Г х о л )/7"х о л ] д .

И так, если воздух у поверхности воды повысит свою температуру в 
сравнении с окружаю щ им, он окажется более ле гки м  и начнет устремляться 
вертикально вверх с ускорением, пропорциональным разности температур. 
А  так как при подъеме воздуш ной массы давление в ней будет падать в 
соответствии с барометрической ф орм улой ( 2. 33) ,  эта воздушная масса 
начнет увеличивать свой объем. При этом теплообмен с окружающими 
слоям и оказывается незначительным и расширение подымающегося возду
ха происходит адиабатически. Как уже известно из первой части, температу
ра такого  воздуха начнет понижаться. Адиабатический температурный 
градиент, которы й позволяет оценить скорость изменения температуры 
подымающейся воздуш ной массы с вы сотой, может быть достаточно легко 
вычислен.

Первый закон термодинамики применительно к гравитационнному 
полю, как уже бы ло показано, записывается следую щ им  образом: 8 0  = 
= d U +  P d V  — m g d h .  Д л я  адиабатического процесса 5 0  = 0. То гд а  d U  + P d V  = 
= m g d h .  С  левой стороны знака равенства стоит дифференциал энтальпии 
при условии постоянства давления. И спользуя (2.12),  можно прийти к зави
симости ( 1. 16) :  ( ЪН1ЪТ\р = Ср . В результате можно записать

C p d T  = mgdh;  ( b T l b h ) Q = m g l  Ср . (2.52)

При нарастании высоты и вследствие этого понижении температуры массы 
воздуха, величина ( Ъ Т / Ъ Ь ) д  долж на иметь отрицательный знак. Соотнесем 
выражение к одном у молю воздуха и согласуем знаки dT/ dh = М в д/ С р = 
= -0 ,0 0 9 9 3  К/м.

Это значит, что при подъеме воздуха на каждые 100 м его температура 
долж на понижаться примерно на 1 С. Эта величина именуется сухоадиаба
тическим градиентом. Градиент у  подымающегося воздуха, в состав кото
рого в хо дят пары воды, ниже. Здесь общее уравнение необходимо представ
ля ть  так:  8 0 =  d H  —  V d P  + Д Н ° d X , где —  скрытая мольная теплота 
испарения, выделяющаяся при конденсации водяного пара и тем самым 
погашающая снижение температуры; d X  —  изменение мольной доли  пара, 
происходящее в связи с его конденсацией. Решая это уравнение д л я  5 0  = 0, 
находят влажноадиабатический градиент. Воздух, удерживающий влагу 
при подъеме, медленнее изменяет свою температуру, а значит сохраняет 
движ ущ ую  си лу  д ля  подъема на больш ую  вы соту.

Адиабатический градиент подымающегося с поверхности влажного разо
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гретого воздуха меньше градиента, обусловленного законами лучепогло- 
щения. В связи с чем подымающийся поток создает статически неустойчи
вое состояние, способствующее конвективном у перемешиванию и притоку 
к району насыщения влагой новых воздуш ны х масс.

Придя к заключению, что д ля  интенсивного испарения необходимо, 
чтобы вода имела более вы сокую  температуру по сравнению с окружаю
щей суш ей, мы сталкиваемся со сложностью создания такой ситуации в 
природе. Удельная теплоем кость воды равна 4,184 Д ж / г - К .  Удельная 
теплоемкость материала суш и при плотности 2,2 г/см3 может быть оцене
на величиной 0,84 Дж/г ■ К . С д р уго й  стороны, теплопроводность воды 
значительно превышает теплопроводность суш и. Отсюда при одном и том 
же потоке тепла прогреваемость воды буде т осущ ествляться существенно 
глубж е прогреваемости суш и, а температура воды окажется ниже темпера
туры  суш и. При снижении лучистой энергии теплоотдача с суши произойдет 
более быстрыми темпами, чем теплоотдача воды . В связи с этим испарение 
с водной поверхности, окруженной сушей, интенсифицируется в ночное вре
мя и в период сезонных изменении от те пло го  к холодном у. Э то т ф акт, уста
новленный Фицджеральдом еще в 1886 г., описан в работе А .Б . Зда- 
новского [ 18] .

Прогреваемость воды становится соизмеримой с прогреваемостью суши 
в сравнительно м елководны х бассейнах. Но мелководны е бассейны всег
да ограничены по площ ади. Волновые процессы распространяются здесь 
д о  дна, что приводит к общей равномерной заиленности бассейна. Даже 
такие большие водоемы как Кара-Богаз-гол, где соленосный горизонт 
достигает м ощ ности 40 м, не м о гут соперничать с соленосными отложе
ниями, которые порождены древними бассейнами. В отложениях Кара- 
Богаз-гола, благодаря малой величине водоема, соленосный пласт загряз
нен терригенными примесями. Он чередуется с глинисты м и и ракуш ня- 
ковыми слоям и. О тлож ения древних эвапоритовых бассейнов представ
лены чистыми разностями гипсов, ангидритов, набором воднораствори
мых солей, хемогенных известняков. Эти отложения имеют большие мощ
ности: десятки— сотни метров. Зачастую ангидриты  создают так называе
мую "петельчатую те к с ту р у ", исключающую всякие попы тки предполагать 
первичную сезонную слоистость.

Можно бы ло бы попытаться объяснить разницу древних и современных 
солеродны х бассейнов разными скоростям и в испарении современного и 
древнего периода и отнести отсутствие эвапоритовых бассейнов в совре
менную эпоху за счет вяло текущ их процессов влагообмена в современ
ной атмосфере. Но это не подтверждается фактами. Уже давно замечено 
[6 ] ,  что в современный период атмосфера в целом далека от насыщения 

водяным паром. Ненасыщенность влагой увеличивается с высотой и в 
стратосфере воздух почти сухой: его относительная влажность составля
ет 1— 2% [2 9 ]. Эта ненасыщенность влагой имеет динамический характер, 
по скольку, как бы ло показано ранее, атмосферные слои хорошо переме
шиваются между собой. Так о е  положение -создает постоянную диффузию 
водяны х паров в высокие слои атмосферы, где в итоге идет их разложе
ние на водород и кислород. М ожно допустить, что в предыдущие эпохи 
такая ситуация могла бы привести к больш ом у пр и то ку кислорода неор
ганического происхождения в атмосферу. В современную эпоху основ
ной водообмен между атмосферой и сушей ограничивается областью тро
посферы, и этот водообмен довольно интенсивен. По данным Е .П . Бори
сенкова [ 3] ,  годовое количество осадков, выпадающих на поверхность 
Зем ли, равно 5 , 2 6 - 1 0 1 7 кг.  Содержание влаги в атмосфере, по данным 
В. Рудлоф а [ 63] ,  составляет 1 , 2 4 - 1 0 16 к г. Отношение этих цифр даст
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величину, характеризующую количество обновлений атмосферной влаги 
в течение года. Из этих цифр ле гк о  понять, что полное обновление воды в 
атмосфере осущ ествляется в современный период за 8,6 суто к !

Сброс воды —  это кратковременный процесс по сравнению с испарением. 
Он происходит в стороне от испаряющегося бассейна. Почему же в таком 
случае на современном лике Земли нет настоящих эвапоритовых водое
мов величиной хотя бы со Средиземное или Черное моря? Эти бассейны 
по своим масштабам гораздо меньше древних солеродны х бассейнов, о 
контурах которы х можно судить по площ ади распространения эвапоритов. 
Можно констатировать, что в современный период не удовлетворяется 
первый ф актор. Нет больш их бассейнов, до лго ле тня я температура кото
рых была бы выше температуры окружаю щего воздуха.

Рассмотрим второй ф актор испарения, который независим от разности 
температур воды бассейна и окружающей суш и и мог оказывать влияние 
в предыдущие эпохи. Испарение здесь основано на фёновом эффекте. 
Горизонтальный по то к воздуха, огибая горный хребет, подымается, испы
тывая при этом адиабатическое расширение. В результате температура 
подымающегося воздуха снижается. Вместе с этим понижается его способ
ность удерживать влагу. Водяные пары конденсирую тся и выпадают в виде 
осадков с наветренной стороны горной системы. После то го , как воздух 
перевалит хребет, в своем нисходящем потоке он будет испытывать адиа
батическое сжатие с более высоким адиабатическим градиентом по срав
нению с тем, которы м обладал при расширении. По мере опускания и 
повышения температуры воздух все более и более становится ненасыщен
ным водяными парами. Э то т сухой горячий ветер именуется фёном. Он 
способен в больш их количествах поглощ ать влагу и тем самым способст
вовать усиленном у испарению воды бассейна. Если с этих позиций анали
зировать расположение древних эвапоритовых бассейнов, то необходимо 
будет сделать вы вод, что пермская предуральская соленосная толщ а воз
никла при постоянны х ветрах, дую щ их с востока на запад; юрская пред- 
кавказская —  при ветрах, дую щ их с юга на север, а предкарпатские соля
ные отложения —  при ветрах, дую щ их с запада на восток в районе СССР 
и одновременно с юга на север в районе П ольш и. При этом в Закарпатье 
не долж но быть одно возрастных эвапоритовых отложений: там была об
ласть водосбора. Э то не подтверждается фактами. С  точки зрения фёновой 
гипотезы остаются также непонятными девонские и пермские соленосные 
отложения Днепровско-Донецкой впадины. Проблема эвапоритовых отло
жений с позиций актуалистического подхода неразрешима.

Г  л а в а  4

Ж И Д К И Е  Р А С ТВ О Р Ы

Химический потенциал компонента в ж идком  растворе. Нельзя непосред
ственно выяснить, КёкЬй ЭДКЭДЪМёрйКГГЙ tTfeMfeSTb
ческие параметры компонента, растворяющегося среди д р уги х  в жидкой 
фазе. О днако, благодаря общности законов равновесия, и в частности 
равновесия между разными фазами, имеется возможность определить 
химический потенциал компонента в ж идкой фазе через его равновесный 
потенциал в газовой фазе. Работы Рауля, Вюльнера, Вант-Гоф ф а, выполнен
ные в конце про ш лого века, превратили эту возможность в реальность. 
Эти работы позволили применить уравнение термодинамики газов к жид
ким растворам. Рассмотрим путь, которы й откры ли указанные работы. 
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Давление пара воды в равновесии с ж идкой водой определяется равен
ством химических потенциалов этого компонента в обеих ф а з а х : = 
= д нг 0 . Надстрочный круж ок указывает на то, что равновесие пара рас
сматривается по отношению к чистой воде, находящейся под давлением 
1 атм. В то  же время равновесная ей парообразная вода может входить в 
состав др уги х  газов, образуя парциальное давление 0,031 атм при 25°С. 
Общее давление, под которы м  находится парообразная фаза, также равно 
1 атм.

Растворим в воде какую -нибудь соль. В связи с тем, что вода распреде
лится между частицами соли, ее химический потенциал изменится. Будем 
отмечать химический потенциал воды в этом состоянии индексом 0 . 
Х о тя здесь нет надстрочного круж ка, этот потенциал тоже будем относить 
к общему давлению системы, равному 1 атм. Если вода, в которой раство
рена соль, придет в равновесие со своим паром, можно будет записать: 

^ н 2о я ^нГ,2о -  Естественно, п о ск о льк у о  ф  ^ н , о -  то  и 2 о  * о - 
Каждый из химических потенциалов газообразной фазы можно распи
сать в соответствии с (2 .1 7 ). Равновесие газа с чистой водой в этом случае 
даст зависимость: М н* 0  = МнГ 0  + $ Т Ь Р Н 0 . Надстрочным круж ко м  при зна
ке давления отмечается то , что это парциальное давление паров воды уста
навливается над чистой водой. Ранее мы уже определяли, что при темпера
туре 25 С это давление составляет 0,031 атм, в то время как А*н’Го  стандар
тизирует систему по отношению к общему давлению, равному  ̂ атм. Д ля  
раствора соли химический потенциал воды будет связан с парциальным 
давлением паров воды следующей зависимостью: f i н ’о  = ^ н ’Го + Я71п^ н 2о. 
Вычтем из этого уравнения предыдущее:

Как видим , химический потенциал компонента ж идкого раствора, 
каковым в данном примере является вода, можно представить уравнением, 
похожим по ви ду на уравнение идеального газа (2 .1 7 ). Рассчитать хими
ческий потенциал компонента ж идкого раствора гораздо труднее, чем 
вывести уравнение. Д л я  этого необходимо располагать давлением паров 
компонента над его чистым ж идким  состоянием, давлением паров этого 
компонента над раствором и знать ф ункцианальную  зависимость между 
отношением давлений и концентрацией компонента.

Прежде чем рассматривать возможные связи между этими величинами, 
придадим уравнению (2.53) более ком пактны й вид, воспользовавшись 
предложением Г .Н . Льюиса. Г .Н . Лью ис ввел обозначение:

Сим вол аА назван активностью компонента А .  Он позволяет отвлечься 
от то го  факта, что химический потенциал компонента ж идкого раствора 
определяется не его концентрацией в растворе, а отношением парциальных 
давлений. П одходя с чрезмерной требовательностью к (2 .5 4 ), нуж но было 
бы сказать, что активность представляет собой отношение летучестей:

(2.53)

(2.54)

(2.55)

(2.56)

8. Зак. 1964 113



Но при низких парциальных давлениях ком понентов, как это видно бы
ло  из предыдущей главы , во м ногих случаях можно пользоваться значе
ниями парциальных давлений.

Естественно, что чем больше содержание компонента в растворе, тем 
больш им  будет его парциальное давление над раствором. Самой простой 
связью между этими величинами, которую  можно предполож ить, оказы
вается следую щ ая:

где N a  —  мольная д о ля  компонента в растворю. Т о гд а  уравнение (2.55) 
приобретет следую щ ую  простую ф орм у, позволяю щ ую  ле гк о  связать 
концентрацию и химический потенциал: ,

Если экспериментальная проверка подтверждает такое согласование 
концентрации с химическим потенциалом компонента, то  мы говорим, 
что ком понент ведет себя, как ком понент идеального ж и дкого раствора. 
В соответствии с вы водом  уравнения (2.58) достаточно убедиться в пра
вильности (2 .5 7 ), что очень ле гк о  сделать д л я  летучих ком понентов.

Особенности компонента идеального ж и дкого раствора следующие.
1, Мольный объем компонента ж идкой фазы не зависит от его концент

рации в растворе и остается равным м ольном у объему чистого вещества. 
Действительно, мольная д о л я  компонента в ж идком  растворе не зависит 
от приложенного давления. Поэтом у производная по последнему члену 
уравнения (2.58) при постоянной температуре равна нулю . То гд а

Но производная (Эр°'ж /ЪР ) т  относится к чистому ком поненту. Поэто
м у из равенства (2.59) следует, что парциальный мольный объем компо-' 
нента, находящегося в составе раствора, соответствует м олекулярном у 
объему чистого компонента.

2 . Энтропия компонента ж и дко го  идеального раствора изменяется 
аналогично изменению энтропии газового идеального раствора. 

Дифференцирование уравнения (2.58) по температуре дает

/ Ъ Т) А = О м ^ 1Ж/ Э Л Р + R \ n N A .

Используем (2.2) д л я / ?  = const. То гд а  (b G / b T ) p = —  S . Дифференцируем 
повторно по ком поненту п  А :

(2.57)

Р а  = Ра ' *  + R T \ n N A . (2 5 8 )

(Эр ж /ЪР) т  = (Э р ° /  /ЪР) т  = VA . (2.59)

(2.60)

Учитывая это, получаем

SA = S i  -  R l n N A . (2.61)

Отм етим , что несмотря на то , что поведение энтропии компонента жид
ко го  раствора напоминает поведение энтропии идеального газа, давление 
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паров компонента над раствором не обязательно будет подчиняться зако
нам идеальных газов.

П о с к о ль к у  N a  <  1, то  из уравнения (2.61) следует, что энтропия од
ного м оля компонента в ж идком  растоврё всегда больше мольной энтро
пии чистого компонента.

3. Образование раствора из чистых ком понентов не сопровождается теп
ловы м  эф ф ектом .

Разделим уравнение (2.73) на Т :  цж / Т  = р° 'ж / Т  + R\nN.  Проделав эту 
операцию, мы свели уравнение к та ко м у ви ду, при котором  последний член 
Оказывается независимым от температуры. Поэтом у

• Э (рж/7~ ) 1 _  Г Э (д  ° ,ж/7~) ]

Э Г  J р ~ I д Т  J р

Но- [Э ( цж 1Т) 1ЪТ )р  = -  H * / T 2 . Отсюда Н ж /7* = Н °' ж / Т 2 и Н ж = W°’*  .
4. Тепло ем кость растворенного компонента остается такой же, как теп

лоем кость растворяемого ж и дк о го  вещества. Поэтом у растворение ком по
нента не сопровождается тепловы ми эффектами.

Иэ последнего ( д Н ж /ЪТ)  Р = ( Ъ Н ° ’ ! Ъ Т ) Р = С ж.
В связи с этими следствиям и можно утверж дать, что м олекулярны й объем 

идеальных ж и дки х растворов будет равен средневзвешенному м олекуляр
ному объему ком понентов; м олекулярная энтальпия раствора равна сред
невзвешенной м олекулярной энтальпии ком понентов; м олекулярная теп
лоемкость представляет собой средневзвешенную м олекулярную  теплоем
кость ком понентов.

Уравнению (2.57) удо бно  придать следую щ ую  ф орм у:

Pa = N a P°a  . (2.62)

Эта зависимость, экспериментально найденная Ф .М . Раулем з 1884 г., но
сит название закона Рауля. Согласно (2.62) можно рассчитать давление па
рообразной фазы компонента над раствором, зная парциальное давление, 
которое создается над чистым ком понентом, и мольную долю  компонента 
в растворе. Рассмотренное в предыдущей главе парциальное давление паров 
воды над водными растворами солей не слиш ком  вы соких концентраций 
описывается законом Рауля. Обращаем внимание, что закон Рауля, исполь
зуемый обычно на практике д ля  определения относительной влажности воз
духа, —  следствие применения законов термодинамики д ля  закрытых си
стем.

Возьмем гетерогенную систем у, содержащую ж идкую  и газообразную 
фазы. В ж идкой фазе растворена соль, обладающая настолько низким дав
лением паров, что в расчетах им можно пренебречь (например N a C I). 
В изобарно-изотермических усло ви ях энергия Гиббса всей системы, как 
экстенсивная величина, является ф ункцией количества всех участвующих 
ком понентов: G  = f(nA , п А , 'пр  );

d G  = ц ж dn A + r i d n l  +

Что касается компонента В  (растворенной с о л и ), то  по скольку он не мо
жет переходить в газообразную фазу, а из закрытой системы деться ему 
некуда, то  d n £  = 0 и д *  dn  д  =fi. Между ж идкой и газообразной фазой распре
деляется ком понент А .  Н о  так как система закры тая, т о п ж + n A = const. 
В результате = — dr>A . Учитывая эти особенности закрытой системы.
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изменение ее энергии Гиббса теперь может быть записано следующим 
образом: dG = д *  t/ л *  —  Дд с/л * .

Поиски минимума энергии Гиббса, осуществляемые известным уже спо
собом» приводят к условию  д *  = Д д . Если  ком понент А ,  составная часть 
ж и дкого  раствора, ведет себя идеальным образом, т о д *  = д д ’ж + R T \ n N A 
Д л я  газовой составляющей цА = ц°А т+ R Т\пРА .

Приравняем эти уравнения по химическим потенциалам и получим:

InРА = [ (  д ° д *  -  Д д ’г ) / R T ]  +1пЛ/д.

Л е гк о  видеть, что выражение в скобках можно представить, как лога
рифм давления пара над чистой жидкостью  А .  Действительно,химический 
потенциал парциального давления газа описывается зависимостью д ,[  = 
= Д д ,г + R T \ n P A . Но д ля  чистой ж идкости зависимость иная: дЛ 5 = Дд**1. 
В случае, если система закрыта, т о д  д'* = Д д ’г + R T \ n P A  ; 1пЯд = (Д д ,ж -  
-  д ° ’г ) /RT.  Так и м  образом,1пЯд = \пРА + \ n N  А и P  = N A PA .

При образовании раствора до лж но  быть, как минимум, два компонента. 
Каким, образом будет вести себя второй ком понент, если первый подчи
няется закону Рауля? Б удет ли поведение одного из компонентов оказы
вать влияние на поведение второго?

Известно, что химические потенциалы компонентов бинарного раствора 
связаны между собой уравнением Ги б бса -Д ю ге м а  (2 .1 9 ). Представим 
химический потенциал первого компонента ж и дкого  раствора следую
щим образом

д, = д° + « Л п ( Р ,  /Р °) = д? + Я Л п ? !  -  R T\nP °.

Индексы , свидетельствующие о принадлежности компонента жидкой 
фазе, здесь опущ ены. Мы это будем делать везде, где такая принадлежность 
ясна из текста. П о ск о ль к у  при постоянной температуре и постоянном 
общем давлении Р° —  постоянно, изменение химического потенциала 
первого компонента будет зависеть то льк о  от Р х. Э то позволяет запи
сать: d Д ! = R T d \ n P x .

Аналогичная зависимость долж на иметь место и д л я  второго компонен
та. Используя уравнение Гиббса— Дюгема можно перейти к следующему 
уравнению:

N xd) nPi  + N 2 d\r\P2 = 0 . (2.63)

Новая зависимость (2.63) именуется уравнением Дюгема—  Маргулеса. 
В отличие от уравнения Гиббса— Дюгема здесь ком понент, поименованный 
одинаковы м индексом, принадлежит разным фазам. Т а к  как было при
нято, что первый ком понент подчиняется закону Рауля, то уравнение 
(2.63) можно переписать следую щ им  образом:

( Рх /А? )t/lnA, + N 2 d\nP2 = 0; (А, /А? ) (d P x / А ,) + Л/2 d\ nP 2 = 0;

dP\/P°  +/V2t/lnA2 = 0.

Если первый член этого уравнения интегрировать от А , д о  А1/ , то  это 
в ы глядело бы следую щ им образом:

р "
(1 /Р°)  f  d P x = (1/А?)(а7 -  Р [ )  = а|7а? -  А|/А? = N "  -  N [ . 

р[
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Т о гд а  в дифференциальной форме этот член можно представить: d P x/P^ =
= d N lm Так и м  образом d N x + N 2 d\nР 2 = 0. Д л я  закрытой системы d N x =
= — d N 2 . Очевидно, d\ nP 2  = — d N x/ N 2 = d N 2 / N 2  = d\ nN 2 . Интегрирование 
этого выражения дает окончательный ответ

In P j 1пЛ?2

;  d\nP2 = S tf ln/V; \п(Р2/Р°2 ) = ln/V2; Л/2 = Я 2/Я2° .
. „ОIn P j о

Результат заставляет сделать следую щ ий вы вод: если первый компонент 
подчиняется закону Рауля, то  этом у закону долж ен подчиняться и второй 
компонент раствора.

Такие растворы, в которы х жидкие компоненты ведут себя как компо
ненты идеальных газов, довольно редки. Обычно их образуют жидкие 
органические вещества, близкие по своей природе. В качестве примера 
на рис. 2 . 1 0  охарактеризован раствор, компонентами которого являю тся 
бензол и то л у о л .

Вывод о том , что второй ком понент будет подчиняться закону Рауля, 
если поведение первого описывается этим же законом, оказывается не 
единственным. Связано это с особенностями дифференцирования урав
нения (2 .5 5 ). Д л я  вывода уравнения (2.58) бы ло сделано самое простое 
из возможных допущ ений: аА =  РА j P A = N A . Но ведь это не единственно 
возможный вариант. Можно допустить более сложную зависимость. На
пример

=  Ра К = " а Уа - (2-64)

где у А —  постоянная величина. В этом случае уравнение (2.55) преобразу
ется к виду .

Ра  = Ра  + R T \ n N A у А = рА + R T I  л N A + R T \ n y A . (2.65)

П о ск о ль к у  yA постоянная величина, то dp A = R T d \ n N A , что неотличи
мо от рассмотренного ранее случая.

Допустим , что А  —  второй ком понент раствора, тогда получим вывод: 
если первый ком понент подчиняется закону Рауля, то  второй компонент 
будет подчиняться либо, этом у же закону, либо закону, охарактеризован
ному уравнением (2 .6 5 ). В этом случае активность компонента в растворе 
не равна мольной доле, а пропорциональна ей.

Уравнением (2.65) также описывается поведение ком понентов идеаль
ного раствора, что очевидно из следую щ его :ц  = д ° + Я 7' 1п7  + Я7'1пЛ/.Второй 
член, стоящ ий справа от знака равенства —  постоянная величина в силу 
постоянства у.  Его  можно объединить со стандартной свободной энергией. 
Условим ся временно отличать стандартные химические потенциалы от 
потенциалов чистых веществ значком 0 .  Т о гд а  На  + R T\nyA  = рА . откуда

= & ж + R T \ n N л  ■ (2.66)

Эта стандартизация отличается от той , которая принята д ля  газов. Со
поставим уравнение (2.66) с (2 .1 7 ). Равновесие газа с раствором опреде
лится равенством химических потенциалов. О тк уд а  р%’ж + Я T\ nNA = ц°А +
+ R T \ n P A ; In (РА I N А ) = (м°/ -  р  ® •*) / Я  Г.

Pa /Na  = е х р ( - . Д / Л 'Я Л .  (2.67)

Сравнивая этот результат с (2 .6 4 ), получаем 7 Я0 = ехр [ —  (р.0,г 7—
- /к °,ж) /яг]. 117



Рис. 2.10. Давление паров над бинарным раствором бензол— то лу о л , г = 60° С  [14] 
Рис.,-2.11. Давление паров над компонентами раствора, один из которы х подчиняется 
закону Генри

Величина, стоящая справа от знака равенства, —  постоянная при постоян
ных температуре и давлении. Она именуется константой Генри, обозначает
ся сим волом  К,  а ком понент, поведение к о торого в растворе описывается 
уравнением (2 .6 6 ), подчиняется закону Г  енри.

Д л я  компонента, подчиняющегося закону Генри, Р  = N P ' y .  Э то  значит, 
что при Л/= 1, Р  = Р  °у.  Вы вод, как видим , несколько неожиданный: над 
чистым ком понентом  давление не будет соответствовать чистому компо
ненту. Та к о й  вы вод, по крайней мере в качественном плане, наводит на 
мысль, что у  веществ, подчиняю щихся закону Г  енри, не может быть до
сти гнуто  такое состояние, когда  ком понент раствора предстанет в чистом 
виде.

В соответствии с законом Генри и принятыми обозначениями, (2.67) 
можно записать так: P / N  = К ,  где К  —  постоянная. В дифференциальной 
ф орме: d P / d N  ~ Кс Согласуя эти два решения, получаем

d P / d N =  PIN.  (2.68)

Производная параболической ф ункции у  = а х п имеет следующий вид 
dy/dx  = пу/х.  Если п  превращается в единицу, то  первообразная функция 
становится линейной. Линейная зависимость (2.68) долж на быть исклю
чена, п о ск о льк у при N  =  1, Р  Ф Р ° . Отсю да следует, что закон Г  енри выпол
няется при условии

lim ( P I N )  = К
N - * 0

д ля  лю бого компонента раствора.
Бинарный раствор, в котором  первый ком понент подчиняется закону 

Рауля, а второй закону Генри, представлен на рис. 2.11. Как видно из 
рисунка, подчинение закону Генри имеет место при очень низких концент
рациях. Далее идет экстраполяция на мнимое давление Р ф  по линейному 
закону. Та к и м  образом P f ’ —  это парциальное давление чистого компо
нента, сохраняющего такие свойства, которы е он имеет в состоянии беско
нечно разбавленного раствора. Из рис. 2.11 видно, что эти свойства не 
похожи на свойства чистого вещества. Соответственно этом у стан
дартный химический потенциал одного м оля чистого компонента с такими 
свойствами, которые он имел бы в бесконечно разбавленном растворе. 
Утверждение, что u ' f ' относится к чистому веществу, обусловлено тем,
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что эта величина получена линейной экстраполяцией свойств компонента 
на Л/2 = 1 по уравнению (2 .6 6 ). Говоря о свойствах такого чистого ве
щества, нуж но избегать иллю зии, будто  бы эти свойства можно отнести 
к каком у-то  реальному чистому ком поненту. Такое представление ока
залось бы ош ибочны м, что очевидно из рис. 2.11. Свойства реального 
чистого компонента б у д у т  совпадать с его свойствами при бесконечном 
разбавлении то льк о  тогда, когда ком понент во всем диапазоне концент
раций подчиняется закону Рауля. Так ие примеры в природных процессах 
крайне редки. Поэтом у нуж но привы кнуть к странно звучащему определе
нию, что —  это стандартный химический потенциал чистого вещества, 
находящегося в состоянии бесконечно больш ого разбавления. Раство
римость компонента зависит о т растворителя, в котором  этот компонент 
растворяется. Та к , растворимость сахара будет различной в воде и керо
сине. А  так как стандартный химический потенциал вы водится не из 
свойств чистого вещества, а из свойств, которы е имеет ком понент в беско
нечно разбавленном растворе, и поэтому связан с растворителем, то ин
формацию о необходимо допо лнить. Д л я  того чтобы можно было поль
зоваться уравнением химического потенциала идеального газа, применяя 
его к ком поненту ж идкого  раствора, мы долж ны  принять следующий ха
рактер стандартизации: стандартный химический потенциал,  т. е. энергия 
Гиббса од ного м о л я  чистого компонента,  к ото рый рассматривается как  
растворенное вещество, выводится из таких свойств,  которыми он об
ладает в данном растворителе,  находясь в состоянии бесконечно разбавлен
ного раствора.  В то же время химический потенциал растворителя пред
ставляет собой свободную  энергию одного м оля чистого вещества.

Растворимость газов в воде. Как следует из преды дущ его раздела, 
константа Генри, рассчитываемая уравнением (2 .6 7 ), точно определена 
то льк о  д л я  бесконечно разбавленного раствора. Все параметры состояния 
также характеризуют особенности компонента, относящиеся к его бес
конечно разбавленному состоянию. Например, парциальный мольный 
объем, являясь производной по давлению стандартного химического потен
циала, представляет собой результат линейной экстраполяции с бесконеч
но больш ого разбавления на Р  = Р®'- ( Ъ р ^ / Ъ Р )  -р = V,  где V  —  парциаль
ный мольный объем чистого компонента, находящегося в состоянии беско
нечно больш ого разбавления. При переходе к реальным концентрациям 
этот объем будет изменяться. Аналогичны е замечания относятся к энтро
пии, энтальпии, теплоем кости.

Несмотря на отмеченные особенности, ограничивающие практическое 
приложение приведенных уравнений, есть целая группа вещ еств,для кото
рых закон Генри применим и в области конечных, хотя и низких кон
центраций. Как показали И.Р. Кричевский и Я .С . Казарновский [24] на 
примере азота и водорода, д ля  растворенных в воде газов закон Генри 
с высокой точностью может быть использован до  давлений 1000 атм газа 
над раствором в диапазоне температур от 0 до  100° С.

Газ, находящийся над раствором, при сравнительно небольших давле
ния подчиняется законам идеальных газоа Поэтом у изменение его химиче
ского потенциала может быть записано уравнением (2 .1 7 ). Равновесие этого 
газа с его фазой, растворенной в воде, д ля  закрытой системы определяет
ся равенством их химических потенциалов: р тА = М *. что после подстанов
ки (2.17) и (2.66) приводит к уже известной зависимости (2 .6 7 ).

Физический смысл константы  Генри следую щ ий: если бы газ, растворен
ный в воде, во всем диапазоне концентраций вплоть до N  А = 1 подчинялся 
закону Генри, то константа Генри отражала бы давление газа над его жид
кой фазой, имеющей свойства, присущие растворенному в воде газу в
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состоянии бесконечного разбавления. Т а к  как различные газы отличаются 
своими константами Генри, то, следовательно, каждая идеализированная 
субстанция чистого растворенного газа будет характеризоваться своим 
собственным равновесным давлением и отличаться по Поэтом у, если 
у всех газов создать одинаковое давление над водой, например 1 атм, 
то растворимость каж дого окажется различной.

П о ск о ль к у стандартные и химические потенциалы растворенного в воде 
газа и газа, находящегося над водой, изменяются с изменением темпера
туры  и давления, то, как следует из (2 .6 7 ), изменение будет испытывать 
и мольная до ля  растворенного газа при постоянном парциальном давле
нии его над раствором. Рассмотрим изменение растворимости газа от 
температуры. Д л я  этого полож им, что над водой находится газ при стан
дартном давлении, равном 1 атм. Воспользовавшись уравнением (2 .6 7 ), 
проведем следую щ ие преобразования

При постоянном давлении данного газа над раствором, равном 1 атм, 
изменение его мольной доли  в растворе с температурой можно опреде
лить  дифференцированием

где А Н °  = ( Нег,ж —  Н ° '  г ) —  приращение энтальпии. Обратная ей величина 
{Н°\  г = Н ° ' ж ) представляет те пло ту  испарения одного моля гипотетичес

кой ж идкости со свойствами растворенного газа в состоянии бесконечного 
разбавления. И нтегрируя полученное выражение от 298,15 К до произволь
ной температуры Т ,  получаем

Это уравнение нельзя решить, пока неизвестна зависимость изменения 
теплоты  испарения гипотетического газа от температуры. Скорость изме
нения приращения энтальпии с температурой определяется приращением 
теплоем кости: [Э А Н / Ъ Т ] р  = А С р .

Феноменологическая термодинамика не располагает законами, опреде
ляю щ им и это приращение. Приращение теплоем кости, различное у  разных 
газов, долж но быть определено экспериментально. В соответствии с резуль
татами экспериментов подбирается зависимость А С р  = f ( T ) .

Вид полинома одной из составляющей приращения —  теплоемкости га
зов —  нами уже рассматривался ранее. Из чисто практических соображений 
мы условились пользоваться зависимостью (2 .4 6 ). Если допустить, что 
теплоем кость растворенного в воде газа изменяется по том у же закону, 
что и газа, находящегося с ним в равновесии над раствором, и отличается 
о т этого газа то льк о  на постоянную  величину, то  тогда д ля  газа газообраз
ной фазы можно записать: Ср = а + Ь Т  + с Т ~  .Аналогичноеуравнение для 
растворенного в ж идкости газа Ср  = а + Ь Т  + С Т ' л . Разность этих теплоем
костей дает постоянную  величину: А С р  = А  а = const. Это позволит выра
зить изменение энтальпии следую щ им образом:

А Н р  = А Н 2 9 в + А  С р Т  + с,

где с —  константа интегрирования. Подставив это выражение в (2 .6 9 ), 
получим :

N a = V K A; \ n N A = - i n K A; In N A = - n eA * / R T  + (i°’ T/ R T .

R  (Э 1пЛ//Э Л р = A H ^ t 1,

т  д  h ° 
\nNT  = In /V2 9 8 + 1/Я /  -----

298
(2.69)
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Решая эту зависимость и объединяя постоянные, получаем следующее 
уравнение:

1пЛ/ = А  + в / Г  + с In Г. (2.70)

Здесь А ,  В  и с —  константы , характерные д ля  данной пары ж идкость— газ, 
подбираемые на основании опытных данных. Согласие опытны х данных 
при разных температурах с уравнением (2.70) долж но свидетельствовать 
о правильности предполож ения, что А С р  = const.

Описание изменчивости константы Генри в воде, а следовательно и моль
ной доли  при постоянном давлении данного газа, как ф ункцию  темпера
туры  с помощью полинома (2 .70) использовали Д .Д . Эли (1939, 1 944), 
Д .Н . Г л у  и Э .А . М елвин-Хью з (1 9 5 3 ), Т .Д ж . Моррисон и Н .Б . Джонстон 
(1 9 5 8 ), Г .А . Монтгомери, Н .С. То м  и А . Кокбэн (1964) и др.

Уравнение, определяющее изменение мольной доли  при постоянном 
давлении газа примет более сложный вид в том случае, если зависимость 
приращения теплоемкости от температуры представить в виде линейного 
уравнения А С р  = Д а  + А Ь Т .  Уравнение (2.69) тогда преобразуется к виду 
In/V = А  + В  / Т  + С  In Т  + D  Т.  Это уравнение применяли, в частности, 
Е .И . Грин и Д .К . Каррит [56] д л я  описания насыщения воды кислородом  
при разных температурах. Наконец, аппроксимацию изменения теплоем
кости растворенных в воде газов о т температуры можно провести незави
симым уравнением, аналогичным по стр ук тур е  уравнению (2.46) д л я  газов. 
Уравнение приращения теплоем кости тогда будет иметь форм у Д Ср  = 
= Да. + А Ь Т  + А с / Т 2. Решая с помощью его (2 .6 9 ), приходим к следующей 
зависимости:

1пЛ/ = э0 + a t / T  + а2 / Т 2 + э 3 1пГ + э 4 Г. (2.71)

Так и м  образом, вид уравнения, отражающего растворимость газа в жид
кости как ф ункцию  температуры, определяется исходным уравнением 
приращения теплоем кости. Т а к  как уравнение теплоемкости произвольно 
задается любой аппроксимацией опы тны х данных, то  уравнение, описываю
щее насыщение газом ж идкости при различных температурах .может иметь 
любой и какой уго дн о  сложны й вид. -Возникает вопрос: насколько целесо
образно услож нять это уравнение?

Б .Б . Бенсон и Д . Краузе [5 2 ] использовали следующий трехчлен уравне
ния (2 .71) :

1пЛ/=э0 + a J T  + a 2 / T 2. (2.72)

При этом они показали, что дополнение этого полинома последующими 
членами не улуч ш ит воспроизводимость экспериментальных данных. Чле
ны уравнения (2.72) представляю т собой разложение в ряд по степеням 
1/Т. В этом случае разность теплоемкостей должна быть определена зави
симостью Д Ср  = А с / Т 2 . Следовательно, уравнения теплоемкостей газо
образной и растворенной в воде фаз отличаются между собой на третий 
вириальный коэффициент. В дальнейших расчетах мы будем использовать 
данные Б .Б . Бенсона и Д . Краузе [5 2 ].

Из (2.67) следует,'что  изменение мольной до ли  газа в растворе не одноз
начно связано с давлением, но зависит еще от величины константы Генри. 
Задав постоянным давление данного газа, равным 1 атм, по изменению 
мольной доли  растворенного газа можем судить об изменении константы 
Генри с температурой.

Будем  изменять температуру та к , чтобы мольная до ля  увеличилась до единицы. 
Т о гд а  (2 .72) превратится в трехчлен, разрешимый относительно температуры : а 0 +
+ а , / Т  + аг ! Т  = 0.
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Полученное значение температуры соответствует гипотетическим условиям , при 
кото ры х растворенный газ доведен до чистого ж и дкого  состояния (естественно, 
со свойствами бесконечно разбавленного раствора), константа Генри равна единице 
и давление этого газа над его ж идкой фазой равно 1 атм. Из объяснения очевидно, 
что полученная температура ( Г ,  ) будет представлять температуру кипения гипотети
ческого газа при стандартном давлении. Н асколько эта величина отличается о т  темпе
ратуры кипения реального сжиженного газа, видно из следую щ его сопоставления: 
нормальная температура кипения ( T j )  кислорода равна 9 0 К . Полученное по уравне
нию (2.72) при N  = 1 значение Т ,  =  168,22 К. Д л я  гелия Г*  = 4 ,3  К , а Г ,  = 130,89. 
Д л я  азота 7"j, = 77,3 К , а Г ,  = 163, 22 К. Э то т пример призван проиллю стрировать 
следующее. Несмотря на то , что уравнение (2 .72) хорош о описывает изменение раст
ворим ости газа с температурой, гипотетическое ж идкое состояние чистого растворен
ного вещества существенно отличается о т свойств реального сжиженного ■ газа. 
П о мере изменения концентрации раствора свойства растворенного газа все время 
изменяются. Не следует забывать, что температура кипения Г ,  гипотетического чисто
го сжиженного газа может быть различной д л я  разных растворителей, по ско ль ку  
свойства' растворенного компонента в бесконечно разбавленном растворе зависят от 
свойств растворителя.

И спользуя формальные представления о гипотетической температуре, 
кипения, Б .Б . Б е нсо н -и  Д .  Краузе придали уравнению (2-72) следующий: 
вид:

\п Ы =  А 1 ( Т 1 / Т - ) ) + А 2 ( Г , / Г - 1 ) 2 . (2.73)

Коэффициент А 2 пропорционален приращению теплоемкости в точке 
перехода ж идкой фазы в газообразную при гипотетической температуре 
Т г . Интересно, что д л я  всех неполярны х газов эта величина оказалась по
стоянной и равной 36,855.

Д л я  диапазона природны х сред, с которы м и имеет дело ли то ло г, можно 
сделать следующие выводы.

1. С  повышением температуры системы растворимость всех газов умень
шается. Если растворимость каж дого газа при 0 С  принять равной 100%, 
то , как видно из рис. 2.12, снижение растворимости с повышением темпе
ратуры у  разных газов происходит по-разному. Наиболее чувствительным 
в этом отношении является угле ки слы й  газ, а наименее чувствительным -  
азот, представляю щий основной ком понент атмосферы. Поэтом у в направ
лении холодны х клим атических зон вода избирательно насыщается угле 
кислы м  газом по сравнению с остальными компонентами атмосферы.

2. 3 связи с разными значениями константы  Генри, газовый состав воды 
отличается от газового состава атмосферы,чт<5 демонстрируется на рис.2.13.

Уравнение (2 .57) получено д ля  условий равновесия компонента в га
зовой и ж идкой фазе. Само же это равновесие определялось равенством 
химических потенциалов. Из ранее изложенного материала долж но быть 
ясно, что равновесие может быть определено равенством химических потен
циалов то льк о  д л я  закрытой системы. Можно ли  применять в этом случае 
закон Генри к анализу природны х процессов? Можно ли , например, по 
содержанию какого-либо растворенного атмосферного газа в реке, озере 
или океане судить о том , что насыщена данная вода этим газом или нет? 
О тве т должен быть полож ительны м. Мы сами ограничиваем размеры систе
мы. Ограничение можно сделать таким , что в систему будет включен дан
ный водный объект и вся атмосфера.

Проведенный выше анализ в полной мере можно применить не только 
к  ж идким , ной  к -шердым растворам. Химический потенциал —  это то изме
нение энергии Гиббса всей системы, которое происходит при добавлении 
ка ко го -либ о  компонента в расчете на один моль этого компонента. Если 
система состоит из д в у х  ком понентов, то  суммирование их химических 
потенциалов определяет_энергию  _Гиббса_двухком понентного раствора. 
Та к и м  образом 6 0бщ -  G\  + G 2  = И х —  TS\ + Н 2 —  T S 2. Если образуются
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атмосфере

An-COjO’C

Вода
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50° С

Рис. 2.12. Растворимость газов в воде, как ф ункц и я температуры
Рис. 2.13. Сопоставление газового состава атмосферы с растворенными газами воды,
находящ имися в равновесии с атмосферой

твердые идеальные растворы, то_согласно уже выявленным особенностям 
Н  = Н ° , а на основании (2 .61) S  = S° — /?1рТ.. Д л я  идеальных растворов 
поэтом у б общ =• Н° -  TS°i + Н \  -  T S l  + R T  <ln/V, + InN 2) ;  G o6ul = G  ° + 
+ G 2 + R T \ n N [ N 2. П о с к о ль к у  /V,' и /V2 оба меньше единицы, то 
/7ПпЛ/| Л/2 <  0. В связи с этим

<?тв. раств<  ( G ? + G S ) .

Очевидно, образование идеальных тверды х растворов сопровождается 
понижением свободной энергии.

Когда речь шла о том , что в теплы х океанических водах образуется ара
гонит, свободная энергия которого выше, чем у  кальцита, то  указывалось, 
что устойчивость арагониту могла придать примесь стронцианита. Та к  как 
тип кристаллической решетки у этих минералов один и то т же, то принци
пиально можно бы ло до пустить образование такого твердого раствора. 
Свободная энергия стронцийсодержащего арагонита будет ниже свободной 
энергии кальцита. О дна ко  такое решение задачи наталкивает лиш ь на путь 
экспериментальной проверки: далеко не всегда растворяющиеся др уг в 
др уге  компоненты образуют идеальные растворы. Может оказаться, что при 
смещении д в у х  компонентов изменение энтальпии внесет такой вклад, 
которы й снивелирует изменение энтропии. Если бы не этот ф актор, то в 
природе никогда не встречались бы чистые кристаллы .

Растворы электролитов. В случаях, которые рассматривались ранее, 
парциальное давление компонента над раствором можно было описать 
следую щ им  обобщенным уравнением:

Р л = М А гР°А . (2.74)

В этом уравнении г —  постоянная величина, отличная от единицы при 
подчинении растворенного компонента закону Генри, и равная единице, 
если ком понент А  описывается законом Рауля. Строго говоря, в уравнении 
(2 .74) вместо парциальных давлений долж ны  были бы стоять летучести. 
Но давление паров ком понентов, с которы м и имеют дело при решении 
литологических задач в природны х системах таково, что разница между 
парциальным давлением и летучестью совершенно несущественна. Если по
ведение компонента раствора уклады вается в рамки какого-либо из ука-
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Т а б л и ц а  2.1 3
Содержание хлористого водорода в растворе и давление его паров

" , НС1 РН С Ь  атм /5Н/Д *. атм Р сг , атм

4 2.395 ■ 10 5 3,56 ■ 10 4 3,80 • 10 4
5 6,974 ■ 10 s 8,44 • Ю ' 4 9,14 • 10 ' 4
6 1,842 • 1 0 ~4 1,89 • 10~3 2,07 ■ 10"3
7 4,579 • 1 0-4 4,09 - Ю ’ 3 4 ,5 4 - 10_3
8 1,110 ■ 10"3 8,81 ■ 10'3 9,92 • 1 0-3
9 2,539 ■ 1 0 “3 1,82 • 10'3 2,07 • 10~3
10 5,526 • 1 0 ' 3 3,62 • I Q ' 3 4,17 • 10“3

* Н /g —  не диссоциированны й.

занных законов, то  справедливым долж но быть постоянство следующего 
отнош ения:

Р А /N a  -  const. (2.75)

Исследуем, насколько подчиняется этой закономерности раствор хлори
стого водорода в воде. Воспользуемся д ля  этой цели тщательно выполнен- 
нымй экспериментами Батесона и Киршмана. Результаты измерения давле
ния хлористого водорода над соответствую щ им  водным раствором взяты 
из работы Г .Н . Льюиса и М. Рендалла [26] и приведены в первых дв ух  
графах табл. 2.13. Здесь концентрация выражена в м оляльности —  к о ли 
честве молей HCI, растворенных в 1 к г  Н гО .

Д л я  использования этой таблицы при проверке закономерности (2.75) 
необходимо вначале определить мольную долю . Мольная до ля  компонента 
связана с м оляльностью  известной зависимостью

/Vh c i = ^ h c i / ( 55,51 +/r>Hc i) .

где 55,51 —  число молей воды  в 1 к г . Если бы хлористы й водород подчи
нялся каком у-то из рассмотренных нами ранее законов, то согласно (2.75) 
отношение

^ H C i(m H C i + 55,51 )/ т н с 1

не долж но зависеть о т T’h c i  или /П нс1 и всегда быть постоянны м. Пересчет 
данных Батесона и Киршмана, приведенный в третьей графе табл. 2.13, 
не подтверждает этого. Мы можем убедиться, что и пары воды над раство
ром хлористого водорода также в едут себя странным образом.

Д л я  идеальных растворов, т .е .та к и х , компоненты  которы х подчиняются 
закону Рауля, парциальное давление паров воды определяется из очевидной 
зависимости

^ н ,о  =Л/н ,о  р°нго-
Если бы хлористы й водород в растворе вел себя как единый компонент 
идеального раствора, то тогда парциальное давление воды можно было бы 
определить из следующего выражения

j о  = 55,51 Р н ,  о /(55,61 + / л н о ) -

На рис. 2.14 изображена эта зависимость, рассчитанная по данным И .Е . Воз
несенской и Г .И . М икулина [8 ] д л я  реального давления паров воды над
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Рис. 2.14. Парциальное давление паров Н 20  над раст
вором хлористого водорода

1 —  HCI ведет себя как один ком понент; 2  —  
HCI распадается на два компонента; 3  —  реальное 
давление паров

раствором хлористого водорода. О тличия в по
ведении паров воды над реальным и идеаль
ным растворами наступают уже при крайне 
низких концентрациях HCI. При низких к о н 
центрациях эти отличия можно однако су
щественно уменьшить, если принять во вни
мание диссоциацию хлористого водорода в 
воде. Будем  считать, что соляная кислота 
полностью диссоциирует на ионы. То гд а  
мольная до ля  воды определится следующим 
образом: /VH j 0  =5 5 ,5 1 /(5 5 ,5 1  + т н + + гпС1- ) .
Но по ск о льк у гпц* =  m C |- =  m H c i, то  же са
мое можно записать через нейтральную соль:

Л/н, о  =55,51/(55,51 + 2 m H C l)- (2-76)

Расчет давления паров воды с использованием этой мольной доли дает 
близкое соответствие с реальным давлением паров в области низких кон
центраций соляной кислоты . Но д л я  вы соких концентраций все же наблю
даются большие расхождения. В области приведенных в таблице м оляль- 
ностей отношение P h c i (2п>нс1 + 55,51) /гпнс1 также оказывается непосто
янным, что видно из 4-й графы табл. 2.13.

Приведенный пример показывает, что помимо рассмотренных ранее, 
сущ ествует еще один класс растворов, у  компонентов которы х отношение 
парциального давления паров над раствором к парциальному давлению 
паров над чистым компонентом не связано с концентрацией линейной за
висимостью. Д л я  таких растворов уравнение (2 .55) останется не более, 
чем определением химического потенциала, не имеющим практического 
приложения, если не будет найден какой-то вы ход по связи концентрации 
с активностью.

В поисках такого  вы хода вспомним, что закономерности изменения 
давления паров воды над раствором при низкой концентрации растворен
ного вещества лучш е описываются соотношением (2 .57) при условии 
полной диссоциации второго компонента. Э то  не случайно. Сущ ествует 
ряд ф актов,показы ваю щ их, что многие соединения, именуемые электро
литам и, попав в растворитель, испытывают диссоциацию на ионы. Поэтому 
уравнение (2.55) целесообразно применять не ко всему электро ли ту, а к 
отдельным ионам. То гд а  д л я  раствора хлористого водорода вместо одного 
уравнения химического потенциала появятся два:

М н+ = М н *  + R  Т  |п а н + ;

О,Ж _  |
М С 1 -= М С1- + Я Т 1 П Э С 1 -.

В общем виде д ля  отдельного иона

М ;= М ° ,Ж + Я Г  In в ,, (2.77)

где а,- —  активность какого-либо иона. Нельзя сказать, что этим достигнуто 
радикальное решение вопроса. Наоборот в таком  случае теряется возмож
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ность связи концентрации с парциальным давлением. Кроме то го , при по
добном  разделении предполагается, что ионы в растворе ведут себя незави
симо, как идеальные газы, в чем виден о тзв ук  представлений, высказан
ных в свое время С. Аррениусом . В действительности не всегда электролит 
полностью  распадается на ионы. Часть заряженных частиц может создавать 
ком плексы  или образовывать ионные пары. О днако количественная карти
на та к и х связей далеко не однозначна. Т а к , например, Р. Робинсон и Р. Стокс 
считают, что есть целый класс эле ктр о ли то в, которые полностью распа
даются на ионы. О ни пи ш ут что "это т класс включает в себя водные раство
ры галогенидов щелочных м еталлов, галогенидов и перхлоратов переход
ных м еталлов. Основны м  критерием принадлежности электролита к данно
му классу служ и т отсутствие точны х доказательств образования каких- 
либо форм ассоциации. П о с к о ль к у  справедливость такого доказательства 
может быть отчасти вопросом личного мнения (это в первую очередь каса
ется доказательства ассоциации и о н о в ), то  невозможно в данном пункте 
достичь общего со гласи я" [3 3 , с. 71 ] .

В дальнейшем при анализе ионного состава морской воды, мы коснем
ся тех слож ностей, которые возникают при попы тках выделения ассоциа- 
то в . Но сейчас примем (2.77) как  первый этап отражения концентрации 
иона и связанного с ней химического потенциала.

А налогично (2.64) введем обозначение

at = N i fu  (2.78)

где ff —  в отличие от (2 .64) не постоянная, а переменная величина. Объе
диняя (2 .7 7 ) и (2 .78) находим

щ  = (д®’*  + R T \ n N t) + R T \ n f ( . (2.79)

Выражение в скобках аналогично (2 .5 8 ), т.е. представляет химический 
потенциал иона /, которы й ведет себя, как ком понент идеального раство
ра. Множитель f , стоящ ий по д знаком логарифма, "испр а вляе т" химический 
потенциал с учетом всех отклонений поведения реального компонента 
по сравнению с идеальным. При этом каждой Nf соответствует свой исправ
ляю щ ий м ножитель ft. З то т  м ножитель по лучил название "рационального 
коэффициента а кти вн о сти". Рациональный коэфф ициент активности, как 
и активность, безразмерен. Уравнение (2.79) предполагает, что в беско
нечно разбавленных растворах f  -* 1 и растворенное вещество ведет себя 
как ком понент идеального раствора. Э то  предположение достаточно аргу
ментировано тем, что все растворенные вещества в бесконечно разбавлен
ном растворе подчиняю тся закону Генри.

На практике обычно пользую тся м оляльны м и концентрационными 
единицами. М ножитель, приводящ ий в соответствие активность и кон
центрацию, выраженную в м олях на к г  Н 20  называют практическим коэф 
фициентом активности и обозначают сим волом  у.  Связь его с рациональ
ным коэффициентом  активности устанавливаю т так, чтобы химический 
потенциал не зависел от формы выражения концентрации. В соответствии 
с этим сравниваются две ш калы

H i  = щ  ( N)  + R T \ n N tff ',

H i  = д® ( т )  + R T \ n m ty t .

Рассмотрим связь коэффициентов активности этих ш кал на примере ионов 
хлора. Т а к  как д а -  не зависит о т концентрированной ш к а л ы ,то д £ ]-(Л / ) + 
+ Я7”1п [o t q -/ (55,51 + 2/r?nci)] fc j- = д с г ( ^ )  f f T ln / n Q -'/ a -.

M c i - M  -  ДС 1- М  -  Л  T in  (55,51 + 2 т н а ) + ff T i n k e r / f a ) -  (2-80)
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Используем граничные условия. В соответствии с законом Генри при 
т а ~  7 а ‘ ""*1 и f a -  - И .  То гд а  д л я  бесконечно разбавленного раствора:

мГ(/л) = Д ,° (Л /) -Я Л п 55,51. (2.811

Подставляем  полученное выражение в (2.80) и учитываем (2 .7 6 ). В ре
зультате чего находим

7а~ = f c v ^ H zo -  (2.82)

Очевидно при низких концентрациях 7 q -  и f c r  не сильно отличаются 
др уг от др уга , по ск о льк у / V ^ o - * 1- Важно здесь др уго е : при переходе 
от мольных долей к м оляльности изменяются условия стандартизации, 
что видно из (2 .8 1 ). Произведение rriijj  тоже именуется активностью. 
Но и здесь, пока не найдена зависимость между я>,- и у , - , связь между кон
центрацией и активностью  остается неопределенной.

Рис. 2.15. М одель изо пи ести ческой 
очстемь!

1

1-г-:-:-:-:-:-:-:-: ^ ....................

Как уже бы ло сказано, допустив полную  диссоциацию растворенного 
соединения, мы тем самым лиш ились возможности выразить активность 
ионов через их парциальные давления. Э то значит, мы отказались от воз
можности экспериментального получения данных о величине химическо
го потенциала, заданного по определению уравнением (2 .5 5 ). Затруднение 
можно обойти, проделав следую щ ий мысленный опыт.

Система состоит из д в у х  сосудов, контактирую щ их между собой то ль
ко газообразными продуктам и (рис. 2 .1 5 ). В каждый сосуд залито по 
55,51 молей воды. После добавления хлористого  водорода в газообраз
ную фазу системы часть его растворится в воде и между газообразным 
и растворенным в обоих сосудах H CI установится равновесие. П осколь
к у  оба сосуда находятся под одним и тем же давлением Н С!, в каждом 
из них количество растворенного хлористого водорода долж но быть од
ним и тем же. Над каждым из них одно и то же парциальное давление па
ров воды, в си лу того, что оба сосуда в контакте с одной и той же газо
образной фазой. Теперь допустим , что в одном  из сосудов хлористы й во
до р о д, растворяясь, совершенно не диссоциирует. Д л я  этой части системы 
можно записать уравнение Дюгема—  Маргулеса (2 .6 3 ), связывающее паро
образную и ж идкую  фазы следую щ им  образом :

55.51 cMn/^HjO + т н  c\d  1п ^ н а  = 0.

Д л я  второго сосуда примем противополож ную  по сы лк у, согласно кото
рой растворенны й/хлористы й водород испытывает полную  диссоциацию 
на ионы. С вязц 'м е ж ду компонентами раствора определится уравнением 
Гиббса— Дюгема (2.19) :

55.51 d  1пзн2о  + т н* & (пэц* + /ле г d  In a c r = 0.

Согласно (2 .5 4 ), активность воды можно представить как отношение 
парциальных давлений

сМпзн^о = ^ |П ( ^ , 0 / ^ , 0  ) =а,|пРн ,о -
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П о ск о ль к у  “ н 3о  —  давление паров воды над чистой водой —  величина 
при постоянной температуре постоянная, то <У!п Р н , о = 0. В растворе со ля
ной кислоты , где нами принята полная диссоциация, = т Су  = /7?на- 
Учитывая это, оба уравнения можно переписать:

55.51 d  1пРц^о m Hci d (п ^ н а  =

55.51 d  1пРн,0 +/77Н С 1</|пэн » + m H C | с/ln a cp  = 0.

Оба сосуда находятся под одним и тем же давлением паров воды. При 
любых изменениях содержания хлористого водорода в газообразной фазе 
изменение давления .паров воды у них будет идти по одном у закону. Учи
тывая это, оба уравнения можно приравнять по c/lnPH j 0 - Это приводит 
к зависимости оЧпРнс! = с/1пэн+ + сЯ пэсг. Выберем нижние пределы так, 
чтобы они соответствовали стандартном у состоянию, а верхние —  произ
вольном у. То гд а , после интегрирования

,п,>н а / ^ н с 1 = 1пан +/эн++ 'п з с г / э а - ;

ан а  = ан + асг/эн* ас г  ■ (2.83)

Сейчас вся слож ность сводится к определению стандартного состояния. 
Рассмотрим сначала изменение химического потенциала нейтрального сое
динения —  хлористого водорода. Согласно (2.55)

Д н а  = Д н а  + Я Л п э н а -

За стандартное состояние принимается такое, когда з ц а  = 1. То гд а  Д н а  = 
= Д н с р  Что это означает? Д л я  электролита, как и д л я  отдельного иона, 
можно записать л тн д -у н с ! = ан а -  Д ля того  чтобы активность хлористого 
водорода была равна единице, необходимо увеличивать концентрацию 
H C I из бесконечно разбавленного раствора по /ттнсх = 1, но так, чтобы 
свойства хлористого водорода в воде сохранились такими же, какие при
сущ и этому эле к тр о ли ту  в состоянии бесконечного разбавления. В этом 
случае коэффициент активности будет все время оставаться равным еди
нице. Аналогичную  операцию проведем д л я  раствора, в котором  предпо
лагается полная диссоциация. Ясно, что в этом и в др уго м  случаях мы 
имеем дело с гипотетическими растворами, т.е. таким и, при которы х дан
ное вещество или ион ведут себя как компоненты идеального раствора. 
Та к и м  образом при выражении концентрации в м оляльны х единицах Р н с ъ  
Р н + и Mci— энергии Гиббса, относящиеся не к чистому веществу, а 
к ' одном оляльны м  идеальным растворам. К сожалению, обозначаются 
они так же как и чистые вещества. И так, стандартизация производится 
так, чтобы э н с 1 = а н* = а с г  1- То гд а  (2.83) можно переписать более 
кратко:

ан а = а н +ас г -  (2.84)

Отсюда следует, что активность данного вещества равна произведению 
активности его ионов. Перепишем выражение (2.84) так, чтобы актив
ность выражалась через принятое определение (2 .5 4 ). То гд а  ^ н а = а н + х  
х эс г  ^ н с ь  гДе ^ н а  —  стандартизированная величина. Эта величина не о т
вечает давлению паров над чистым ж идким  хлористы м  водородом , но яв
ляется постоянной. Ее можно вычислить. Д л я  этого воспользуемся коэф
фициентами активности:

р н а / т н а  = Т н + Т а '  p h c i  ■ (2.85)

Слева от знака равенства стоят экспериментально определимые вели
чины. Справа —  произведение д в у х  переменных и постоянной, но не опре-

128



Средний ионный коэффициент активности хлористого водорода ( т ±), растворенно
го в воде, как ф унк ц и я концентрации

Т а б л и ц а  2.14

т Р,  атм Р/m2 • 107 7 Н * 7 С Г 7+

0,001 4,849 • 10"13 4,849 0,933 0,966
0,002 1,884 1 0 '“ 4,710 0,906 0,952
0,005 1,121 • 1 0 “ 4,484 0.863 0,929
0,01 4,256 • 10 “ 4,256 0,819 0,905
0,02 1,595 1 0 '° 3,988 0,767 0,876
0,05 8,949 • 10 ‘ 10 3,580 0.689 0,830
0,1 3,292 1 0"9 3,292 0,634 0,796
0,3 2,673 1 0 -“ 2,970 0,572 0,756
0,5 7,444 • 10 ‘ " 2,978 0,573 0,757
1 3,401 • 10 ‘ 7 3,401 0,654 0,809
2 2,116 • 10’6 5,290 1.018 1,009
3 ■ 8,099 • 10"‘ 8,999 1,732 1.316
4 2,581 ■ 1 0 ’ 5 16,131 3,105 1,762

деленной величины. В направлении к бесконечно разбавленным раство
рам реальные компоненты все в большей степени приближаются к ком 
понентам идеального раствора. Э то  значит, что по мере разбавления оба 
коэффициента активности стремятся к единице, а отношение Р ц с ^ т н а  
стремйтся к А НС1. Слож ность слежения за отношением парциального дав
ления хлористого водорода к квадрату концентрации заключается в том, 
что при м оляльности ниже трех молей на к г , хлористы й водород уже не 
создает парциальных давлений, которые м огут быть экспериментально 
определены. Но это давление можно рассчитать по давлению паров воды, 
воспользовавшись уравнением Дю гема— Маргулеса (2 .6 3 ). По данным 
табл. 2.14, составленной по материалам Р. Робинсона и Р. Стокса [3 3 ], 
можно проследить, как изменяется анализируемое отношение с умень
шением концентрации хлористого водорода. Рис. 2.16, вычерченный на ос
нове табл. 2.15, свидетельствует, что в пределе отношение Р / т 2 поймет 
значение, равное 5,1960 ■ 10-6 атм. Т о гд а Я / ( т 2 ■ 5 ,1960-10"*) = 7+ 7_. В 
четвертой графе табл. 2.14 приведены значения этого произведения. Имея 
возможность рассчитать произведение коэффициентов активности, ничего 
нельзя сказать о каждом коэффициенте активности в отдельности. Мож
но лиш ь говорить о среднем коэффициенте активности, которы й пред
ставляет собой корень квадратный из вычисленного произведения у± = 
= V t h + 7 с г -' Значения среднего коэффициента активности приведены в 
пятой графе табл. 2.14.

Аналогичны м  образом можно представить зависимость между актив
ностью растворенного хлористого натрия и его ионами, рассматривая мо
дель с двум я сосудами, находящимися под общим давлением пара воды. 
Связь между активностью хлористого натрия и его ионами с учетом усло
вий стандартизации запишется следую щ им образом:

^NaCl/^NaCl ~ 3Na*aC r ; ^NaClA” NaCl = 7Na*7cr^NaCl-

Т а к  как Anuci крайне низко, расчет его можно осуществить, определяя 
парциальное давление паров воды и используя уравнение Дюгема— М аргу

леса. Э кстраполируя полученные данные до т  = 0, находят, что ^ й а а  = 

= 9,02 • 1СГ127 атм. Это стандартное (условное) давление паров NaCI над
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Р / т г, 7 JO7

Рис. 2.16. Зависимость коэффициента активности хлористого водорода о т  концентра
ции в водном  растворе

его одном оляльны м  идеальным раствором. Иногда можно встретить за
мечания, что такие цифры показывают, что б удто  бы термодинамика здесь 
не применима. Терм одинам ика имеет дело с макросистемами, а приве
денное парциальное давление показывает, что одна м олекула NaCI будет 
находиться в объеме 4135 • 1097 м 3 воздуха при общем давлении, равном 
1 атм. Мнение насчет неприменимости термодинамики в этом случае оши
бочно. Феноменологическая термодинамика не имеет дело  с числом А во- 
гадро. Ее не интересует, ск о ль к о  м о ле кул находится в литре воздуха. А  
парциальное давление нуж но рассматривать как обычную интенсивную 
величину. Численное значение этой интенсивной величины можно срав
нивать с любой др уго й  д л я  вы явления направления процесса.

После этого отступления вернемся вновь к коэффициентам активнос
ти. После расчета стандартного парциального давления поваренной со
ли  появляется возможность вычислить произведение коэффициентов 
активности иона натрия и хлора. Но и в этом случае индивидуальны е коэф
фициенты активности остаются неопределенными. В табл. 2.15 приведе
ны произведения коэффициентов активности хлоридов и бромидов, рас
считанные по материалам И .Е . Вознесенской [7 ] .  Из таблицы видно, что 
произведения коэффициентов активности соединений, содержащих оди
наковые катионы и разные анионы или одинаковые анионы и разные ка
тионы , не совпадают. На первый в згля д  представляется, что это можно 
отнести за счет разных индивидуальны х коэффициентов активности со
ставляю щ их соль ионов. Проверим это предположение.

На ск о ль к о  отличается коэффициент активности хлора по сравнению 
с коэффициентом  активности брома, можно определить, взяв отношение 
соединений с одним  и тем же катионом . Т а к , если принять, что коэффи
циент активности каж дого из входящ их ионов изменяется то лько  в за
висимости от концентрации, то  на протяжении всех концентраций должно 
быть: T c r/ T V T / W *  = const. Как обстоит дело реально, свидетельству
ют данные табл. 2.16.

Как видно из этой таблицы , отношение Тсг/7вг~ изменяется как с из
менением концентрации соли, так и с заменой катиона. Просматривая 
данные по горизонтальны м стокам , можно сделать вы вод, что коэффи
циент активности хлор-иона и бром-иона в растворах разных солей одной
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Т а б л и ц а  2.15
Произведение коэф ф ициентов активности  хлори до в и бром идов ( Г  =■ 298,15 К )

Газ
m

Газ
m

0.1 0,7 4,0 0,1 0,7 4,0

HCI 0,6336 0,5960 3,1046 HBr 0,6480 0,6642 5,8350
N H „ Cl 0.5929 0.3906 0,3136 N H ,B r 0,5655 0,3832 0,3272
LiCI 0.6241 0,5595 2,2801 LiBr 0,6336 0,5883 3,5986
NaCI 0,6053 0,4449 0,6178 NaBr 0,6115 0.4747 0,8649
KCI 0.5929 0,3957 0,3329 K B r 0,6006 0,3919 0,3329
RbCI 0,5837 0,3697 0,2894 R bB r 0,5822 0,3660 0,2642
CsCI 0,5715 0,3306 0,2247 CsBr 0,5685 0,3260 0,2088

Т а б л и ц а  2.16
Отношение T c r / f  Br" в зависимости от вида катиона и концентрации раствора

m
T H * T a  -

7H*7Br'

7N H 47 a  '  
T'NHl'l'Br-

TU*7C1-
7и*ТВ г-

7Na*7cr
7Na*7Br-

т 'к 'Т 'С Г
I'K 'l'B f-

7Rb*7CT

7Rb*7Br-
7Са*7СГ
Тсв 'Тв г-

0,1 0,9778 1,0485 0,9850 0,9899 0,9872 1,0026 1,0053
0,7 0,8973 1,0193 0,9510 0,9372 1,0097 1,0101 1,0141
4,0 0,5320 0,9584 0,6336 0,7143 1,0000 1,0954 1,0761

и той же концентрации имеют разные величины. Различия эти- сглажи
ваются при низких концентрациях и увеличиваются при вы соких. Д ля  
определения активности одной растворенной соли это не представляет 
помехи. Д л я  исследования слож ны х растворов электролитов задача оп
ределения коэффициента активности иона по сущ еству не разрешима. 
О  степени насыщенности раствора данной солью можно судить по величи
не произведения активностей ионов. Д л я  этого необходимо располагать 
данными о полны х концентрациях ионов (ком плексы  и ассоциаты здесь 
не учитываются, п о ск о льк у модель предполагала полную  диссоциацию) 
и их коэффициентах активности. Можно ли  учесть коэффициент актив
ности отдельного иона, если при одной и той же концентрации он имеет раз
личное значение в зависимости от иона, с которы м  образует соль? Этого 
сделать нельзя, п о ск о льк у нет экспериментальной возможности отделить 
эффект, вызываемый катионом , от эффекта, вызываемого анионом. Как 
свидетельствует приведенный материал, определение произведения коэф
фициентов активности осущ ествляется косвенными методами. Бы л рас
смотрен один из них, но все методы построены на оценке изменения 
свойств растворителя по отношению к нейтральному эле ктр о ли ту. А  это 
не позволяет обнаружить изменения свойств растворителя, происходящие 
под действием отдельно взятого заряженного иона.

П о ск о ль к у  у  разных солей с общим ионом при одной и той же кон
центрации произведение коэффициентов активностей оказывается раз
ным, не остается д р у го го  выхода, как определять средний коэффициент 
активности, в одинаковой степени относимый как к катиону, так и к 
аниону и отражающий усредненный эф ф ект ионов в данной соли. Д л я  
растворов NaCI и К С ) одинаковой концентрации, приближающейся к кон
центрации солей в морской воде (примерно 0,7 м о л я ), соответствующие 
средние коэффициенты активности ионов равны 7± = 7к* * 7а* = 0,629 и
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Рис. 2.17. Коэффициент активности KCI в смешанном водном  растворе KCI и NaCI при 
25° С
Рис. 2.18. Коэффициент активности NaCI в смешанном водном растворе KCI и NaCI 
при 25° С

У± ~ 7>1а+ = 7 с г  = 0,667. С изменением концентрации средний коэффици
ент активности может изменяться в таких непредсказуемо ш ироких раз
мерах, что без специальных экспериментальных данных трудно предуга
дать активность соли, располагая то льк о  величиной ее концентрации.

На первый в згля д  казалось бы, что д ля  смесей солей NaCI и KCI мож
но бы ло бы поступать следую щ им образом: принять д ля  количества хло
ра, эквивалентного иону натрия, средний коэффициент активности NaCI, 
а д л я  количества хлора, эквивалентного иону калия, —  средний коэффи
циент активности KCI. Но катионы тоже взаимодействуют между собой, 
изменяя свойства растворителя. Опы ты  и расчеты показывают, что коэф
фициент активности хлора д л я  KC I почти не изменяется при постоянной 
замене этой соли на NaCI при сохранении общей м оляльности. В присутс
твии же KCI коэффициент активности иона хлора, относимого к NaCI, бу
дет ощ утим о изменяться. Характер таких изменений приведен на рис. 2.17 
и 2.18, составленным по данным Г .И . М икулина и И .Е . Вознесенской [2 8 ]. 
На этих рисунках все точки на диагонали, проведенной с абсциссы на ор
динату, соответствую т постоянной общей концентрации, если диагональ 
соединяет величины одинаковой м оляльности на разных осях.

Т а к  обстоит дело в самых простых случаях, когда электролиты  одно
зарядные. Д л я  растворов, образованных смесью солей, каждая из кото
рых составлена из разновалентных ионов, метод постоянной общей кон
центрации д ля  анализа коэффициентов активности уже оказывается не
пригодны м . Как, например, изменять концентрационные соотношения 
NaCI и СаС12 д л я  того, чтобы выяснить влияние Na+ и Са+2 на средний ко
эффициент активности (или , что то же, на коэффициент активности иона 
хлора или на разницу коэффициентов активности Na+ и Са+2)? Речь, ко
нечно, идет о том , чтобы найти такой метод привязки концентрации, при 
которой изменение соотношения NaCI и СаС12 в растворе меньше всего 
сказывалось бы на изменении средних коэффициентов активности.

Экспериментальные данные свидетельствую т, что при малых концент
рациях коэффициент активности зависит не столько от концентрации 
ионов, ск о льк о  от концентрации зарядов. Результатом обобщения этих 
экспериментальных данных явилось введение понятия ионной силы раст
вора. Ионная сила может быть определена суммой произведений моляр-
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ностей1 ионов, умноженных на соответствую щие квадраты валентностей 
ионов. Если электролит представлен солью К 2А 3, то ионная сила раство
ра, создаваемая этим электролитом , будет вычисляться по уравнению

/ =  Ч 2 ( 2 С к г 2  + ЗСА г 2 ),

где г  —  валентность данного иона.
Связь между коэффициентом активности иона и ионной силой уста

навливается нетермодинамическим путем. Д л я  вывода ф орм улы , опреде
ляющей такую  связь, выбирается какой-нибудь ион раствора в качеств»' 
центрального и относительно его рассчитывается работа, которую  нужно 
затратить, чтобы под влиянием куло но вских сил образовать ионную атмо
сферу из д р уги х  заряженных ионов. Эта работа определяет отклонение 
реального раствора от идеального. Полученные данные распространяют 
на один моль ионов данного сорта и в результате получают следующее 
выражение

19 7/ = - A z 2 V T .

Здесь А  —  константа, зависящая от свойств растворителя, а г  —  валент
ность иона /. Ясно, что речь здесь идет об определении коэффициента актив
ности индивидуального иона. Можно показать, что такого же типа уравне
ние пригодно д ля  среднеионного коэффициента активности. В этом случае

l97± = -  A \ z xz 2 \ s J T ,  (2.86)

где \ziZ 2 \ —  абсолютная величина произведения валентностей ионов. В этом 
уравнении центральный ион является геометрической точкой. Если учесть, 
что приблизиться к центральному иону можно не ближе расстояния а, 
то можно получить более точную ф о р м улу

A \ z i z 2 \ y / T

"■т ‘ -  1 » а у 7  - |2в7 '

Появившаяся в знаменателе величина В  пропорциональна а —  наибольше
му сближению ионов в о к р уг центрального.

Уравнение (2.87) можно уточнить, добавляя линейный по отношению 
ионной силы член:

19 Т± = — Л | г ,* а |>/7/(1 + у / 7 )  + Ы .  (2.88)

В этом уравнении, предложенном Гуггенгейм ом , величина Ь определя
ется подбором и уравнение распространяется на такой диапазон концент
раций, при котором  при заданном Ь ош ибка вычисления у  не превышает 
ош ибки эксперимента. Это обычно ограничивается ионной силой 0,1. Д ля  
приближенных расчетов можно воспользоваться модификацией Дэвиса, 
которы й принимает b = 0,1 \ z 1 z 2 \.

Н асколько отличаются реально определенные коэффициенты активнос
ти от вычисленных по приведенным уравнениям видно из табл. 2.17 и 
2.18.

Еще более высокой точности можно достичь, используя уравнение 
Ig7 ± = —  A \ z tz 2 \V T / d  + Ва\/7) + Ы .  Параметры А  и В  рассчитываются, 
а постоянные а и Ь подбираются путем решения системы уравнений по 
экспериментальным данным. С помощью этого уравнения можно опи
сать коэффициент активности 1 —  1 электролита вплоть до  одном оляль- 
ной концентрации. Из сказанного очевидно, что данное уравнение яв ля 
ется интерполяционны м. Его целесообразно применять, когда по имею-

1 Молярностью  называют концентрацию компонента в м олях на ли тр  воды.
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Т  а б л  и ц а 2.17
Коэф ф ициент активности  хлорида натрия при 25°С [3 3 ] Ь = 0,16 д м 3/моль

1 у± наблюдае
мый 7± (2.86) 7± (2.87) 7± (2.88)

0,001 0.9649 0,9634 0,9645 0,9649
0,005 0,9275 0,9200 0,9251 0,9268
0,01 0,9024 0,8890 0,8985 0,9018
0,05 0,8205 0,7652 0,8067 0,8217
0,1 0,7813 0,6869 0,7539 0,7822

Т а б л и ц а  2.18
Коэф ф ициент активности хлорида кальция при 25°С [331 Ь -  0 ,200 д м 3/моль

/ 0.0048 0,0432 0,1200 0,235

7 + наблюдаемый 0,864 0,694 0,596 0,535
7± (2 .88) 0,862 0,682 0,579 0,519

щемуся набору экспериментальных данны х, достаточны х д ля  определе
ния а .и Ь, хо тят найти промежуточные значения. Но такие эксперименты, 
согласно уравнению (2 .1 9 ) ,можно осущ ествить в общем случае только 
д л я  бинарных растворов, когда одним  из ком понентов является испы
туемая соль, а др уги м  -  вода. Геолог с таким и случаями в своей прак
тике не встречается. Но так как некоторые геохим ики использую т урав
нение Дебая— Гю к к е ля  д ля  концентрированны х м ногоком понентны х 
растворов, здесь естественно поставить вопрос: насколько это право
мерно?

Д л я  ответа на него обратимся к рис. 2.19. Кривая 7 отражает ход изме
нения среднеионного коэффициента активности NaCI в бинарном раство
ре при изменении ионной силы . Ионная сила д ля  данного случая просто 
равна м оляльности раствора. Кривая 2  —  расчетная. Она получена по урав
нению !п ? ± = /С,/пй /(1 + К 2 т у%) + 0,036(7? - 1 ) / л .  Э то уравнение, исполь
зуемое Чай-фу Паном [53] представляет собой о дн у из современных мо
диф икаций уравнения Дебая— Гю к к е ля . Здесь = — 1,17604, К 2 = 
= 0,328618 а. Д л я  поваренной соли а = 3,97 A , h = 3,5. Как видно на рисун
ке, приведенным выражением действительно хорошо описывается сред
ний коэфф ициент активности в достаточно вы сокой области концентра
ции. Т а к  обстоит дело  д ля  бинарной системы вода —  NaCI. Н о таким же 
экспериментальным путем , т.е. на основании изопиестических данных, 
можно обнаруж ить, что коэфф ициент активности NaCI не остается неизмен
ным, если ввести третью соль в раствор. Э то следует из кривой 3,  которая 
относится к трехком понентной системе, представленной солям и NaCI и 
СаС12. Оказывается, что на фоне больш ого количества СаС12 коэффици
ент активности NaCI изменяет свое значение. А  ведь уравнения (2.86) —  
( 2 .8 8 ) предполагают независимость коэффициента активности исследуе

мой соли от солевого фона. Согласно этим уравнениям коэффициент ак
тивности определяет то льк о  ионная сила.

Данные д л я  построения кривой 3  заимствованы из работы [3 2 ]. Из 
этой же работы взяты  данные д л я  построения рис. 2 .2 0 , из которого сле
дует, что с изменением солевого фона, даже при постоянной ионной силе



Рис. 2.19. Среднеионны й коэф ф ициент активности NeCI в водном  растворе NaCl — 
CaCI2 при 25° С

7NqCI _____________________________________
2,0

1.5
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О 0,5 1,0 1,5 / СаСЪ

Рис. 2.20. Коэффициент активности NaCI в смешанном водном  растворе NaCI —  CaCI, 
при 25° С  по данным [32]

среднеионный коэффициент активности NaCI испытывает изменения. 
Двойной линией на графике отмечена ионная сила морской воды. При 
этой ионной силе среднеионный коэффициент активности NaCI при сме
не солевого фона последовательно проходит значения от 0,667 до  0,680. 
М ного это или мало? Все зависит от то го , какие задачи нужно решать.
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Д л я  большинства хим ико-технологических задач эта разница не очень 
существенна. При решении геологических задач она может привести к 
ошибочным выводам.

Рассмотрим пример. Как показывает опыт, природная вода, будь это 
континентальны й водоем, подземный водоносный горизонт или океан, 
очень слабо отклоняется от состояния насыщения по отношению к аути- 
генным минералам, с которы м и она находится в контакте. Расчеты, ос
нованные на табличных данны х, всегда дают результат, в общем свиде
тельствую щ ий о насыщенном растворе. Реальную картину можно было 
бы обнаружить то льк о  с помощью точных данных. Д опусти м , что нам 
каким -то невероятно сложным путем удалось установить совершенно 
точное произведение растворимости кальцита, которое при 25°С и общем 
давлении 1 атм оказалось равным 1,127 ■ 10~8. Известно, что в морской 
воде содержание иона кальция составляет 0,0104 м оль/кг, а содержание 
карбонатного иона —  2,7 ■ i p -8 м оль/кг. Требуется определить направле
ние процесса в этих усло ви ях: будет ли осаждаться или растворяться кар
бонат кальция? Обычно коэффициент активности карбонатного иона оце
нивается величиной 0,018, а коэффициент активности иона кальция зна
чением 0,22. В этом случае вычисленная величина П Р = 1,112- 10~* —  вода 
хоть и близка к насыщению, карбонат кальция будет растворяться. Если 
взять 7 c o j 1 ~ 0,020, а 7Са+2 = 0 ,2 3 , то  тогда ПР = 1,292 • 10 . Вода так
же близка к насыщению, но карбонат кальция будет осаждаться. Инте
ресно, что такая же неопределенность получается при анализе вод карсто
вых областей. Наиболее надежное суждение о характере этих вод дают 
не термодинамические, а геологические результаты.

Вернемся к физической химии и распространим идею о коэффициен
те активности на более сложные случаи. Рассмотрим минерал алюноген: 
Al2(5 0 4 )з • 16Н20 . Если допустить, что это соединение полностью распа
дается на ионы, то, очевидно, в растворе количество молей катионов ока
жется в два раза больш им, чем м оляльность, определенная по самой соли 
/Ла) +3 = 2 г77а12 (so 4) 3 ■ Из одного м оля электролита при его диссоциации 
возникает три м оля сульф атны х ионов. Поэтом у м оляльность по сульфа
ту  в три раза больше м оляльности полной соли д?д о ; 2 = З / п д ^ д о ,) ,  • "Гак 
как активность полной соли рассматривается, как произведение м оляль
ности на коэффициент активности, то

Э а1+3 =  т А Г 3 Т а г 3 =  2п7А 12(5 о 4) э 7 а Г 3 ; .
(2>о?)

aso;2 =/T7s o -2 7so;2 = 3">ai2(s o 4) 3 7so;2 ■
Д л я  того, чтобы перейти к активности всего растворенного соедине

ния, воспользуемся уравнением Гиббса— Дюгема д ля  дв ух  вариантов, сис
темы, как это уже было проделано ранее. Эти два варианта дают следую
щие уравнения:

т н 2о  ^ |пан 2о  + " 7a i 2(s o 4) 3 ^ lnaA i2(s o 4)3 = 0 ;

" Н о  G M n a H j o  + " 7а г 3 сМ п з а г 3 +  " ^ s o ; 2 ^  l n a s o 4 2 =  0 .

т нго  = 55,51 д ля  обоих растворов; сПпзн2о  имеет один и тот же харак
тер, по ск о льк у обе части системы находятся под общей газовой фазой. 
Приравняв эти уравнения к первому члену, получаем

mAi3(so4)3̂  lnaAi2(so4)3 = т м*3 tfln аАГ3 + " ’ so;2 t f lnaso;2 •
Выражаем м оляльность ионов через общую м оляльность электролита:

" , A 12(S 0 4)3 tf ln a A l2( So 4)3 -  2/77A j 2( S O о Ч п з л ]*3 +  З / п ^ д о ^  r f ln a S O ; 2 . 
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^ ,n a A l , ( S 0 4) 3 = 2 £/ln3 Aj»3 + 3 d l n a s o -3 .

Уравнение интегрируется от активности равной единице до произвольной 
активности. В результате приходим к зависимости eAi3 (so 4) 3 = аА Г 3 а s o '3- 

Преобразуем это выражение, используя (2.89) aA ij(s o „ ) 3 = 2 2 • З 3 т ^  (so 4) 3 •
• У а Г 3 7so ; 3 • Обозначим 7 а Г 3 T s o ; 3 = 7 ± • Отсюда, средняя активность 
отдельного иона может быть определена, как корень пятой степени из 
выражения, стоящ его справа от знака равенства

а± = V 2 2 ■ 3 3 m 5A l j ( s o j 3 7 ? '= (2 2 - 3 3 ) 1/5 /wai3(s o 4) 3 У± = г п ± у ± .
п  1 Vl V 1 I l K V I + " 2)О тк уд а  m ± = [Ui иг 3) m conu, гДе v 1 и v i  —  количество анионов
и катионов, составляю щ их данную соль.

В этой модели, которая была рассмотрена, коэффициенты активности 
отражают отклонение поведения реальных компонентов раствора от 
их идеальных прототипов, независимо от того, какими причинами вызва
но это отклонение: взаимодействием заряженных разноименных и одно
именных частиц, образованием ассоциатов или каким и-либо другим и 
причинами. Допущ ения о полной диссоциации делаются всегда, когда 
неизвестно реальное состояние компонента в растворе, и даже в тех случа
ях, в которы х соединение распадается на незаряженные частицы. В част
ности, при растворении в воде угле к и сло го  газа образуется углекислота, 
которая диссоциирует на ионы: С 0 2 + Н 20  = Н 2СОэ = Н ++ Н С О 3 . Сложность 
определения соотношения С 0 2 и Н 2 С 0 3 в воде привела к допущению, 
что ан 3с о 3/ас о 3 ан ,о  = 1. когда эНзо  -  1- ан 3с о 3 = а с о 3- Это условие у т 
верждает, что растворенный в воде углекислы й газ создает такое же равно
весное парциальное давление С 0 2 над раствором, как и Н 2 С 0 3, и что пе
реход из одного состояния в др уго й  не сопровождается изменением сво
бодной энергии.

Подобные допущ ения, возникающие из той схемы анализа, результатом 
которой является выражение (2 .8 4 ), иногда вызывают недоразумения. 
Формально казалось бы можно до пустить, что

ан а / ан +ас г  = 1 или ан 3с о 3 /ас о 3 ан 3о  = 1-

т.е. количество недиссоциированных м о лекул хлористого водорода в раст
воре точно такое же, как и произведение ионов водорода и хлора или ко
личество углеки слоты  в растворе одинаковое с количеством растворенно
го угле к и сло го  газа (активность воды в растворах низких концентраций 
близка к е дин и це ). Эта трактовка совершенно не верна. Нужно вспом
нить, как формировалось представление, которое привело к (2 .8 4 ). Речь 
шла о сопоставлении д в у х  растворов. В одном из этих растворов предпо
лагалась полная диссоциация соединения, в другом  — полное отсутствие 
диссоциации. Если в каждом растворе будет содержаться одинаковое 
количество растворенного соединения, то активность этого соединения, 
определяемая в одном  растворе, будет равна произведению активностей 
ионов этого же соединения в том растворе, где была допущена полная 
диссоциация. Согласуя эти представления, сделаем следующий вывод: 
если допустить, что соединение в растворе присутствует в такой форме, 
какой является его парообразная фаза, то это соединение долж но'обла- 
дать такими термодинамическими характеристиками, которые присущи 
произведению активностей ионов.

Рассматривавшиеся до  сих пор коэффициенты активности включали 
основное допущение —  полную  диссоциацию электролита. Бы ло докаэа-

Сокращаем на моляльность электролита:
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но, что часто ионы в растворе, сближаясь до определенного предела, всту
пают в химическую связь и образуют сложные частицы —  комплексы . 
Заряд такой слож ной частицы становится иным, чем был у отдельных 
ионов. Иногда ком плекс оказывается нейтральным. Выясним, каким 
образом в таком  случае связаны между собой активность и концентра
ция частиц, на которые соль распадается в растворе. Снова воспользуем
ся методом представления системы из д в у х  частей. Будем  считать, что в 
одной части идет полная диссоциация, а в др уго й  частичная, благодаря об
разованию ком плексов. Возьмем в качестве электролита азотнокислый 
свинец РЬ(Ы О з)2. Там , где предполагалась полная диссоциация, уравне
нием Гиббса— Дюгема концентрации и активности б у д у т  связаны следую 
щим образом:

55.51 «Я п з н 2о  + 'п рь*3 сНпэрь** + m N o 3<?ln a N O j = О-

Фактически это соединение диссоциирует на ионы: РЬ+3, N O 3, P b (N 0 3)+.
В. соответствии с этим д ля  второй части системы уравнение Гиббса— 

Дюгема будет представлено так:

55.51 < Я п эн го  т рь*г <71пэрь*2 + GHnaN O j +

+  т Р Ь ( 1 « 5 , ) + <? l n a P b ( N 0 3 r  =  ° -

При одинаковом  изменении концентрации соли обоими вариантами 
предполагаются одинаковые изменения парциального давления воды. 
Поэтом у уравнение можно приравнять по первому члену:

т р ь «  с П п э р ь « + m No , r f l n a N O ; = т РЬ*2 сМпзрь** + 'T 'N O j +

+ fl1Pb(No3)*rf|na'pb(NOjr. (2.90)

Штрихами отмечается то, что массы соответствую щ их частиц в разных 
сосудах системы разные. Пока не доказано обратного, будем полагать, 
что активности соответствую щ их ионов в разных сосудах тоже разные. 
Поэтом у они также отличаются надстрочным штрихом.

Д л я  дальнейшего преобразования необходимо привести массы к од
ной и той же эквивалентной величине. В той части системы, где имеет 
место полная диссоциация, это сделать просто:

m P b + l  =  m P b ( N 0 3 ) 3 ; m N о з =  2 / П р Ь ( м о 3 ) 2 .

В той же части, где диссоциация неполная, этого сделать нельзя, пока не 
будет введено новое понятие о степени диссоциации.

Степенью диссоциации а называется отношение количества полностью 
продиссоциировавших м о ле кул к общей массе растворенных частиц. При
менительно к данной соли полную  диссоциацию отражает масса ионов 
свинца. Общее количество растворенной соли 'npb(N 0 3).: - То гд а  а =

= m^*i//7?pb( No 3) 3 ■ О тк уд а  т Pb*i = а т ^ о , ) , .
Масса закомплексованны х м о ле кул будет определяться общим коли

чеством растворенного вещества за вычетом той части, которая претер
пела диссоциацию. Поэтом у т р ь (м о 3)* = п>рь(но3 ) 2 —  ofn Pb( NO, ) i : m PbNOj = 
= (1 —  a)/77pb(N O ,)j  • - сли бы соль полностью распалась на простые ионы, 
то  концентрация ионов N 0 ?  была бы в два раза большей, чем количество 
растворенной со ли: 0 - = 2 т р ь ( ^ о 3) 3- Но реальное содержание иона N O 3

будет уменьшено на величину ком плекса. Поэтом у т ' ц о ;  = 2 ^ p b (N O j)j  -  
-  m P b N O j-

Воспользуемся тем, что ком плекс PbNO? уже определен, и сделаем заме
н у: = 2 /7jPb( NO ) -  (1 -  a)/npb(No 3 )2 = (i  + a )r n Pb( NO ч .
4*3(1 V 3 2



Подставим  полученные значения ионов, выраженные через соль, в урав
нение (2 .9 0 ). То гд а  равновеснее сосуществование д в у х  подсистем опре
делится условием

GMnapb+i + 2  d  In 3 n 0 j = ааПпэрь*3 + (1 +а)<У1па{^о^ +

+ (1 -a J rf ln a 'p b N o * . (2.91)

В подсистеме, описывающей неполную  диссоциацию, между компонен
тами долж но существовать равновесие, определяемое условием :

МРЬ+г + MNO, = ^P b N O j-

Заменяя дифференциал химического потенциала дифференциалом актив
ности, воспользовавш ись д ля  этой цели уравнением (2 .7 7 ), получаем:

сПпЭрь+2 + сМ пЗцоз‘ = ^ l n a PbNOj-

После подстановки полученного результата в (2 .9 1 ), придем к следую 
щей зависимости: сМпадоз + 2<У1пзцо‘ = сПпарь*» + 2<Лпамс>-. Интегрируя 
от активности каж дого иона, равной единице, до  произвольной, находим:
аръ* 2 afco;  =  зрь*’ af?o3- А  так как apb(No3) j  =  aPb*J ^ м о ; .  т о  и an*1 aNOj = 

= ЗрЬ(МОэ) г -
Очевидно, произведение активностей частиц ионов отражает активность 

всего соединения. Э то  произведение будет иметь одно и то же значение 
независимо от того, образуются в растворе ком плексы  или нет. Однако, 
в каждой подсистеме массы соответствую щ их ионов б у д у т  различными,

в соответствии с чем /Т7рь‘ = T t V ^ N O , - ^ n o ;  = т 'ть♦’ 7рь+2 ™ n o 3 7 n o ,-
Выразив ионы через соль и производя сокращения, находим: 2 2 7 ± = 

= а(1  + а ) 2т4э . В общем случае связь между коэффициентами активности 
в д в у х  ш калах, соответствую щ их разным представлениям о диссоциации, 
определяется следую щ им образом. Если соединение M ViX Vi дает ком п
лекс М п Х п^,  то д ля  катионов: m\ = a v l m ;  д ля  анионов: т 2 = lv2 —  
—  (1 —  т ;  д ля  к о м пле к со в : т 2 = (1 —  a ) (i>i/n,)/rj.

Стандартные энергии Гиббса отдельны х ионов. Решение проблемы оп
ределения стандартны х термодинамических данных ионов вы глядит сле
дую щ им  образом. По полученным тем или иным путем значениям />°аз 
можно определить стандартную  энергию Гиббса. Д л я  рассматривавшегося 
ранее хлористого водорода эти операции сводятся к следующ ему:

Мг = МнГс1+ Я Т 1п рн а :  

рЖ = + Я Т \ п а н а .

С учетом состояния равновесия, после приравнивания химических потен
циалов это выражение приводит к  условию :

д ° ’ж = р 0,г + Я П п А н с ! '  (2-92)

Т а к  как A h c i = 5,196 • 10" 7 атм, то

р °н '*1 = Д н с 1 -3 5 8 7 0 . (2.93)

Табличная величина равна — 95345 Д ж . Э то  значение свободной
энергии соответствует сжиганию водорода в токе хло р ».

1 /2 Н 2 + 1 /2С12 = НС1(Г ) ,

где Н 2, С12 и НС1(Г) приведены к давлению, равному 1 атм. Поэтом у

С н с | - П / 2 С ° ; Г + 1 / 2 G ^ )  =95345.
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g h c i  = 1 / 2 С 0н* ;  + 1 / 2 6 ° ^  -1 3 1 2 1 5 .

П о ск о ль к у Зн+э с г/ эн с 1 = 1, то  = G ^ ’*  + G ^.’*, Учитывая это, выраже
ние свободной энергии растворенного хлористого водорода, можно запи
сать следующим образом:

(G j,',*  -  1 / 2 G ^ '[)  + (G ° ’*  -  1/2G °’,r2 ) = -131215 ( Д ж ) . (2.94)

Выражение (2.94) отражает суммарный эф ф ект следую щ их энергети
ческих актов.

1. Электрохим ическая реакция между газообразным водородом , нахо 
дящ им ся под давлением 1 атм и ионами водорода, активность которых 
в растворе равна единице.

2. Сопряженно с этой протекающая электрохимическая реакция меж
д у  газообразным хлором , находящ имся под давлением 1 атм, и ионами 
хлора.

Принципиально можно бы ло бы создать такую  электрохимическую 
ячейку, в которой переход электронов от водорода к хлору осущ ествлял
ся бы по про во днику. В этом случае в результате образования одномо- 
ляльно го  раствора хлористого водорода через проводник выделилась бы 
энергия, пригодная д л я  выполнения полезной работы в количестве 
131215 Д ж , как это следует из (2 .9 4 ). Зная изменение свободной энергии 
при протекании такой реакции, ничего нельзя сказать о величинах свобод
ных энергий, соответствую щ их превращению газообразного водорода в 
ион водорода и газообразного хлора в ион хлора. Поэтом у условились 
о следующей относительной шкале. За точк у отсчета значений свободных 
энергий ионов принята реакция

1/2Н2(г) —  е =  Н \  (2.95)

Свободной энергии этой реакции приписано значение 0. В соответствии 
со сказанным

( G ^  -  M 2 G ° ^ )  = 0 .. (2.96)

То гд а  1/2 G ° ’r = —  131215. Н о G p jr —  значение свободной энергии,
относительно которой рассматривают все остальные состояния хлора. 
Поэтом у A G c ’* =  131215 (Д ж ) .

Располагая значением свободной энергии хлор-иона, можно рас
считать свободную  энергию иона натрия. Ранее бы ло показано, что ^ ас1 ”

= 9,02 • 10-127. Пользуясь уже готовой схемой (2 .9 2 ), запишем G ^ £ q  = 
= ^NaCi —  719456. Значение свободной энергии сжигания натрия в атмо
сфере хлора, соответствующее реакции № (К) + 1/2С12(г) = NaCI(r) равно 
326352 Д ж . Поэтом у при стандартных условиях G flaC1 —  (6 ^ ’аКГ + 

+1 /2G ° ) = 326352. После подстановки G ^ c r  (G N aK+ 1 / 2 6 с ’Г , 393104.
Т — .  л  О  .Ж  м О • Ж  . л  о .Ж  I л  о . Ж  л  О | К  « . I л  о  t Ж  а 1л  л  о  , г»Т а к  как G NaC1 -  G Na. + G c l - r то ( G Na* —  G Na ) + ( G C1- —  1/2 G ^, > -  
= — 393104. Используя уже известное значение A G ^ ,’*  определяем A G ^ ’* = 
= — 3 9 3 1 0 4 +  131215= — 251889 (Д ж ) . Значения энергий Гиббса всех ионов 
аналогичным образом стандартизированы относительно реакции (2.96).

Еще раз о парциальных м ольны х величинах. Слож ная связь между концентрацией 
и активностью  влечет за собой усложнение понятий парциальных величин. Это оче
видно из следую щ их примеров. Продифференцируем уравнение (2 .7 7 ), примененное 
к м оляльной ш кале по давлению при постоянной массе и температуре:

Это значение G ^ c ) подставим в выражение (2.93) :

(Ьщ1дР)Т т (  = Од?/ЭР)7-,„ 1. + Я7-(Э \nyi/dP)Tm^
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0*1° 1ЪР)т,п\{ iSAGj/ЪР) T,mi — это парциальный мольный объем компонента в одно- 
м оляльном  идеальном растворе. Это значение объема экстраполировано из той ве
личины объема, которую  имеет ком понент при бесконечном разбавлении. Парциаль
ный мольный объем в реальном растворе связан со стандартным следую щ им образом

Vj  = и? + Я Л Э 1 п 7 ,7 Э Р )г> т [..

Изменение коэффициента активности происходит с изменением концентрации и 
характера всех компонентов даже при постоянном  значении /л,-. По этим причинам 
будет изменяться и производная (d in  7 ,-/дР)  7- т ..

Аналогичны й анализ показывает сложное поведение парциальной энтропии компо
нента в реальном растворе. Д л я  определения этого поведения продифференцируем 
уравнение (2.77) по температуре (Э д ,/Э Г) р =  (3* i° /dD p + Я  I n /л,- + Я  In 7 ,- +
+ Я Г ( д 1п 7 , -/ а Л р ;

S =  s° —  Я  In э,- — Я  7" (<S In 7( /d Л р.

Здесь также можно отметить, что парциальная мольная энтропия лю бого компонента 
зависит о т концентрации и набора всех солей раствора. Применяя значение химичес
кого потенциала и парциальной мольной энтропии к ( 1 , 1 1 ) и (2 . 1 ) ,  получаем:

«,= Н°- RT2 (d in  7,/d Л р.
Каков физический смысл этих парциальных Beni чин? Попытаемся разобраться в этом 
вопросе на примере парциального м ольного объема.

Если исходные составные части раствора находятся все при одном  и том же давле
нии и постоянной температуре, то при смешении их объемы б у д у т  суммироваться. 
Закономерности смешения идеальных растворов в этих усло ви ях довольно просты: 
общий объем раствора равен сумме мольны х объемов ком понентов, умноженных на 
их м олекулярны е количества. Это выражается записью

V  =  и, л ,  + v2п 2 + . . . + vknk . (2.97)

Здесь л 1, п 2, п г и т.д . —  соответствую щее число молей каж дого компонента; vt , v2, 
и т.д. —  м олекулярны е объемы чистых ком понентов.

Т а к  как у идеальных растворов м олекулярны е объемы чистых компонентов не 
изменяются при вариации состава, то дифференциальная форма уравнения (2.97) 
имеет следую щ ий вид:

d V  =  1/t dn t -+ va dp2 , . + vkdnk . (2.98)

Преобразуем выражение (2.97) так, чтобы можно бы ло рассматривать один моль 
раствора. Д л я  этого каждый из его членов необходимо разделить на сумм у всех ком
понентов раствора. То гд а

v =  и, /V, + v2N 2 + . . . + vkN k . (2.99)

Очевидно, объем одного м оля раствора равен средневзвешенному мольных объе
мов компонентов. Д л я  бинарного раствора в соответствии с (2.99) можно записать: 
v - v l N l + v 2N 2. На рис. 2.21 изображена диаграмма, иллю стрирую щ ая эту запись. Из 
подобия тр еугольни ков А О М  и A B C  получаем О/И/Л/, =  SC/1.B свою очередь ОМ =  
=  v —  v2i В С  =  к, —  v2. То гд а  W —  v 2 ) I N t = v 2 — v1 - , v ^ v i N l + v 1 { ‘\ — N 2 ) .  Т а к  как 
(1 —  Л / ,) =  Л/3 , то v =  v l N 1 + v 2N 2. Это свидетельствует, что графическое изображе

ние, приведенное на рис. 2 .22 , соответствует правилу изменения объема одного моля 
раствора при смешении ком понентов, ведущ их себя, как компоненты идеального 
раствора.

В реальных водны х растворах, как мы уже убедились, объем, приходящийся на 
один моль растворенного компонента, оказывается переменным и зависимым о т цело
го ряда причин, не всегда связанных непосредственно сданны м  компонентом. Измен
чивость мольного объема компонента можно проследить, например, на поваренной 
соли. М о лекулярны й объм одного м оля твердого хлористого натрия равен 26,92 см3. 
Если моль хлористого натрия растворить в очень больш ом количестве воды , то объем 
раствора увеличится не на 26,92 см 3, а всего ли ш ь на 16,4 см3. Та к и м  образом прои
зойдет приращение объема на величину меньшую, чем объем добавленного компонен
та. Аналогичны й результат можно получить, если взять ограниченное количество воды 
и к ней добавить бесконечно малое количество хлористого натрия. Приращение полно
го объема раствора, которое при этом произойдет, отнесенное к количеству добавлен
ного вещества, будет равно парциальному м ольному объему этого вещества. Д ля  
рассматриваемого случая d V I d =  16,4, а в общем виде

(d \Z/dn2 ) „ t =  v2 (2.100)
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Рис. 2.21. М ольны й объем бинарного раствора, состоящ его иэ идеальны х компонентов 

Рис. 2.22. М ольны й объем бинарного раствора, состоящ его из реальных компонентов

Непостоянство парциального м ольного объема и ллю стри руется табл. 2.19.
И сходя иэ то го, что парциальные мольны е объемы ком понентов чувствительны  к 

их концентрации, суммарный объем раствора уже нельзя представить с помощью 
уравнения (2 .9 7 ), которое рассчитано на неизменный мольный объем. В то же время 
мы долж ны  согласиться с тем, что д л я  реальных растворов при постоянной темпера
туре и давлении общ ий объем систем является ф ункцией то лько  его состава. Это 
значит, ч т о У =  / ( л , , л , ,  п 3 . . . ) у  р.  Т о г д а  изменение общ его объема будет определять
ся зависимостью

Выражение (2 .1 0 1 ), являю щ ееся полны м  дифференциалом , по в и ду  напоминает 
(2 .9 8 ), но отличается о т  него по сущ еству. В уравнении (2 .98) мольные объемы —  

постоянные величины. В уравнении (2 .101) —  парциальные мольные объемы перемен
ные. Т а к  как неизвестна связь между \//И л/, выражение, представленное в виде 
(2.101) в отличие о т  (2 .98) нельзя проинтегрировать. Э то , конечно, не э'начит, что 

нельзя найти путей определения общ его объема системы и вкла до в  каж дого иэ участ
ников в этот объем. Д л я  бинарного раствора такое определение можно вы полнить.

Выберем какую -ни будь то ч к у  /V, бинарного раствора. Ей соответствует мольный 
объем раствора, изображенный точкой О  на кривой (рис. 2 .2 2 ). Э ту  то чку можно 
получить, преобразуя уравнение (2 .10 1) следую щ им  образом. Д о пусти м , что имеет
ся бесконечно малое количество раствора постоянного состава. Б удем  добавлять к 
нему бесконечно малыми порциями раствор точно такого же состава до тех пор, пока 
общее количество раствора не станет равным одном у молю. Благодаря постоянству 
состава добавляем ого раствора парциальные мольные объемы ком понентов останутся 
неизменными, a </л, и с/л, увеличатся до л ,  и л , .  Э то т частный случай математически 
может быть описан интегрированием уравнения (2 .1 0 1 ). В результате получается 
выражение

Здесь вместо молей поставлены мольные до ли , п о ск о ль к у  увеличение объема раст
вора бы ло остановлено то гда, когда  его общее количество до сти гло  одного  моля. 
Постоянная интегрирования в уравнении .(2.102) равна нулю , так как нижним преде
ло м  интегрирования бы ло нулевое содержание раствора, при котором  общий объем 
раствора равен нулю  и мольные до ли  ком понентов равны нулю .

Иэ уравнения (2 .102) очевидно, что мольный объем в точке О  вновь оказывается 
средневзвешенным та ки х частей на ординатах, которы е отсекаю тся касательной, 
проходящ ей через данную  то чку. В то же время иэ этого уравнения следует, что отсе
каемые части являю тся парциальными мольны ми объемами ком понентов. Отличие 
уравнения (2 .102) о т  (2 .99 ) в том , что там на ординатах отсекаю тся истинные молы 
ные объемы, которы е остаются постоянны м и при лю бы х /V,. Здесь же с изменением 
/V, парциальные мольные объемы такж е б у д у т  изменяться в связи с изменением нак
лона касательной. Можно отм етить, что парциальные мольные объемы реальных ком
понентов (Представляю т собой математическую фикцию . Они относятся к  разряду 
величин, которые имели бы идеальные компоненты  при данном конкретном  составе

С  учетом (2.100) эту зависимость можно переписать та к:

d V  =  v ,  d n t + v i d n 1 + v 3 d n ,  + . . . (2 .101)

v =  м,Л/, + y ,/ V ,. (2 .102)
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Парциальный м ольны й объем (см э ) одного  м оля хлористого натрия в водном  
растворе как ф у н к ц и я  концентрации

Т а б л и ц а  2.19

WNaCl 0 0,001 0,0018 0,0036 0,0054 0,0072 0,0089 j 0,01

*/ NaCl 16,4 16,7 16,9 17,3 17,6 17,8 18,0 18,1

реальных веществ. М енял содержание компонентов в растворе, каждый раз приходит
ся переходить к др уги м  идеальным системам, которы е б у д у т  характеризоваться др у
гими парциальными мольными объемами. Не удивительно поэтом у, что парциальные 
мольные величины в отдельны х случаях м о гут иметь отрицательны е значения, что для  
реальных величин до пусти ть  нельзя.

Уравнение (2 .101) д л я  м ногоком понентного раствора может быть проинтегри
ровано, если воспользоваться уравнением Гиббса— Дюгема. По этому уравнению

л ,  d V t + n 3 d V 3 + n 3 d V 3 = 0. Совмещая это уравнение с (2 .1 0 1 ), получаем

</(/•=> I/, rfn , + л ,  d  V 3 + V 3 d n 1 + л ,  d  V 3 + V 3 d n 3 + л 3 d V 3. Каждая из пар, стоящих 
справа от знака равенства, —  дифференциал произведения д в у х  ф у н к ц и й , зависящих от 
одной переменной, а имено V^ d n ,  + n l d V l = d { V ,  п 3 \ и т.д . Интегрирование от 0 до 
V  при води т к уравнению V  = У ,  л ,  + У ,  л ,  + У э п 3.

Такая глуб о к а я экскурсия в область растворов электролитов преследует 
определенные цели. Эти цели долж ны  быть понятны : оказывается, физичес
кая химия на нынешнем этапе развития не позволяет решать очень важный 
к р у г задач, связанных с прогнозом формирования аутигенны х минералов в 
близких к насыщению растворах. Неточность перехода о т концентрации к 
активности в м ногоком понентны х системах, неоднозначность представле
ний о комплексообразовании и ассоциации предписывают осторожное о т 
ношение к тем геологическим  выводам, которые базируются на примене
нии физической химии к природным водам. Все это, казалось бы, ставит 
физическую химию в довольно невыгодное положение: стоит ли эатрачи^ 
вать большой тр у д  на овладение этой областью знаний с тем, чтобы убеди
ться в бесполезности ее применения д л я  расш ифровки процессов минерало- 
образования? В следующей части на отдельны х примерах будет показано, 
что важные геологические факты  м о гут быть правильно истолкованы  толь
ко с применением физической химии. Как окаж ется, каждая отрасль зна
ний —  геология и химия —  сами по себе, имея неопределенности в выводах, 
м о гут их значительно уменьш ить, если б у д у т  приложены совместно к дан
ному геологическом у объ екту.
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Ч А  С  T  b  III

ПРИМЕНЕНИЕ ТЕРМОДИНАМИКИ К ЛИТОГЕНЕЗУ

Г л а в а  1

Р А В Н О В Е С И Я  В О К Е А Н Е

М орская вода. Термодинамическое описание поведения компонентов в та
ких водны х системах, как река и пресные озера, не сопряжено с какими- 
либо затруднениями. Концентрация солей здесь настолько низка, что расче
ты , выполненные по схеме бесконечно разбавленных растворов часто дают 
хорош а.согласую щ иеся с реальностью результаты. Иногда необходимо вво
дить коррективы  с помощью коэффициентов активности, вычисленных по 
уравнению Дебая—  Гю к к е ля . Эти водные ресурсы составляю т менее 5% 
объема гидросферы. Основная ее часть (9 6 ,5% ) приходится на океан. С ним 
связано формирование важнейших типов осадочных пород. Океан покры 
вает 70,8%  поверхности планеты, что благоприятно сказывается на усвоении 
лучистой энергии и обусловливает хороший к о нтакт с атмосферой. Вместе 
с нею и подстилаю щ ими донны ми отлож ениям и океан образует грандиоз
ную термодинамическую систему. В отличие от газовой фазы, описание 
ж идкой части этой системы весьма затруднено. В первую очередь это за
труднение обусловлено вы сокой соленостью океанических вод и много- 
компонентностью самого раствора. Соленость океанических вод рассчиты
вается по количеству граммов тверды х солей, приходящ ихся на 1 кг рас
твора. Величина солености, определяемая в г/кг или °/00 (пр о м и лле ), 
колеблется о т  10°/0о (Азовское море и некоторые районы Балтийского 
моря) до 40°/0о (Красное м о р е ). Несмотря на такой диапазон концентра
ций, соотношение солей, определяю щ их состав морской воды , не изменяет
ся. Еще в 1855 г. М.Ф. М оури писал "к а к  правило... состав морской воды 
столь же постоянен в своих пропорциях, что и состав атмосферы" [60, 
с. 1 2 1 ]. Э то т ф а к т был установлен экспедицией на "Челендж ере" в резуль
тате точного анализа 77 проб морской воды с разных глуб ин . Основные 
составляющие компоненты  солей откры той части океана приведены в 
табл. 3.1.

По данным, взяты м из работы Р .А. Хорна [6 0 ],  средняя глубина океана 
без прилегающ их морей составляет 4117 м; с прилегающими морями 
3795 м. Так ие глубины  вносят осложнение в применение термодинами
ки, связанное с необходимостью учитывать гравитационное поле. Океан 
неоднороден по температуре, что также создает свои осложнения. Наконец, 
организмы, населяющие воды океана, значительно услож няю т изучение 
особенностей равновесных распределений ком понентов. Масса живого 
вещества океана составляет всего 2 - 10~6 %  от массы его вод. Тем  не менее, 
это вещество имеет такое влияние на установление соответствую щ его фи
зико-хим ического равновесия и на процессы седиментогенеза, что некото
рые исследователи склонны  приписывать ему исклю чительную  роль.

Ни у  кого из геологов не возникает сомнения в том , что подавляющее
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Т а б л и ц а  3.1
Основной солевой состав морской воды  [2 9 ]

Элементы

Концентрация, 0 /с 0 Концентрация, °/00
Д и тр и х
(1957)

Кег. ки н 
(1965)

Элементы Д и тр их
(1957)

Кел ки н 
(1965)

СГ 19,3505 19,353 Na*
Г

10,755 10,760
so;1 2,702 2,712 Mg+J 1,295 1,294

нсо; 0,145 0,142 Са*3 0,416 0,413
вг 0,066 0,067 К* 0,390 0,387
F “ 0,001 3 0,001 Sr+1 0,013 0,008
н3во4 0,027 0,023

больш инство осадочных пород —  порождение океана. Это консолидирован
ные морские осадки, в процессе отложения которы х формировались 
многие важные полезные ископаемые. Как полагают [7 ] ,  воды океана 
оставались неизменными, по крайней мере, с палеозоя. Поэтом у, выясне
ние химических закономерностей поведения компонентов в современной 
океанической воде крайне важно д ля  геологических целей и оправдыва
ет те многочисленные по пы тки, которые предпринимаются в этом направ
лении. Важность то го , как, при каких условиях и по каким  законам идет 
минералообразование из современных вод океана непереоценима.

Элементарную модель, отражащую объемные взаимоотношения океана 
с атмосферой, можно построить следую щ им  образом. Как было уже пока
зано ранее, масса атмосферы составляет 5,27 • 10*8 к г. М олекулярная мас
са воздуха 28,966 г. Отсюда вся атмосфера слагается из 1,82 • 10 молей. 
При достаточно хорошей перемешиваемости атмосферы все это количество 
газа последовательно приходит в к о н та к т с поверхностью океана. Та к  как 
давление у  этой поверхности равно 1 атм, то  можно рассчитать, что в сопри
косновение с поверхностью океана см о гут прийти 1,82 • 10 0 X 24,46 = 
=  4 ,4 5 -1 0 21 дм 3 атмосферы. Объем воды океана составляет 1,37 • 1021 дм 3. 
Это  значит, что к онтакт, осущ ествленный в динамических условиях, при
водит к м одели, у  которой на каждый дм 3 воды  приходится 3.2 дм 3 воэду- 
ха.при давлении 1 атм. Д л я  закрытой системы, образующейся из 3 д м 3 возду
ха й 1 дм 3 воды , ле гк о  применить общие принципиальные закономерности 
термодинам ики. О днако, такая модель окажется крайне далека даже от 
идеализированной модели океана. Гравитационное и температурное поля 
вносят свои довольно ощ утимы е коррективы , которые не м огут быть рас
смотрены на простой модели.

Сравнивая свойства атмосферы и океана, нетрудно определить общие 
черты: они текучи и удерживаются силой притяжения Земли. Основное, 
бросающееся в глаза отличие —  океан конечен, имеет поверхность и дно, 
а атмосфера распространяется на необозримо большое расстояние от Земли. 
Следующее отличие —  атмосфера сжимаема, а океан почти не сжимаем. 
Во всяком  случае д л я  м ногих практических задач плотность воды можно 
считать постоянной во всех точках океана. Как увидим , эти отличия и 
упрощ аю т и услож няю т задачу.

Растворимость газов в м орской воде. Константу Генри, рассчитываемую 
по уравнению (2 .6 7 ), и ее изменение с температурой, апроксимируемое 
ф ункцией (2 .7 2 ), нельзя непосредственно применить д л я  определения 
растворимости газа в морской воде. Термодинамический вы вод, на осно-
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Т а б л и ц а  3.2
Коэффициенты  Сеченова д л я  кислорода при 25° С

Ионы Li* Na* К* Rb* Cs+

F - 0 ,7 2 5 -1 -0 .3 8 5 ) 0,284 0,203 0,146 0,114
С Г 0 ,1 3 7 -0 ,0 7 0 0 ,1 4 5 -0 ,1 2 7 0 ,1 2 8 -0 ,1 4 2 0,120 0,098
в г 0 ,2 5 2 -0 ,0 8 4 0 ,1 1 0 -0 ,1 3 1 0 ,1 2 3 -0 ,1 1 7 0,104 0,078
J - 0,163 0,120 0 ,0 9 0 -0 ,0 9 3 0,086 0,062
N O ’ 0 ,1 9 6 -1 -0 ,0 4 0 ) 0,124 0 ,105- С  099 0,096 0,066
С Ю ' 0 ,2 1 8 -0 ,0 6 6 0,160 0,150 0,138 —

он- 0 ,3 3 2 -0 ,0 9 1 0 ,1 8 8 -0 ,1 7 8 0 ,1 6 8 -0 ,1 8 3 0,168 0,158
S O ;2 0,244 0 ,3 0 4 -0 ,3 7 6 0 ,2 9 7 -0 ,3 4 6 0,290 0,255
C 0 3- J 0,254 0,464 0,379 — —

р о ; э 0,652 0,507 — —

вании которого определялась константа Генри и которы й был применен 
ранее, 'обоснован то лько  д ля  бинарной системы. Растворимость газа будет 
изменяться при добавлении в систему третьего компонента. Теоретически 
такая задача рассматривалась И.Р. Кричевским [3 3 ].  В основу своего выво
да И.Р. Кричевский взял известный ф акт, что парциальный мольный объем 
растворителя при бесконечно малом содержании растворенных компонен
тов является постоянны м . Символически это записывается та к :

(Э и/Э Л/) ) j ' l p =  0;

Ыг -*■ 0;

N 3  -*■ 0;

Д л я  каждого из растворенных веществ такая производная имеет конеч
ное численное значение. ИФтользуя уравнение Гиббса— Дюгема, И.Р. Кри
чевский показывает, что в этом случае In К 2 (Л/э) =  In К г (Л/3 = 0 )  — аЛ/3.

В уравнении слева от знака равенства стоит логариф м  коэффициента 
Генри д ля  газа 2 при произвольном содержании третьего компонента в 
растворе, а справа —  логариф м  коэффициента Генри в отсутствии третье
го компонента (Л/3 =  0 ) .  Экспериментально аналогичная зависимость 
была обнаружена И .М . Сеченовым еще в 1875 го ду. Поэтом у выведенное 
И.Р. Кричевским уравнение отражает закон Сеченова о растворимости 
газов в солевых растворах. Обычно это уравнение записывается в следую
щей форме

In (m 0 /ms) = а с ,  (3.1)

где с —  концентрация третьего компонента; m s —  растворимость газа в 
присутствии третьего компонента; т 0  -  растворимость этого же газа в 
дистиллированной воде. Численное значение коэффициента Сеченова а за
висит от выбора единиц концентрации. С трого говоря, при замене какого- 
то  одного третьего компонента на др уго й , должен изменяться коэффи
циент Сеченова. Представление об изменении коэффициентов Сеченова 
при замене электролита дает та б л. 3.2, в которой приведены .данные, со
бранные Н .Е . Хом утовы м  и Э .И . Конник [5 9 ].

П о ск о ль к у различные соли по-разному влияю т на высаливание газов иэ 
воды, то невозможно подобрать коэффициент Сеченова, который вообще 
удо влетво рял бы всему набору вод, встречающихся в природе. О днако для 
морской воды, благодаря постоянству набора солей, можно по экспери- 
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ментальным данным рассчитать этот коэффициент, как функцию  темпера
туры  и солености. При таком расчете мы исходим  из того, что температур
ная зависимость коэффициента Сеченова имеет такой же вид, как и темпе
ратурная зависимость коэффициента Генри. Отм етим , что это совершенно 
произвольное предположение. Принимая его, мы приходим  к следующему 
общему случаю расчета коэффициента Генри In К ( $ )  =  (ао + а \ ! Т  + аг / Т 2) — 
-  (а о + a i  / Г  + > а'г / Т г ) S.  В этом уравнении второе слагаемое отражает за
висимость коэффициента Генри от температуры и солености ( S ) . Приведем 
значение этого слагаемого д л я  нескольких газов:

В практической физической химии в качестве концентрационных единиц 
используется м оляльность. Этим и единицами мы. уже пользовались при 
анализе растворов электроли тов. Ими же мы будем пользоваться, проводя 
анализ растворимости газов в морской воде. Переход от мольных долей к 
моляльности производится изменением уровня стандартизации по (2 .8 1 ). 
Связь химического потенциала с активностью, которая в данном случае 
близка к концентрации, будет иметь обычный вид

О днако, надо иметь в ви ду, что здесь стандартный химический потенциал 
или стандартная энергия Гиббса одного моля данного компонента А  имеет 
другое численное значение по сравнению с тем, которы м  характеризуется 
одинаково обозначенный с ним сим вол в уравнении (2 .5 5 ). Стандартная 
энергия Гиббса в (3.2) относится не к чистому веществу, а к гипотети
ческой концентрации, равной 1 молю на к г  воды . П о ск о ль к у это стандарт
ная величина, она является синонимом G °  д ля  одного моля.

Из (2.81) следует [Э ц ° ( т ) 1 Ъ Т ] Р  =  [Э д ° (Л /)/Э Т] - R  In 55,51, очевидно, 
s ° ( m ) = s ° ( N )  + R \ n  55,51. Далее [Э з ° М / Э  Г ]  Р =  [Э s° (Л/)/Э Г ] Р =  СР/Т.  Та 
ким образом, с изменением уровня стандартизации энергии Гиббса изменя
ется уровень стандартизации энтропии. Тепло ем кость остается неизменной. 
Вследствие этого неизменной остается энтальпия, по скольку d H -  C pdT .

Неизменным остается также парциальный мольный объем':

В соответствии с этим уровнем стандартизации в табл. 3.3 приведены 
исходные данные, необходимые д л я  расчета растворимости газов в воде в 
м оляльны х единицах концентрации.

Типичны й разрез распределения температур в воде Ти х о го  океана, про
веденный по меридиональному сечению (рис. 3 .1 ), дает основание полагать, 
что в областях, приближающихся к полюсам, поверхностная вода должна 
быть более насыщена газами по сравнению с экваториальными областями. 
П о ск о льк у атмосфера на всем Земном шаре имеет постоянный состав, 
соотношение и количество растворенных в поверхностной воде газов будет 
изменяться по мере продвижения от полюсов к экватору.

Цл  =  Мл + Я  Т  In m A . (3.2)

V °  =  [ Ъ ц ° { т ) / Ъ Р ] т  =  f Э[д°(Л/) - R T  In 55,51 ] /ЪР\  г  = 

=  [ Ъц°( Ы) /дР]  т .
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Т а б л и ц а  3.3
Термодинамические свойства растворенных в воде газов. Стандартное состояние —  одном оляльны й идеальный раствор

Газ
1 п т  =- а.  + в ,  /Т + а 21Т2

A G " л н ° S СР
С р ---а + Ь Т  + с Т - '1 '

«0 а,  ■ Т О ' 3 а,  • 10'5 а Ь ■ 103 с • 10 “4

Не -0 ,9 5 2 6 -4 ,1 9 0 4 6,3653 19451 -6 6 1 58,584 139,859 20,786 1058,493

Ne -0 ,7 9 5 8 -4 ,5 6 6 1 7,4839 19066 -3 7 7 4 69,601 160,782 20,786 1244,472

N , -0 ,8 4 0 1 -5 ,1 8 4 4 9,6746 18209 -1 0 8 5 3 94,014 210,096 25,493 7,075 1622,258

о , 0,2495 -5 ,5 8 6 9 10,5075 16531 -1 2 1 5 0 108,826 225,983 26,870, 7,058 1751,284

А г 0,4672 -5 ,6 2 4 3 10,5100 16292 -1 1 8 5 7 60,317 217,388 20,786 1747,669

Кг 1,0902 -6 ,0 8 0 3 11,8364 14841 -1 5 4 6 4 62,329 242,200 20,786 1968,233

Хе 1,5984 -6 ,5 0 1 0 13,1343 13460 -1 9 2 0 5 60,015 266,479 20,786 2184,054

С О , -1 3 9 4 0 -3 ,2 5 3 5 8,3839 8364 — 19711 119,503 193,943 40,698 14,267 1 324.424



Ограничиваясь пока этой качественной картиной, обратим внимание на 
ряд явлений, характерных д л я  водной толщ и океана и требующих особой 
осторожности при интерпретации фактических данных по растворимости 
газов в морской воде.

Зависимость растворимости газа о т  гидростатического давления в грави
тационном поле Зем ли. Поверхностная вода находится под давлением, 
создаваемым атмосферой. По мере продвижения о т поверхности ко дн у к 
этом у давлению добавляется давление вышележащих слоев воды. Та к , во
да, находящаяся на глубине 100 м, испытывает давление о к о ло  10 атм. На 
глубине 1000 м давление уже о к о ло  100 атм и т. д . В то же время вся эта 
толщ а контактирует с газом то льк о  своей верхней границей, где общее 
давление равно 1 атм. Возникает вопрос: каким  образом должна быть рас
пределена концентрация газа в объеме воды , которая контактирует с возду
хом при одном  давлении, но в своей толщ е о т точки к точке испытывает 
его изменение?

Методами, изложенными ранее, эту задачу решить нельзя. Эти методы 
предполагают изобарно-изотермические условия. Уравнения (2.20) и 
(2.21) были получены то льк о  благодаря том у, что члены, содержащие 

d Т  и d P  .сокращ ены . В настоящей же задаче предстоит анализировать одно
родную  то лщ у  воды , которая по вертикали изменяет свое давление. П о 
ставленный вопрос поэтому можно заменить новым и более важным: 
можно ли утверждать, что в такой неоднородной толщ е равновесие опре
деляется равенством соответствую щ их химических потенциалов? Дадим 
ответ на этот вопрос.

Аналогично том у, как утверждением (1 .49) была введена ф ункция, 
именуемая энергией Гиббса, введем новую ф ункцию

A  =  U - T S .  (3.3)

Ф ункцию  А  назвали энергией Гельм гольца. При сравнении ее с (1 .4 9 ), 
видно, что вместо энтальпии ф игурирует внутренняя энергия, которая 
не так зависима о т давления. Полны й дифференциал этой ф ункции:

d A = d U  - T d S  - S d T .  " (3.4)

Подставим сюда значение T d S v \ 3  (1 .3 0 ), произведем соответствующие 
сокращения, в результате чего получим :

d A  =  — S d T  —  P d V .  (3.5)
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Это уравнение определено д ля  постоянной массы такой системы, где не 
протекают химические реакции. Если же масса изменяется в результате 
того, что часть вещества удаляется из системы или поступает в нее (т. е. 
система оказывается о тк р ы то й ), то энергия Гельм гольца приобретает 
зависимость еще о т одной переменной. Теперь A  = f ( T ,  V, п ) . Изменение 
энергии Гельм гольца может быть описано с помощью частных производных

d A  =  (ЪА/Ъ T ) Vn d T  + (ЪА/Ъ V ) T n d V  + ( ЪА1Ъп) Т  у  dn.

Сравнивая эту запись с (3 .4 ), следует обратить внимание на то, что
( ЪА/Ъ  Г )  у  „ = — S и ( ЪА/Ъ V) т  п = — Р.

То гда

d A  =  — S d T  —  P d V  + ( Ъ А / Ъ п ) у Т  dn.  (3.6)

Д л я  определения значения производной ( Ъ А / Ъ п ) у , т ,  вернемся снова к 
уравнению (1 .4 9 ). Его  полны й дифференциал следую щ ий:

d G  =  d U  + P d  V  + V d P  —  S d T  —  TdS .

Сравнивая это выражение с (3 .4 ), можно заметить,' что d G  =  d A  + P d  V  + 
+ V d P ...Подставим значение d A  из (3 .6 ) .  То гд а

d G  =? — S d T  + V d P  + (ЬА1Ъ n ) V T  dn.

Частная производная энергии Гиббса по массе при постоянной температуре 
и давлении приводит к выражению (Э G / Ъп)  р т  =  ( Ъ А / Ъ п ) у , т -  Отсюда вид
но, что в соответствии с определением химического потенциала
( Ъ А / Ъ п )  у  т = ц .

Теперь вернемся к уравнению (3.6) и запишем его д ля  двухком понен
тной системы

d A  =  — S d T  —  P d  V  + Hi d n i  + Нг d n 2 .

Учитывая то , что плотность воды  практически постоянна, будем считать, 
что при сравнении воды океана разных глубин d  V =  0. Т о гд а  P d V  =  0 неза
висимо от то го , как изменяется давление. Д л я  изохорно-иэотермических 
условий d A  =  H i d n i  + ц 2«Ул2 . Теперь остается то льк о  закрыть систему, 
чтобы прийти к вы воду, согласно котором у при достижении равновесия 
Hi  =  Нг-  Задача о растворимости газа в воде при приложении давления 
то лько  к ж идкой фазе была решена И.Р. Кричевским и Я.С. Казарновским 
в 1935 г. (3 4 ) .  Решение ее таково.

Равновесное состояние закрытой системы долж но быть определено ра
венством химических потенциалов компонентов во всех ее частях. Но хи
мический потенциал растворенного в воде газа (к а к , впрочем, и любого 
компонента на разных глубинах испытывает изменения в зависимости от 
приложенного к системе давления. Это изменение задается уравнением 
у° = (Ън°/дР)т,  где v° —  парциальный мольный объем.

Как мы уже знаем, несмотря на то что берется частная производная 
стандартного химического потенциала по давлению, эта величина отража
ет истинный м олекулярны й объем растворенного газа в состоянии беско
нечного разбавления.

Т а к  как разные газы имеют отличающиеся м олекулярны е объемы, 
то по мере движения от поверхности ко д н у  их химические потенциалы 
б удут изменяться в различной степени. Д л я  сохранения равновесия долж
на быть какая-то компенсация, изменяющая химический потенциал в 
др угую  сторону. Рассмотрим две переменные, позволяющие количест
венно описать поведение газа в условиях изменяющегося гидростати
ческого давления. Это, во-первы х, парциальный мольный объем и, во-
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вторы х, мольная концентрация, зависимость химического потенциала, 
от которой дана определением (3 .2 ). Д л я  изотермических условий мож
но записать: р  = f (m,  Р г„ ар )т-  Общее изменение химического потен
циала определяется следующей суммой частных производных dp =
= (Эд/Эm ) T  p riiapdm  + {др/дРГ11цр) т  m dP гидр*

Теперь воспользуемся вторы м  законом термодинамики, согласно ко
тором у в иэохорно-изотермических условиях равновесие по отношению 
к данном у ком поненту наступает при равенстве его химических потен
циалов во всех частях закрытой системы. В соответствии с этим dfi = 0. 
То гд а  -  (Э д / Э т )Г р гидр = (Ър1ЪРт н а р )т  m dPr „ a p . Частная производная 

слева от знака равенства берется, исходя из (3 .2 ). Частная производная, 
стоящая справа от знака равенства, —  парциальный мольный объем. Оче
видно

-  R T d m / m  = v dP THJxp. (3.7)

У&обнее гидростатическое давление выразить через глуб ин у, определя
емую расстоянием по поверхности океана в метрах. С то лб  воды , глуб и 
ной z  м, площадью поперечного сечения 1 м, давит на свое основание с 
силой F  = Р  = РвЯ2 - Здесь рв  —  плотность воды, а д —  ускорение свобод
ного падения. Изменение высоты соответственно изменяет давление

dPгидр — $B9dz. (3.8)

Ком бинируя (3.7) и (3 .8 ), находим RTd\ nm = vpBg dz .  Воспользуемся 
тем,, что в отличие от атмосферы, изменения плотности вдоль z  почти не 
происходит. Поэтом у при интегрировании вынесем эту величину за знак 
интеграла. Парциальный мольный объем газа примем пока тоже не за
висящим от давления. То гд а , применяя к водной поверхности символ 
1, а к глуб о к и м  слоям  воды символ 2, получаем In (m 2//n,) = ( vpB / R T )  X 
X (Zj — z 2 ).Ha поверхности z x = 0 . Вследствие этого ln m 2 = Inm j — ( VpB / 
I R T ) z 2 . Сим волом  Л7[ обозначена моляльная концентрация газа в поверхно
стной воде. В соответствии с законом Генри она определяется парциаль
ным давлением данного газа над водной поверхностью. Подклю чим  к рас
сматриваемой системе газообразную часть, тогда можно будет прирав
нять химические потенциалы компонента газообразной и жидкой фаз:

р т = р°.г + R T\nP i
-  дж = о̂,ж + RT]nrrli

А р  = р°'г -  р°'ж + R T  In [ P i / m i ).

Д л я  условий равновесия А р  = 0. То гд а  In (Pj / т 1) = — (р°,г —  д°'ж)//?Т. 
После подстановки

IП/772 = In Я, + (р°’г —  р°’ж ) / Р Т  —  ( v pB / R T ) z 2 .

Здесь т 2 —  моляльная концентрация данного растворенного газа на гл у 
бине z 2, а Р\ —  парциальное давление этого газа над поверхностью оке
ана. Согласно полученному выражению, равновесное количество раст
воренных газов долж но уменьшаться с глуб ин о й , по скольку растворен
ные газы имеют положительные парциальные мольные объемы. Прак
тически это не так. Реальная картина распределения газов в толщ е океана 
имеет противополож ны й характер. Учтем дополнительны е факторы . П о
ск о ль к у  нарастание давления в океане связано с преодолением больших 
расстояний в гравитационном поле, необходимо внести поправку на раз
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ную силу оседания м о ле кул. Это значит, что нужно расширить задачу и 
выразить химический потенциал, как ф ункцию  следую щ их переменных 
д  = F ( m ,  РТ1лар, z ) j .  Д л я  равновесных условий, т.е. когда dp = 0 решение 
в частных производных в ы гляди т следую щ им образом

(Эд/Эm ) T 'Z PVHapdm + (Ър/дРТ11яр) T ,z ,m dP  ги д р

= -  {дц/Ъг)т  р dz.^  1 'Г ГНЦ,р,т

Производная, стоящая справа от знака равенства, может быть рассчита
на По (2 .3 0 ). Разница только в том , что здесь z  увеличивается в направ
лении центра гравитациионного поля, в то время, как в (2.30) h  увели
чивается при удалении от центра гравитационного по ля. Поэтом у h = — z. 
Принимая это во внимание, находим R T d \ n m  + vpBgdz = Mg dz.  Здесь М  —  
м олекулярная масса растворенного в воде пзза. Интегрирование приво
дит к следующ ему выражению ln (m 2/m1) = — ( vpB —  M ) g z 2 / RT .

Э то уравнение было предложено Л .М . Клотцем  [76] в 1963 г. для  оцен
ки растворимости различных газов в океане. Смысл выражения, стояще
го справа от знака равенства, очевиден. М олекулярная масса, умножен
ная на ускорение свободного падения (р), характеризует си лу, с которой 
компонент притягивается к центру гравитационного поля. V p p  —  масса 
воды, вытесненная молем растворенного газа._7огда ■( v pB — M)g —  архи
медова сила вы талкивания. Если разность ( v p B —  М)  окажется отрица
тельной, растворенный газ будет испытывать тенденцию к оседанию, ес
ли положительной —  газ будет стремиться "в сп лы ть ". Снова используя 
закон Генри, можно перейти к зависимости растворимости газа на лю 
бой глубине от его парциального давления над поверхностью океана

ln m 2 = In/0! + {р°’Т -  Д°’Ж)/ Я Г  -  ( v p B -  p ) g z 2 / RT .  (3.5)

В табл. 3.4 приведены данные о парциальных мольных объемах газов. 
Как видим , в пределах 0 — 25° С температура почти не оказывает влияния 
на изменение парциального мольного объема. Ощ утим ое влияние элек
тролитов видно из табл. 3.5, приведенной по материалам Е.В. Типеля 
и К .Е . Губбинса [83] д ля  f = 25°С. Полученное уравнение можно сделать 
более точным, если учесть зависимость самого парциального мольного 
объема растворенного газа от прилагаемого давления. И.Р. Кричевским и 
Я.С. Казарновским [34] предложено д ля  этой цели использовать уравне
ние вида: v = v° — РР, где Р —  коэффициент сжимаемости. Эти авторы, 
о днако, указывают, что ош и бки, допущенные пренебрежением этого ко
эффициента, оказались за пределами точности экспериментального опре
деления растворимости азота и водорода до  давления 1000 атм.

Г .Е . Гардинер и Н .О . С м ит [73 ] использовали зависимость вида V = и°(1 —  рР) 
д ля  объяснения растворимости гелия в воде под давлением. С учетом этой зависи
мости вместо (3 .5) необходимо пользоваться уравнением In = —  W°pB —
—  M ) g z 2I R T  + fip*B g * z \ !R T .  которое неоправданно гром оздко и не улучш и т резуль
тат, ь < учесть приближ енность самих м олекулярны х объемов.

Уравнение (3.5) не объясняет ф актического распределения газов в оке
ане.

Растворимость газа в воде в температурном поле. Рис. 3.1 дает представ
ление о температурном режиме океана. Х о тя  каждый район в этом отноше
нии имеет свои особенности, общая тенденция очевидна: от поверхности 
океана до глубины  1000— 1500 м отмечается быстрое прнижение темпера
туры . При дальнейшем продвижении в направлении дна она снижается в 
более замедленном темпе и у самого дна температура близка к 0 С. В 
низких широтах температурный перепад от поверхности океана до дна
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Т а б л и ц а  3.4
Парциальные мольные объемы растворенных газов (см 3 )

Г  аз
Тем пература [35] Температура [71]

0 25 50 0 25

А зо т 41 40 38 32,2; 33,2; 33,5
Кислород 31 31 32 32,0 31 3 ;  31,9; 32,3; 32,3
Углеки слы й  газ 33 33 33 35,3; 34,3
Арго н 32,3; 32,1

Т а б л и ц а  3.5
Влияние электр о ли то в  и их концентраций на парциальный мольный объем газа

- Г  аз Э ле троли т М о даль
ность

V, смэ/моль Г  аэ Элек
тр о ли т

М о ляль-
ность

V ,с м 3/моль

1
Н ,0  (ж) 0,0 31,71 ± 0 ,4 3  О , Н 20  (ж ) 0,0 30,38 ± 0,97
KCI 1,0 31,11 ± 0,64 К О Н 2,0 29,01 ± 0,56
KCI 2,0 30,60 ± 0,53 К О Н 5,0 27,97 ± 0,61
KJ 2,0 30,98 ± 0,47
СаС12 2,0 29,63 + 0,79

превышает 25° С. Неустойчивым температурным режимом характери
зуется самая верхняя десятиметровая толщ а воды. Ниже, до глубины  
примерно 200— 300 м, колебания температуры имеют сезонную периодич
ность, что особенно характерно д л я  вы соких ш ирот. Глубж е этой зоны 
температурный градиент остается неизменным. С то лб  жидкости в лю
бой части океана д ля  данной задачи можно рассматривать, как консер
вативную систему с устойчивым градиентом температур. Если воздух 
контактирует с водой при одной и той же температуре, то  равновесные 
концентрации газов в. воде б у д у т  устанавливаться согласно законам Ген
ри и Сеченова. Далее распределение газа долж но происходить в соответ
ствии с градиентом температур, изменяясь от одного водного горизонта 
к др уго м у. Какова закономерность этого явления? Задачу нельзя решить 
ни с помощью изобарно-изотермического потенциала ( G ) , ни с привле
чением изохорно-иэотермического потенциала ( А )  в силу то го , что в дан
ном случае о тсутствует изотермичность и Б с И Ф О .  Казалось бы, можно 
использовать ф ункцию  энтропию, где температура не ф игурирует как 
переменная. Но это заблуждение.

Действительно, представим, что система состоит из д в у х  слоев, имеющих раз
ную  температуру. Д л я  такой системы S = f [ U,  V. л , ,  п г ), где л ,  и п г —  мольные со
держания одного и то го  же газа, но в слоях с разной температурой, a U  и V  —  в н ут
ренняя энергия и объем всей системы. То гд а

dS = ( dS/BU)  y  r,l , n i d U  + (aS/ й И ц п , , п 2 + i bS/cn1 j ц  ^  n >d n i +

+ O S /3 n 3 ) у  у  d n i .

Можно показать, что. O S /Эл, ) у  у „  = р ' 1 Т ' .
Поэтом у

dS = ( M T ) d U +  [ P / T ) d V  + р' / Т '  + р " I T " .  (3.10)

Как и в предыдущ ем случае примем, что d V  = 0 , но далее этого уже пойти нельзя. 
Анализ условий равновесия с использованием энтропии предполагает изолирован
ность системы. То л ь к о  в этих усло ви ях возрастание энтропии свидетельствует о 
самопроизвольности процесса. А  если система состоит из д в у х  частей, а именно: той.
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в которой непосредственно происходят перестройки (собственно система) и той. 
которая участвует как теплообм енник (окружающ ая среда) , то обе эти части до лж 
ны быть изолированы от всего остального мира. В данных усло ви ях ф игурирует соб
ственно система, которой окружающ ая среда поставляет теплоту. Поэтом у d U  Ф О. 
Определить Л 5 Среды не представляется возможны м, по ско ль ку  она непрерывно 
подает те п ло ту , создавая температурный градиент в собственно системе.

Направленная- и систематическая подача теплоты  д ля  создания под
держиваемого градиента температур уже предопределяет то , что в дан
ной задаче должен быть использован параметр, без которого обходилась 
классическая равновесная термодинамика. Э то т параметр —  время. П о
этому попы тка решения подобной задачи с помощью средств равновес
ной термодинамики обречена на неудачу.

Д л я  выяснения закономерностей распределения растворенных в воде 
газов в температурном поле, нуж но использовать положения неравно
весной термодинамики или термодинамики необратимых процессов. Ук а 
занная область знаний, в отличие от классической термодинамики, ши
роко-прим еняется именно д ля  анализа откры ты х систем. Здесь нет воз
можности у глуб ля ть ся  в эту сравнительно новую и самостоятельную часть 
термодинамики, которая, вероятно, в будущ ем  найдет широкое приме
нение в геологии. Д л я  решения данной задачи мы используем т у  ее часть, 
которая позволяет не выйти за пределы закрытой системы.

Нуж но сказать, что в основе термодинамики необратимых процессов 
лежат те же постулаты , которые составляю т фундамент классической 
термодинамики, но к ним добавляется ряд новых. В задаче, которая здесь 
поставлена, использован еще один постулат, смысл которого раскрыва
ется следую щ им примером.

Представим, что в качестве системы выбран сто лб  воды . Э тот столб 
разбит на две подсистемы / и //, которые отличаются между собой по 
температурам Г  и Г  (рис. 3 .2 ). Подсистемы соединены др уг с другом , 
но в целом вся система закрыта. Изменение энтропии такой системы, 
если в ней не протекают химические реакции, определено условием 
dS  = 8 Q/ T .  В данном случае, в связи с тем, что система может как по лу
чать, так и отдавать теплоту, эта ф орм улировка записывается в расши
ренном виде

dS = b g Q 1' I T "  + 8 eQ ' / T '  + б , о ' / Т '  + 3 , 0 " / Т "

Здесь beQ "  й beQ ’ —  количество теплоты , получаемое соответствен
но подсистемами // и / из внешних^ источников. Из рисунка очевидно, 
что в данном конкретном  случае бeQ  имеет отрицательный знак; б, Q  —  
количество теплоты , получаемое подсистемой / от подсистемы //, а 5, 0 "  —  
количество теплоты , получаемое подсистемой // от подсистемы /. Понят
но, что б,-Q имеет отрицательный знак и что 6,0* + 8 , 0 "  = 0. Теперь из
менение энтропии системы, приходящееся на единицу времени, запишется 
следующ им образом

dS/dt  = 11/dt)  (8 ей ' / Т ' + 8 еО " / Т п ) + (1 / Т 1 -  1! Т " \ 8 , 0 ' М Т .

Понятие времени, введенное здесь, необходимо будет д ля  определе
ния потока. Величина

(1 / Л ) (8 еО ' / Т '  + 8 еО " / Т " )  = deS/dt

именуется приращением энтропии и показывает, с какой скоростью изме
няется энтропия системы под влиянием внешних факторов. Величина

(6 ,-0 7 Л ) (1/7-' -  1 / Г " )  = d/S/dt (3.11)

называется производством  энтропии. Производство энтропии свидетель- 
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Рис. 3.2. Обозначения в неравновесной термодинамике для  передачи 
теплоты

ствует о скорости изменения энтропии под влиянием внут- 
ренних процессов. В неравновесной термодинамике пока
зано, что из принципа A S  > 0  д л я  изолированных систем 
следует, что самопроизвольные процессы откры ты х систем 
определяю тся условием d(S/dt  >  0. Д ля  данного част
ного случая это очевидно, так как djS/dt  >  0, при
1/7"' > 1 /7 "' и 6eQ'/dt >  0. Если же 1 / Т '  <  1 / Т " , то  и бeQ'/dt<
< 0 .

Производство энтропии (3.11) представляет произведение 
дв ух  членов. Один из них B D ' / d t  называется потоком  и обо
значается сим волом  /, а другой  —  силой Х  = (1/7"' —  1/7""), 
которая обусловливает этот по то к. П о стула т неравновесной 
термодинамики утверждает следующее: П о т о к  I, вызванный 
действием с и л  X  вблизи равновесных условий,  связан с этими силами  
линейным соотношением.

Согласно этому по стулату / = L X .  L —  коэффициент пропорциональ
ности, обеспечивающий линейную связь между силой и потоком  и име
нуемый феноменологическим коэффициентом. В нашем случае 6 ,-G / Л  = 
= L  (1/Г* -  1 / Г " ).

Услож ним  задачу и представим, что теперь между подсистемами с раз
ной температурой кроме обмена теплотой идет обмен растворенным га
зом, например, кислородом . То гд а

djS/dt = (1 / Л ) (бi Q ' / T 1 + 5 ,0 " / Г "  + (1 / Л ) Иц'0 J T ^ d p '  +

+ {p ’̂ / T " ) d l n " ] .

Очевидно, если система закрытая, то

d/S/dt = (б , -0 7 Л )  (1/7"' -  M T " ) +  (di n ' ldt )  (ц'о J T '  - P o J T " )  >  0.

В данной ситуации имеется уже два по то ка: поток тепла /э и связанный 
с ним поток вещества /д. В соответствии с постулатом

l 3  = L l l ( M T t -  М Т " )  + L 1 2  (р о ./Т - '  -  Мо , Г Г " )

1 В = L 2 I (1 / г ' -  1/7-") + l 2 2 (p'0 i / t '  - P o J T " ) .

Но, вариант, который выбран нами, представляет собой стационарное 
состояние. В таком состоянии по то к энергии остается постоянной вели
чиной, а по то к вещества равен нулю . Это значит, что кислород создаст 
в закрытой системе градиент, соответствую щ ий по то ку тепла. Этот ва
риант также отвечает условию  djS/dt  >  0. Но при этом, / ,_ Г  II п-Ч\

L 2 j Ш о 2/ Т  - H o J T  )

” 7 7 7 = d / г '  -  1 / г " )

В термодинамике неравновесных процессов показано, что L 2 1 / L 2 2  —  это 
энергия переноса единицы массы вещества из одних температрных усло 
вий в другие. Энергия переноса, в принципе, сама зависит от^температуры. 
Не имея лучш его варианта, мы примем, что.

/-21//-22 —  з Т  + Ь.

То гда , вместо

f d ( p / T )  = - H L 2 1 / L 2 2 ) d { MT ) ,
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можно записать

fdi f j i /T)  = a f  d T i T  + b f  d T / Т 2 .
П П П

Здесь нижний предел (n> беретсп по данным водной поверхности океана, 
а верхний предел —  значение на произвольной глубине г.  Очевидно,

1Ь / Т 2  -  Мл/Г,, = а 1 г .(Г г /Гп ) - Ь ( М Т г -  1/7 ,,).

В соответствии с (2.55) можно выразить значение химического потен
циала через активность. То гда

ju°n Л  a T z 6 / 1  1 \
Inат = 1пап + --------- -    -г —  In ----- ------------- [ ---------------------- ) • (3.12)

/7Г„ R T Z R  Т п R  \ T Z Т п )

Ф орм улой (3.12) учитывается то лько  влияние температурного поля. Но, 
как уже известно из преды дущ его, Ina = f ( T ,  Р ). Следовательно,

c/ln а -  (3 \па!ЪТ)Р d T  + (Э \па!ЪР)т  dP.

Решение первой производной дается уравнением (3 .1 2 ), а решение вто
рой —  уравнением (3 .9 ). Учитывая гравитационную составляющую, при
ходим к общему уравнению

Р п  Р°х a T z 6 / 1  ’1 \  d
In а . = 1пэп -  --------  -  — --------- In — -------------(  Н- —  z  (3.13)

R T n R T Z R  Т п R  \ Т г T j  R

Значение /u° I  В Т  определяется по данным таблицы 3.3. В этой таблице при
ведена теплоемкость растворенных газов, как ф ункция температуры. 
По зависимости (1.44) вычисляется энтропия газа, как ф ункция темпе
ратуры. Далее учитывая, что (Э/^/ЭГ)^ = — s, находится ц I R T .  Д л я  кис
лорода это значение задается уравнением

М° 8433,572 ^  1053,162 Ю 3
—  = -------------------------- 3,038 —  3 ,2 3 2 In Г  —  4,244 • 10 Г —  ---------------------------
R T  Т  Т 3

В форм уле (3.13) остаются неясными значения а, 6 и d.
Будем  исходить из предполож ения, что реальное распределение ки

слорода закономерно следует распределению температуры. Это предпо
ложение в какой-то степени оправдывается тем, что другие неполярные 
газы распределяются аналогично кислороду. И та к , взяв за основу ука
занное предположение и обработав методом регрессионного анализа мас
сив данных по Ти х о м у океану, приходим к следующей полуэмпиричес- 
кой ф орм уле теоретического распределения кислорода:

Мп P z  1689
ln a 2 = 1пэп + -------------------  —  23,56ln Т ,  —  -----  + 1,5 • 10 г .

R T „  R T Z T z

Из этого следует, что L 2 i / L 2 2  = 14043 —  195,897".
На рис. 3.3 дана сравнительная картина одного из профилей реального 

распределения кислорода по В .Н . Степанову [52] с его идеальным про
тотипом . Несмотря на хороший прогноз результатов, вычисленных с по
мощью полуэмпирической ф орм улы , отметим неясные моменты. Как 
известно, с понижением температуры константа Генри увеличивается. 
Следовательно, долж на увеличиваться растворимость газов. Реально, под 
действием температурного поля происходит уменьшение растворимости 
газа с понижением температуры. Э том у моменту можно найти опреде-
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Рис. 3.3. Тем пература и содержание кислорода в районе 0— 10° с.ш. Ти х о го  океана по 
[521

1 —  реальное содержание кислорода; 2  —  расчет по температурной зависимости 
константы  Генри; 3  —  расчет по уравнению (3.13).

ленное оправдание; применение константы  Генри ограничивается изотер
мическими усло ви ям и , когда вода и находящийся над ней газ имеют од
ну и т у  же температуру. Как мы уже показывали, только д ля  этого с л у 
чая д г =/зр, где рт —  химический потенциал газа в газообразной фазе, а 
д р —  химический потенциал этого же газа, растворенного в воде. Расчет 
при этом осущ ествляется по ф орм уле (2 .6 7 ). Здесь же рассматривается 
случай, при котором  химический потенциал газа атмосферы, как прави
ло, не совпадает с химическим потенциалом растворенного в воде газа. 
Тем  не менее, это положение не может служ ить доказательством правиль
ности полуэмпирической ф орм улы . Д л я  этого нужны данные по тепло- 
там переноса, которы х сейчас, к сожалению, нет. Но даже такой подход 
требует пересмотра представлений о степени насыщенности морской во
ды кислородом . Тре б ую т пересмотра также представления о поглощ а
емости водой газа из атмосферы, п о ск о льк у эти представления базиру
ются на законе Генри. Закон Генри применим то льк о  к изотермическим 
условиям , в то  время как температура приводной атмосферы и воды 
часто не совпадают.

Второе замечание относится к м о ле куляр н о м у объему кислорода, 
который входит в последний справа_ член полуэмпирической ф орм улы . 
Как уже было показано, д ля  воды Hq, = 3 0  см3. Эта величина почти не 
изменяется с появлением солевого фона. В то_ж е время, расшифровка 
последнего члена полученной ф орм улы  дает y0 j  = — 250 см3.- В прин
ципе, отрицательная величина парциального м ольного объема допусти 
ма, но в данном случае —  маловероятна. Д л я  кислорода разность ( vp —
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—  р) близка к нулю . Поэтом у, сила притяжения и гидростатическое дав
ление вообще не долж ны  сказываться на его распределении. Видимо, в 
океане на распределение кислорода накладывается вторичный процесс — 
движение богатых кислородом  придонны х вод от полюсов к экватору. 
При этом скорость их продвижения превышает скорость диф ф узии. Это 
явление может откры ть неожиданные причины распространения железо
марганцевых конкреций, ф осф оритов и д р уги х  полезных ископаемых на 
океаническом дне.

Мы видим , что освещение разных сторон поведения газа в океаничес
кой воде требует разных термодинамических подходов. Такие подходы 
м о гут явиться ключом либо к познанию, либо к догадкам , либо, нако
нец, к постановке экспериментов относительно формирования полез
ных ископаемых на дне океана.

Рассмотрим следующий вопрос, касающийся поведения электроли
тов в морской воде.

М одели м орской воды . Больш инство важных хемогенных полезных 
ископаемых связано с древними морскими бассейнами. Чтобы понять 
условия их образования, необходимо познакомиться с процессами, уп 
равляющими аутигенным минералообразованием из современной морс
кой воды . Э то значит, что необходимо подходить к морской воде, как 
к раствору эле ктр о ли то в, которы й в соответствую щ их усло ви ях, по от
ношению к некоторы м компонентам, оказывается пересыщенным и да
ет твердую  фазу.

Д л я  решения этой задачи в первую очередь необходимо познакомить
ся с химическим составом морской воды . И здесь возникает первый во
прос: в какой форме должен быть представлен этот состав? Бы ло время, 
когда результаты анализа воды  представляли 71 форме о ки сло в, что сов
сем не давало информации об истинном состоянии ком понентов. Позже 
морская вода изображалась набором солей. Схема этого набора склады
валась из следую щ их представлений: если начать испарять морскую воду, 
то последовательность выпадения просты х солей из нее долж на идти от 
менее к более растворимым. Но реальный набор солей зависит от усло
вий испарения. П оэтом у, солевой метод представления состава морской 
воды тоже оказался не отражающим действительность. Наиболее прием
лемым оказалось изображение химического состава в ионной форме, 
как это представлено в таблице 3.1. О дна ко , такая форма представле
ния данных мало пригодна д ля  термодинамического анализа. Соли морс
кой воды создают ионную си лу, равную 0,7, что не позволяет в термоди
намических расчетах использовать уравнение Дебая— Гю к к е ля  типа (2.88). 
При выводе этого уравнения был сделан ряд допущ ений. В математичес
ких выводах допущ ения касались то го , что при разложении в ряд степен
ной ф ункции отбрасывались все члены, кроме первых д в у х . Впоследствии 
некоторыми исследователями делались попы тки дать полное решение, 
но это достигалось за счет резкого увеличения гром оздкости уравнения 
без сущ ественного увеличения точности. Оригинальны й путь был пред
ложен Бьеррумом. Бьеррум обошел слож ности решения тем, что искус
ственно снизил ионную силу. Так о е  снижение вы текало из предположе
ния, согласно котором у часть противополож но заряженных ионов в раст
воре долж ны  сблизиться настолько, чтобы их заряд погасился и не вли
ял на окружение. Так и е  объединения ионов получили название ионных 
пар или ассоциатов. С ледует заметить, что Бьеррум вовсе не считал их 
существование реальным. Он вы двинул идею о ионных парах, как мате
матический прием, следую щ ий по ходу вывода уравнения Дебая— Гюк
келя и избавляющий от гром оздких вычислений. Т а  часть решения, ко
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торая приводила к упрощ ению, заключалась в том , чтобы допустить, что 
в ионных парах сближение между ионами достигает такой степени, при 
которой работа удаления одного иона от д р уго го  превышает 2 к Т , где 
к —  постоянная Больцмана.

С  тех пор прошел значительный отрезок времени и вот в 1961 г. пред
ставления о ионных парах были использованы д л я  отображения состо
яния химических элементов в морской воде. Естественно, поскольку 
при образовании ионных пар действую т то лько  кулоновские силы и о т
сутствует химическая связь, прямы х методов для  их определения нет. 
Использую т косвенные данные. Д л я  этого приходится идти на отдель
ные допущ ения, от которы х и зависит результат. А  это значит, что пред
ставления о ионной ассоциации у каж дого автора б удут свои.

Обычно обнаружение ионны х пар производят следую щ им  образом: берут два 
раствора.с одним  и тем же катионом , но разными анионами (или наоборот), сли
вают и сле дя т за происходящ им и изменениями. По этим изменениям как раз и су
д я т  .о наличии ионных пар. Т а к , например, д л я  доказательства существования 
N a H C 0 3 и № С 0 3Дж . Н. Батлер и Р. Хастон (66) исследовали изменения, происхо
дящ ие в системе после смешения раствора хлористого натрия с раствором бикар
боната или карбоната натрия. Они предполож и ли , что в растворе хлористого нат
рия между ионами натрия и хлора не образуется ассоциатов. Н аоборот, в растворе 
бикабоната и карбоната натрия часть ионов ассоциирована. П оэто м у, при смешении 
д в у х  растворов долж но происходить следующее:

-  'tm Na* + гл С Г )  + (п Na* + п Н С О ^ + у  N a H C O " ) = [ m + п -  г )  Na* + т С Г  +

+ (л  -  2) Н С 0 ‘ + (к + г )  N a H C O ” .

Изменение pH и активности NaCI в полученном растворе при желании можно объяс
нить образованием ионны х пар: изменение концентрации бикарбонатного иона вле
чет за собой изменение pH раствора, а изменение количества свободного иона Na* 
приводит к изменению активности NaCI. Теперь д ля  определения констант устой
чивости ионный пары нуж но зафиксировать определенные предположения. Д ж .Н . Бат
лер и Р. Хастон использовали следую щ ие посы лки, которые доказать нельзя, а мож
но то лько  принять или не принять:
1 .В  исследуемом растворе, образованном путем слияния растворов N a C I,N a H C 0 3 
и Na2C 0 3, м о гут сущ ествовать следую щ ие частицы Na*, C l- , N a H C 0 3, N a C 0 3, C 0 3J , 
H C 0 3.
2. Коэффициент активности NaCI в чистом растворе отличается от такового в сме
шанном растворе NaCI + N a H C 0 3 + N a2C 0 3 при той же ионной силе, благодаря рас
ходу части Na* на ассоциацию.

Если эти предположения принять в качестве постулато в , то  это позволит вычис
ли ть  константы  устойчивости предполагаемых ионны х пар д ля  растворов разных 
концентраций и на их основе рассчитать термодинамические константы  устойчиво
сти. . Вычисленные константы  устойчивости на просты х растворах м огут быть пере
несены на растворы любой слож ности. Ведь константы , являясь термодинамичео 
ким и, не изменяются с усложнением раствора.

Не всегда исследования та ко го  рода носят корректны й характер с четко огово
ренными постулатам и. Например, в статье Е .Д ж . Редона и Д . Ленгмю ра [8 2 ] при
ведены данные определения констант нестойкости д л я  МдСО° и С а С 0 3. Основани
ем определения служ и т схема, аналогичная преды дущ ей: в растворы К Н С 0 3 и К 3С 0 3 
приливаются растворы M gCI3 или СаС12. Авторам и принимается, что в растворах 
К Н С 0 3 , К 2С 0 3, МдС12 и СаС12 не образуется ионны х пар. Изменения, происходя
щие при сливании растворов, объясняю тся образованием ионны х пар. Но из-за мас
сы произвольны х допущ ений, использований индивидуальны х коэффициентов ак
ти вности , работе в ячейке с переносом и др . результаты получаю тся весьма пробле
матичными. К сожалению, в различных м оделях морской во ды , о которы х речь ни
же, использую тся константы  устойчивости (или нестойкости) как те , которые ос
нованы на надежных представлениях, та к  и те, в основе которы х лежат безнадеж
ные посы лки. Та к о е  положение не упрощ ает, а услож няет термодинамическое опи
сание равновесий в морской воде.

Первая попы тка создания модели морской воды принадлежит Р.М .Гар- 
релсу и М .Е .То м псо н  [ ”’4 ] .  А вто ры  не ставили своей целью дать строгое 
термодинамическое описание системы, а попытались лиш ь прикинуть про- 
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центное содержание основны х ком понентов и поэтому рассматривали свою 
модель, как первое приближение к истинной картине. Д пп создания такой 
приближенной картины был принят целый ряд допущ ений, рассмотрение 
которы х позволит понять, насколько полученные результаты м огут отра
жать реальное состояние.

Первое допущение основывается на предположении Мак Иннеса о равен
стве коэффициента активности иона калия коэфф ициенту активности иона 
хлора. Мак Иннес [78] по лагал, что по ск о льк у ионы хлора и калия близки 
по своим  электронны м  стр уктур а м  и имеют примерно одинаковые подвиж
ности, коэффициенты активности ионов калия и хлора в растворах KCI мо
г у т  быть приравнены д р у г  д р у гу  при лю бы х концентрациях этой соли. На 
основании этого допущ ения можно рассчитать индивидуальны е коэффици
енты активности всех ком понентов, участвую щ их в создании морской 
воды , пользуясь средними коэффициентами активности соответствую щ их 
солей той же ионной силы . Предположение Мак Иннеса не единственное. 
Бернал и Фаулер, например, считали, что энергетически эквивалентными 
являю тся ионы К* и F "  и предлагали K F  в качестве стандарта д л я  расчета 
индивидуальны х коэффициентов активности. Разделение коэффициентов 
активности по отдельны м  ионам —  операция нетермодинамического харак
тера. Такие коэффициенты не имеют реального физического смысла, хотя 
д ля  низких концентраций солей в растворе являю тся полезной абстракцией. 
Д л я  такой ионной силы , которую  имеет морская вода ( ~ 0 ,7 ) , предпол.тща
ние М ак Иннеса, взятое за основу Р.М .Гаррелсом  и М .Е.Том псон,скорее 
вы ход из полож ения, чем попы тка опереться на теоретически обоснованные 
представления.

Второе допущ ение вытекает из первого. Согласно ему индивидуальные 
коэффициенты активности ионов зависят то льк о  от ионной силы раствора 
и не изменяются с изменением состава, что, как уже было показано, можно 
принимать д л я  растворов низких концентраций.

Расчет коэффициентов активности производился с использованием 
третьего предполож ения, согласно котором у ион хлора не образует ассоциа- 
тов ни с одним  из ионов морской воды . Коэффициенты активности одно
зарядных ионны х пар все приняты  равными коэф ф ициенту активности гид
рокарбонат-иона. Коэффициенты активности нейтральных ионных пар при
няты равными 1,13 —  величине, соизмеримой с коэффициентом высалива
ния газов из морской воды.

Естественно, не было необходимости оценивать до пуски  физико-хими
ческой теории, когда создавалась грубая приближенная схема. Нельзя упре
кать авторов схемы, ставивш их своей целью не построение общей картины, 
а обрисовку метода создания физико-химической модели. Но именно по
этом у необходимо быть критичны м при анализе вы водов, которые предла
гают последователи схемы Р.М .Гаррелса и М .Е .То м п со н , по скольку часто 
эта схема используется как реально действующая модель и на ее основании 
делают далеко идущ ие вы воды , имеющие важное значение д ля  геохимии. 
Эта модель служ и т обычно "эталоном  сравнения" д л я  новых моделей. 
Д ж .М .Г и с к е с и  Дж .М .Э дм о нд [7 5 ] предупреж дали, что аналогичные модели 
сли ш ко м  неточны, чтобы быть пригодны ми д л я  обсуждения конкретного 
геохимического вопроса.

Учитывая слож ности,возникш ие перед моделью, построенной на класси
ческой термодинамике, ряд исследователей пошел по пути  создания моде
л и , основанной на концентрационны х константах диссоциации, именуемых 
"каж ущ и м и ся" константами. Т а к , Б .Э кви ст и М .Ведберг [7 0 ] избежали 
трудностей в оценке коэффициентов активности, производя определение 
кажущ ихся констант нестойкости ассоциированных ионов д л я  растворов
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Т а б л и ц а  3.6
Распределение основны х ком понентов м орской воды  
S  =35"7„0. p H  = 8 ,1 2 ,7 » =  1 атм, t = 2 5 ° G

Ассоциат

Na + К* M g « C a +1

[7 4 ] [70 ] [74 ] [7 0 ] [7 4 ] [70] [7 4 ] [70 ]

Свободны й ион М 99 98,4 99 97,6 87 70,5 91 48,6
MCI 18Д? 31,8
M S 0 4 1,2 1,66 1 2,33 11 11,2 € 19,5
M F 0,07 0,01
M C 0 3 0,01 0,02 0,3 0,16 0,2 0,11
М Н С О 3 0,01 0,06 0,08 1 0,14 1 0,10
М В (О Н ), 0,03 0,02

Т а б л и ц а  3.6 (окончание)

С Г 3 0 ;* F ‘ С О , 1 В (О Н );

Ассоциат
[7 4 ] [7 0 ] [7 4 ] [701 [7 0 ] [74 ] [701 [70 ]

Свободны й ион А 100 47,6 54 45,1 50,2 4,5 2,95 15,2
H j  А 0,56

Н А 34,5 75,4 81,4

NaA 21 25,9 8,5 2,22
К А 0,5 0 8 5 0,07
М дА 1.77 21,1 47,8 3 3 5 3,66 3,06
СаА 0,60 3 7,05 1 8 9 3,5 0,49 0,41
N aH A 4 10,5
К Н А 0,54
М дН А 31,5 9,5 3,31
С аН А 2 0,44

NaCI, KCI, Mg Cl и Na2S 0 4 на фоне перхлората натрия. Считается, что перхло
рат-ион не образует ком плексов. Комбинации ком понентов д л я  раствора 
подбирались таким  образом, чтобы ионная сила оставалась постоянной и 
равной 0,7. В растворы вводился гипс до по лного насыщения. Это позволи
ло  составить и решить систему уравнений, где неизвестными выступали 
константы нестойкости и кажущееся (концентрационное) Произведение 
растворимости гипса. Полученные данные были использованы д л я  создания 
химической модели морской воды . Х о тя  тр удно сть с коэффициентами ак
тивности была обойдена, нельзя считать, что эти авторы приблизились к ре
шению поставленной задачи. Кажущиеся константы  диссоциации и нестой
кости помимо температуры и давления зависят от среды, В ко1г)рой они 
определены. Здесь же эти константы  принимаются зависимыми только от 
ионной силы . Результаты сопоставления данны х Р.М .Гаррелса и М .Ё .То м п 
сон с данными Б .Э квиста и М .Ведберга приведены в табл. 3.6. Очевидная 
несогласованность данны х не может служ ить основанием того, чтобы о т
дать предпочтение каким -то  одним : каждая из схем имеет свои недостатки, 
заключающиеся в слабой обоснованности постулатов, используемых Для 
построения модели и дополнительны х к тем, которыми располагает терМо
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динам ика. В более поздней работе указанные авторы [ 71] ,  пользуясь д р у 
гими методами, получили иные значения констант нестойкости.

М .В итф ильд [85] рассматривал модель, отказавш ись от констант ионной 
ассоциации. Как было показано ранее, произведение активностей неассоци
ированных ионов равно общ ему произведению активностей. Поэтом у сам 
по себе по дхо д, предложенный М .Витф ильдом , правомочен. Коэффициент 
активности соли, полученный таким  путем , отряжает все особенности 
ионов. Д л я  создания такой модели использованы представления Питцера 
и со тр удн и к о в, расширяющие возможности применения уравнения Дебая—  
Гю к к е ля . Проверка работы этого уравнения была произведена на раство
рах, в которы х участвует три компонента. В частности, в статье приводится 
пример проверки уравнения на смешанных растворах NaCI и Na2S 0 4 . 
Здесь, по сущ еству, решается задача, уже в свое вртемя решенная Н .И .М и к у- 
лины м  и его ш к о ло й . А в то р  статьи экстраполирует применение этих уравне
ний на многокомпонентны е системы, что тоже своего рюда мало обоснован
ный постулат.

Имеются интересные соображения об определении коэффициентов ак
тивности на основании измерений pH , как это делает, например, Р.Бернер 
[6 7 ] ■: Действительно, если измерюно pH и определен щелочной разерв, то 

тогда  по системе уравнений

Зн+ [Н С 0 3] 7н с о -/ С О г =  Afi К геНрИ; 

з н + [С О э2 ] I  [Н С О э  ] 7 н с о э“ =

[НСОз- ] + 2 [C O J 2 ] = А .

можно определить коэффициенты активности карбонатного и бикарбонат- 
ного ионов. О днако, как ни странно, до сих пор точно нельзя сказать, что
собой представляет величина p H , измеренная в морской воде. "Лю бая прак
тическая стандартизация р э н , —  пишет Р.Бейтс, —  будет теоретически не
удовлетвори тельной " {2 . с. 3 6 ] .

Возникает вопрос: зачем вообще нужны вышеперечисленные модели? 
Всякая модель, как бы она внешне ни была привлекательна, должна приво
дить к выводам, которые можно проверить на практике или, по крайней 
мере, сравнить g теоретическими представлениями. И вот, оказывается, 
что сравнивать модель не с чем. Нет способа определения активности соли 
в морской воде. Если бы такой способ сущ ествовал, то  представления о сте
пени закомплексованности, характере ионных пар и т.п . сами по себе ока
зались бы вторюстепенными, по ск о льк у всегда есть возможность перейти 
от одной ш калы  коэффициентов активности к др уго й .

Все рассматриваемые модели касались стандартны х условий: г = 2 5 ° С и  
Р  = 1 атм. Каких изменений можно ожидать, прюдвигаясь в глуб ь океана, 
в общем еще не известно. Слож ность изучения равновесий в морской воде 
усугубляе тся  еще наличием специфической твердой фазы. Минералы, осаж
дающиеся на дне, представлены не чистыми разновидностями, а твердыми 
растворами. Э то  значит, что их энергия Гиббса имеет значения, отличные от 
табличных, которые нуж но определять д ля  каждого конкретного случая.

Как явствует приведенный материал, проблемы, которые предстоит ре
шить д л я  построения химической модели морхжой воды , далеко не просты 
и не являю тся частными. О ни тесно связаны с развитием общ их представле
ний о растворах электроли тов. Пока же не решен этот вопрос, выводы об 
усло ви ях формирования хемогенных полезных ископаемых, залегающих 
среди м орских осадочных пород, всегда б у д у т иметь определенную долю 
незавершенности.
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Г л а в а  2

Г Е О Х И М И Ч Е С К А Я  Р О Л Ь  Ж И ВЫ Х  О Р Г А Н И З М О В

Физико-химические особенности среды. Зачастую скелеты организмов пред
ставляю т основной материал, слагающий осадочные горные породы. О  д р у 
гом непосредственном проявлении жизнедеятельности свидетельствуют 
угленосные то лщ и, униф ицированны е остатки, встречаемые даже в древ
них, подвергш ихся метаморфизму породах. Еще одним  результатом прояв
ления жизнедеятельности являю тся специфические ком плексы  аутигенных 
и диагенетических минералов, которые часто использую тся д ля  того, чтобы 
судить о физико-хим ических особенностях среды осадкообразования и вы
деления геохимических фаций. Такие ком плексы  формирую тся при непо
средственном активном  вмешательстве микроорганизмов в обстановку 
минерал ообразования.

Ощ утим ы й в к ла д, вносимый тремя указанными биологическими путями 
в седиментогенез, может создать (и создает) впечатление, что термодинами
ческие модели естественных минеральных ассоциаций не отражают реаль
ных процессов минералообразования. Нельзя согласиться с таким  мнением, 
но нельзя считать его полностью ошибочным, по ск о льк у здесь необходимо 
рассматривать две стороны явления: живые организмы оказывают большое 
вляние на формирование среды, в которой протекаю т процессы аутигенно- 
го минералообразования. Само же аутигенное минералообразование идет 
в соответствии с физико-химическими особенностями этой среды. Такое 
простое толкование, однако, не раскрывает сути явления. "Формирование 
среды " это тоже процесс. Как и все естественные процессы, он должен под
чиняться общ им законам природы. В этом аспекте правомерен вопрос: ка
кими путям и осущ ествляется влияние живых организмов на среду минера
лообразования? Высказывались и еще высказываются идеи, что живые ор
ганизмы развиваются по законам, которые нельзя описать с помощью тер
м одинамики. Если это так, то и химические процессы, происходящие при 
участии живых систем, тоже окаж утся несогласующимися с термодинами
кой. Эта мысль как раз и отражает то т фундам ент, на котором развиваются 
различные вариации противоречий между сторонниками и противниками 
применения термодинамики д л я  анализа процессов осадочного минералооб
разования. Д л я  то го , чтобы найти ответ на вопрос о роли организмов в ф ор
мировании среды минералообразования, вначале оценим вообщевозможнос- 
ти использования термодинамики по отношению к описанию процессов об
разования органического вещества.

Отношение к  органическому веществу. Органическое вещество далеко 
не всегда так тесно связано с живыми организмами, как можно предполо
жить из этимологического смысла этого словосочетания. Но первоначально 
представление об органическом веществе склады валось как о материале, 
который невозможно синтезировать без вмешательства жизненной силы.

Изучение органических веществ показало, что в своих преобразованиях 
они полностью подчиняются закону сохранения энергии: любое изменение, 
которое сопровождается либо выделением, либо поглощением энергии, при 
постоянном давлении и температурю можно оценить по величине А Н .  Пере
распределение энергии при реакциях между органическими веществами 
подчас легче прогнозирювать, чем между неорганическими, по скольку здесь 
хорошо определены адитивные связи С — Н, С — С, С — О  и т.п . Всякие преобра
зования органических веществ находятся также в согласии со вторым зако
ном термодинам ики: любые изменения б удут сопрювождаться увеличением 
энтрюпии изолированной системы.

Но есть одно условие, которое определяет различие между органически-
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ми и недргарическими соединениями: синтез органического вещества из 
просты х неорганических ком понентов, распространенных в поверхностных 
условиях Зем ли, всегда сопряжен то льк о  с поглощ ением энергии. Соблю
дая это условие, в 1902 г. Ф.Фиш ер и Х .Тр о п ш  получили метан из газовой 
смдси окиси углерода и водорода на никелевом  катализаторе при нормаль
ном давлении- Передача энергии компонентам осущ ествлялась при темпера
туре 250° С, Применяя другие катализаторы таким  же методом, который 
был назван реакцией Фишера— Тропш а, удалось получить целую гамму ал- 
канов с различной длиной углеродной цепочки. Та к и м  образом выяснилось, 
что в определенных каталитических усло ви ях неорганические компоненты 
в состоянии принять какую -то порцию энергии, которая пойдет на усло ж 
нение их стр ук тур ы , давая начало органическим веществам. Это можно за

катал изатор
писать реакцией: С О  + Н 2 + анергия ------------------  — ► углеводороды . Как ука
зывает Э .Брода [ 6 ] ,  большая группа исследователей предпочитает объяс
нять образование первичной органики, обнаруженной в метеоритах (хонд- 
ритах) посредством реакции Фишера— Тропш а.

К о гда  речь идет о таком  образовании органического вещества, то предпо
лагается, что исходные неорганические компоненты долж ны  представлять 
сравнительно простые соединения. Э то, конечно, не значит, что не может 
сущ ествовать процессов между неорганическими соединениями, при проте
кании которы х будет вы деляться энергия и образовываться органические 
про дукты  реакции. Так ие  процессы известны. Н о  д л я  их осущ ествления ис
ходные неорганические компоненты сами долж ны  представлять сложные 
вещества, обладающие избы тком  энергии, которая способна выделяться 
в поверхностны х усло ви ях Зем ли. В частности, при взаимодействии карби
да алюминия с водой можно получить метан

А Ц С 3 + 12Н 20 -* -З С Н 4 + 4 А 1 ( О Н ) 3 .

Здесь карбид алюминия является соединением с вы соким энергетическим 
потенциалом, неустойчивым в поверхностны х усло в и ях Земли. Взаимо
действуя с водой и распадаясь, это вещество вы деляет такое количество 
энергии, которого с избы тком  хватает д л я  образования метана.

Если  поместить метан в условия, где он сможет ассимилировать энергию, 
то б у д у т  образовываться более сложные органические соединения соответ
ственно с более вы соким  энергетическим потенциалом. Т а к , проводя иск
ровые разряды в метане, получаю т набор алканов, хроматограмма которы х 
напоминает гла дк ую  хроматограмму неочищенной нефти [31 ] .  Пропуская 
смесь метана и пропана через нагретую до температуры 827°С  тр у б к у  при 
времени контакта 1 с, синтезировали целый ряд характерных д л я  живых 
сущ еств углеводородов, приведенных в табл. 3.7, заимствованной из рабо
ты М .Кальвина [31, с. 107] .

Уже в начале нашего века был проведен синтез неорганическим путем 
жи знание важных органических веществ. Э.Фиш еру и К урц нусу удалось 
синтезировать полипептиды  —  соединения, родственные простым белкам 
[ 1 9 ] .  Э то т термин, введенный Э.Фищером, употребляется и в настоящее 

время д ля  белков, м олекулярны й вес которы х ниже 1000. Сейчас синтез 
органических веществ, так или иначе связанных с жизненными циклами, 
из неорганических ком понентов, не представляет проблемы. Сводка важ
нейших д л я  процессов жизнедеятельности органических веществ, которые 
были получены в различных лабораториях, приведены в табл. 3-8. Особен
ность данны х таблицы  та, что органические вещества образованы из прос
ты х п р о дук то в  неорганической природы с помощью таких способов переда
чи энергии, которые м огли быть обычными в естественных условиях на
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Т а б л и ц е  3.7
П р о д ук ты  взаимодействия просты х газов при t  =  827° С

П р о д у к т Количество, % П р о д у к т Количество, %

с , н ,
Бутадиен С 4 Н 6 
Пентадиен С ,  Н ,

С ,Н 4 30
6 -8
2
0,2

Изопрен С 5Н„ 
Бензол С ( Н 6 
Н , , С Н 4. С , Н 4

0,2
2
60

Т а б л и ц а  3.8
Типичны е модальные опы ты  по абиогенному синтезу м и кр о м о ле кул [5 8 ]

Реагирующие
вещества

Реакционная
фаза

Энергия
П р о д ук ты

1 2 3 4

Алиф атические соединения
со,, н ,о Г  аэовая У Ф  (1470А ) Ф орм альдегид, глиоксаль
С В , ,  Н , 0 ,  F e +J Газовая/водная а-лучи Форм альдегид, муравьи

ная и янтарная кислоты

0 1
 

» Z I It) I ь» Газовая Электрические Различные ам инокислоты ,
н ,о разряды о кси кислоты , мочевина

Фумарат аммо С ухая твердая Т е п ло Аспарагиновая кислота.
ния аланин
С О , , N H 3, Н , , Г  аэовая Электрические А м иноки слоты
Н , 0 разряды
c h 4, n h , ,  н , о , " Рентгеновские "

Н , ,  С О , ,  С О , N , лучи
Ацетат аммония Водная /3-лучи Глиц и н, аспарагиновая и 

диаминоянтарная кислоты

Карбонат аммо " 7-лучи Простые ам инокислоты  и
ния жирные кислоты
c h 4, n h 3, н , о Газовая Глицин
N H 3 , H C N , Н , 0 Водная Те п ло  (70° С ) Ам инокислоты
С Н 4 , N H 3 , Н , 0 Г  аэовая (3-лучи Просты е алифатические, 

вклю чая аминокислоты

н с н о ,С Н 3С Н О , Водная Те п ло  (50° С ) Различные сахара, в том
с н , о н - с н о н - числе 2-деэоксирибоэа и

— C H O , Са ( О Н ) , 2-дезо кси ксилоза

Н С Н О У Ф  (25 37А) Различные сахара, в том 
числе рибоза и дезоксири- 
боза

С Н 4, С Н 3 , Н , 0 Г  азовая Те п ло  (850° С ) Ам иноки слоты

(к о н та к т с крем
неземом)
С Н 4 Электрические

разряды
Высшие углеводороды , 
в том числе циклические

С Н 4 (к о н та к т " Те п ло  (1000° С ) Высшие углеводороды .
с кремнеземом) главны м  образом ц и к ли 

ческие
Н С =  С — C N , Водная Те п ло  (100° С ) Аспарагиновая кислоты

H C N , N H 3 , Н , 0

H C N ,N H 3 , Н ,0  
Я блочная кисло
та, мочевина, 
полифосфорны е 
кислоты

Циклические соединения 

Водная Те п ло  (70° С ) Аденин
Ж идкая беэвод- Те п ло  (130° С ) Урацил
ная



Т а б л и ц а  38 (окончание)

Циклические соединения

С Н „ , N H 3, Н 20 Газовал (3-лучи
Аденоэин, поли - Ж идкая безвод У Ф  (25 37А)
фосфорные ная
эфиры

Газовая Электрические

Н уклеоэиды , Твердая, безвод
разряды 
Те п ло  (160° С )

фосфат ная или с пони

С Н 4 (к о н та кт

женной влаж 
ностью 
Газовая Те п ло  (1000° С )

с силикагелем ) 
Н уклеоэиды , Ж идкая без Те п ло  (22° С )
по л  и фосфо рна н водная
кислота 
C H „ , N H 3, Н 20 Газовая Электрические

разряды

Аденин
А М Ф , А Д Ф , А Т Ф

Главны м  образом цикличес
кие углеводороды  
Н уклеотиды

Главны м  образом цикличес
кие углеводороды  
Н ук ле о ти ды , нуклео зи дтри - 
фосфаты

Порфирины

Земле. Специально в третьей графе таблицы указывается, в каком  виде 
осущ ествляется передача энергии.

При распаде органических веществ энергия, которая была затрачена на 
их образование, вы деляется обратно. Процесс можно провести так, чтобы 
пройти через гамму д р у ги х  органических соединений, важных в жизненном 
отношении. При этом выделение энергии будет происходить порциями. 
Сущ ествую т, например, элементарные методы получения ацетилена из кар
бида кальция. Сам карбид кальция синтезирую т неорганическим путем — 
взаимодействием окиси кальция с углеродом  при высокой температуре. 
При его взаимодействии с водой образуется вещество с вы соким энергети
ческим потенциалом. Энергетические возможности ацетилена используются 
в сварочных работах. Вы деляя энергию при своем разложении, ацетилен 
сразу же превращается в пр о дукты  с наиболее низкими энергетическими 
показателями в условиях поверхности Зем ли: углекислы й газ и во ду. Одна
ко, можно провести процесс так, чтобы при разложении ацетилена энергия 
отнималась порциями. Что при этом произойдет? Присоединение воды 
к ацетилену в присутствии катализатора даст ацетилальдегит. При этом вы
делится часть законсервированной энергии:

Н С  =  С Н  + Н20  -»■ Н 3С  —  С -(-энергия.

Э то т п р о ду к т, окисляясь до  уксусной кислоты , теряет еще часть энергии:

О
Н з С - С Г  + 1/202 -> Н 3 С - С ^  -(-энергия.

Ч Н х О Н

Можно провести дальнейшее разложение этого вещества еще с выделени
ем одной порции энергии. В результате получится углекислы й газ и вода.

Д л я  то го , чтобы органическое вещество формировалось иэ составных 
неорганических ком понентов, недостаточно иметь то льк о  источник энергии. 
В соответствии со вторы м законом термодинамики необходимо также, что-
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бы результирующая свободная энергия реакции имела отрицательный знак, 
что будет свидетельствовать о самопроизвольности процесса. Д ля  примера 
проанализируем возможность образования метана из воды и углерода, т.е. 
из д в у х  неорганических компонентов при стандартны х условиях:

2С + 2 Н 20  ( г )  = С Н 4 + С 0 2 ; A W  р е а к ц и и  = 15,31 к Д ж .

Как видим , получение одного моля метана долж но сопровождаться по
глощением 15313 дж оулей энергии. Можно создать условия, при которы х 
окружающая среда будет иметь более вы сокую  температуру по сравнению 
с реакционным сосудом . То гд а  с самопроизвольным процессом передачи 
энергии из окружающей среды в систему все будет обстоять благополучно. 
О днако результирующая энергия Гиббса запрещает протекание реакции 
в сторону образования метана:

2С  + 2 Н 2 0 (г ) = С Н 4 + С 0 2 ; А бр е а к ц и и  = 12 к Д ж .

■ Формально может идти то льк о  обратный процесс —  разложение метана 
до углерода и воды. При этом, естественно, будет вы деляться в окружаю
щую среду 15313 Д ж  энергии с каж дого моля прореагировавшего метана.

Д л я  выяснения условий, при которы х энергия может ассимилироваться 
исходными веществами, проанализируем особенности изменения энтропии:

2С  + 2 Н 2О  = С Н 4 + С 0 2 ; Д  ^реакции = 11 Дж .

П о ск о ль к у  про дукты  реакции имеют больш ую  энтропию, чем исходные 
ком поненты , то тенденция к их устойчивости будет возрастать с повыше
нием температуры.

Если исходить из представлений об идеальном газе, то  при протекании 
указанной реакции окажется, что объем конечных пр о дукто в  будет меньше 
объема начальных п р о дук то в  на величину д в у х  м олекулярны х объемов 
углерода. Отсюда следует второй вы вод, что с повышением давления 
также долж на возрастать устойчивость конечных про дукто в.

Та к и м  образом, повышая температуру и давление, можно достигнуть 
такого состояния, когда результирующее значение энергии Гиббса окажется 
отрицательным. То гд а  исходные про дукты  —  угле р о д и вода прим ут энер
гию и превратятся в метан и у гле к и сло ту . В работе Э .Б . Чекалюка [61] 
использован ф акт возрастания давления к центру Земли и геотермический 
градиент. Эти данные позволили расчитать равновесное количество мета
на, которое может самопроизвольно образовываться при соответствую щих 
температурах и давлении, согласованных с гравитацией и геотермическим 
градиентом Земли.

Метан в энергетических условиях поверхности Земли оказывается 
неустойчивым не то льк о  по отношению к угле к и сло м у газу, что ясно 
из проведенного выше анализа, но и по отношению к кислороду: С Н 4 + 
+ 2 0 2 = С 0 2 + 2 Н 2 0 ;

Д бреакции = — 457,23 —  393,38 + 50,84 = — 800,78 к Д ж .

Теоретически он должен распадаться на поверхности Зем ли. По рассчи
танному изменению энтальпии очевидно, что при этом выделяется большая 
энергия. В этих условиях метан и кислород имеют более вы сокую энергию 
Гиббса по сравнению с углекислы м  газом и водой. Можно провести 
подробный анализ д ля  всех органических веществ и выводы окажутся 
ана логичны ми: все органические вещества в термодинамических условиях  
поверхности Земли я вляю тся  неустойчивыми. Все они имеют тенденцию 
к  самопроизвольному распаду с выделением энергии.

Нельзя сказать, чтобы эта особенность была присуща то лько  органи
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ческим веществам. Аналогичны е примеры можно привести и из области 
минеральных неорганических соединений. Алм аз, например, на поверхности 
Земли самопроизвольно должен превращаться в графит, по скольку алмаз 
имеет более высокое значение энергии Гиббса в сравнении с графитом. 
Как и д ля  распада органических веществ такой переход будет сопро
вождаться выделением энергии. Реально же н икто  не замечал, чтобы алмаз 
превращался в графит. Аналогичная особенность присуща и многим орга
ническим веществам: являясь неустойчивым в термодинамических усло 
виях поверхности Зем ли, больш инство органических веществ само
произвольно не распадается. Доказательства этого можно найти в геологи
ческих отлож ениях.

Сторонникам  ш ироких миграционных способностей нефти может по
казаться некорректны м  пример нахождения нефтей, да еще содержащих 
производные изопрена —  фитан (С 20) и пристан (С 19) в породах, воз
раст которы х 3 м лрд. лет [5 , с. 2 3 2 ]. Сторонники миграции нефти м огут 
подозревать неоднородность возраста нефти и вмещающих пород, в 
результате чего столь длительная сохранность органических веществ будет 
поставлена под сомнение. О днако, есть геологические факты , однозначно 
интерпретируемые. В отлож ениях древнего протерозоя были обнаружены 
своеобразные планктонны е органические образования, названные сферо- 
морфидами. Возраст этого неразложившегося органического вещества 
исчисляется 3 м лрд. лет [5 6 ] .  Несмотря на почтенный возраст неустой
чивое в окружаю щ их термодинамических условиях органическое вещество 
не разлагается даже при значительном метаморфизме пород.

Еще раз подчеркивая правило стойкости органического вещества, нельзя 
не отметить существующие исключения: некоторые жизненно важные виды 
органических соединений все же довольно быстро окисляю тся. О днако, в 
больш инстве своем органическое вещество оказывается неподатливым к 
абиогенному изменению и может существовать в неравновесных окружаю
щей среде условиях сколь уго дн о  длительное время. Если бы реакции 
самопроизвольного распада больш инства органогенных органических 
соединений в действительности реализовались, то не бы ло бы ни одного 
накопления каустобиолитов. Эта особенность органического вещества, 
имеющая огромное значение д ля  существования жизни, была четко сф орм у
лирована В .И . Вернадским: "Соединения, образующие живое вещество — 
белки, жиры, углеводы , —  остаются неприкосновенными и изменяются 
лиш ь крайне медленно, не утрачивая своего строения при условии изоли
рованности от явлений жизни... Знаменитые опыты Л . Пастера непрелож
ным образом доказали устойчивость этих органических тел в стерилизован
ной среде,-меж ду тем, как в нашей обычной среде они являю т характерный 
пример неустойчивости" [8 , с. 14 9 ].

Вторая, очень важная д л я  геохимии особенность органических веществ 
вытекает, как логическое следствие изложенного материала: составными 
частями органического вещества являю тся неорганические компоненты, 
главным образом газы. Если разложить живой организм на неорганические 
составляющие, то  окажется, что на 97— 98%  этими составляющими будут 
0 2 , С 0 2, Н 2 0 , N H 3, H 2 S, S 0 2, S 0 3, Н 2, С О , N 0 2. На эту особенность 
также бы ло обращено внимание проницательного ученого-геохимика 
В.И . Вернадского. Добавим  к этом у, что распад органических веществ 
на эти составные компоненты  всегда сопровождается выделением 
энергии.

Ф акты , свидетельствующие о возможности получения органических 
веществ из неорганических составляю щ их абиогенным рутем  по известным 
уже законам термодинамики, представлялись достаточно убедительными и,
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казалось, дискуссия о выделении органических веществ в особое царство 
долж на была бы себя исчерпать. О днако она не прекратилась и приобрела 
новый оттенок.

Еще Л . Пастер обратил внимание на то, что д л я  органических веществ, связанных 
с живыми организмами, характерна дисимметрия —  способность вращать плоскость 
поляризации влево или вправо. Вещества, имеющие одинаковы й химический состав, 
но по-разному вращающие плоскость поляризации, названы энантиомерами. Органи
ческие соединения, полученны е искусственны м  путем , не вращают плоскость поля
ризации, являю тся рецематами. П. Кюри сф орм улировал принцип, согласно котором у 
дисимметрия может быть вызвана то ль к о  дисимметрией. В геологии этот принцип 
ш ироко используется при дискуссии о происхождении нефти. Многие исследователи 
а дисимметрии нефтяны х ком понентов усматривают одно из основных доказательств 
ее органического происхож дения. О киды вая взором еще раз те изменения представ
лений о б  особом положении органического вещества, которы е происходили по мере 
накопления новых ф акто в, этот аргум ент нуж но признать не особенно надежным. 
Его  правильную  оценку с учетом перспектив развития науки сделал известный гео
хи м и к-не ф тяни к А .Ф . Д о брянский  [2 0 ] . О н утверж дал, что образующиеся при 
неорганическом синтезе органических веществ рецематы м о гут выдвигаться ь каче
стве возражения против неорганического происхождения нефти до тех пор, пока уро
вень науки не достигнет состояния, при котором  будет осущ ествлен неорганический 
синтез энантиомеров. Та к о й  синтез принципиально возможен. А .П . Терентьев и 
Е .И . К лабуновский  [5 5 ] ,  исследуя образование углеводор одо в над порош ком  кварца 
с нанесенным на него металлическим катализатором , показали, что таким образом 
неактивные материалы можно превращать в оптически активные. В историческом 
обзоре по этом у вопросу авторы анализирую т работы, в которы х такие процессы 
разделения рацематов осущ ествлялись при обычных температурах. Одна из гипотез 
возникновения жизни на Земле, принадлежащая Д ж . Берналу [5 ] ,  как раз и пред
полагает образование первичных органических м о ле кул на глинисты х минералах. 
Ж ивой организм составлен из комбинаций сравнительно небольш ого набора простых 
м о ле кул —  сахаров, ам и нокислот и н укле и до в. Объединяясь, эти состааленые части 
образуют сложнейшие полимеры : углеводы , белки, нуклеиновы е кислоты  и т.п. При 
полимеризации от составных элементов отделяется гидроксильны й и водородный 
ионы, образуя в оду. Э то т ак т, называемый конденсацией, в разбавленном растворе 
идет крайне медленно. Реакцию можно существенно ускорить, повысив концентрацию 
просты х м о ле к ул. Э то , в свою очередь, достигается путем адсорбции простых м олекул 
на горны х породах, главны м  образом глинах. Как указывает Э. Брода [6] ,  из водных 
растворов в "при сутстви и  м онтм ориллонита происходит конденсация простых моле
к у л  в длинны е полипептидны е цепи. В присутствии цеолита синтез начинается со 
свободной ам инокислоты  и А Т Ф "  [6, с. 51 ] .

При таком  синтезе принцип П. Кюри не нарушается: формирование активных 
веществ происходит под влиянием  асимметричной решетки кристаллов. В то же время 
органические соединения являю тся оптически активны м и и образованными неоргани
ческим путем.

Особенности ж ивого организма. П о ск о ль к у  строительным материалом 
живого организма являю тся органические соединения, этот организм 
наследует все особенности органических веществ: на образование его 
необходимо затратить энергию, и эта энергия способна самопроизвольно 
перейти в окружаю щую среду, что будет сопровождаться разложением 
организма на составные неорганические компоненты . Д л я  подавляющего 
больш инства органических соединений ж ивого организма этот само
произвольный процесс оказывается заторможенным. П одходя к живому 
организму, как к набору органических веществ, можно утверждать, что 
его объективная оценка с физико-хим ической точки зрения также может 
быть произведена на основе тех законов, которые управляю т перераспре
делением энергии в природе.

Удивительной особенностью ж ивого организма, отличающей его от 
мертвого органического вещества, является то, что он не только не раз
лагается, но с момента возникновения на Земле все время совершествует- 
ся. Причем изменения в организме протекают так, что совешенствование 
его идет в сторону усиления энергетически неустойчивого состояния по 
отношению к окружающей среде. В то  же время эта неустойчивость имеет
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определенные пределы: находясь все время в энергетическом противостоя
нии окружающей среде, организм изменяется в соответствии с внешними 
изменениями. В этом случае говорят, что организм приспосабливается, 
что он достаточно податлив и изменяет свою программу в ответ на измене
ние среды. Так ие изменения отчетливо можно проследить по палеонтологи
ческим данным. В специальной биологической литературе эти изменения 
отмечаются терминами мутация и естественный отбор. Указанные осо
бенности имеет то лько  живая природа, и они отсутствую т у неживого 
органического вещества.

Вторую  особенность живых организмов, отличающую их от всего осталь
ного мира, представляет воспроизводство. Живые организмы воспроизво
дятся  в нарушение термодинамической обстановки окружающей среды. 
Воспроизводство происходит с репликацией: дети похожи на родителей. 
Чтобы оттенить различие живых организмов и остального мира, сравним 
рассматриваемый процесс с ростом кристаллов.

Если кристалл поваренной соли опустить в слабо пересыщенный раствор 
хлористого натрия, то такой кристалл начнет расти, усваивая компоненты 
д л я  своего роста из "окружаю щ ей среды ". Казалось бы, в этом процессе 
можно видеть аналогию роста и развития живого организма в результате 
поглощ ения питательной среды. Расколем кристалл соли на две части, 
полож им в два стакана и зальем маточным рассолом. Со временем можно 
будет отм етить, что обло м ки тоже начали расти. При этом в каждом 
облом ке восстановится форма граней прежнего кристалла, в результате 
чего они превратятся в материнские копии. Как и д ля  живых организмов 
здесь можно отм етить воспроизводство с репликацией. Перечисленные 
черты сходства являю тся чисто внешними, не имеющими ничего общего с 
ростом живого организма. Главное, бросающееся в глаза различие состоит 
в том , что рост кристалла осущ ествляется в усло ви ях, почти равновесных 
окружающей среде, которой является маточный раствор. Достаточно 
чрезвычайно малого пересыщения, чтобы начался рост. Процесс "питания" 
заключается здесь в переходе компонента из ж идкой на твердую фазу, что 
почти не сопровождается изменением энергии Г  иббса. Д л я  того, чтобы 
такой рост осущ ествлялся непрерывно, раствор должен все время восста
навливать концентрацию компонента. Это значит, что долж но происходить 
испарение воды, компенсируя тем самым снижение концентрации ком по
нента раствора. Сам процесс испарения —  тоже может протекать при не
больш ом отклонении от равновесия. Д л я  то го , чтобы осущ ествлялось 
испарение, давление паров воды над раствором долж но быть ниже давления 
насыщенного пара при данной температуре. Иначе не будет происходить 
самопроизвольный процесс испарения и постоянное поддержание пере
сыщения компонента. Но тогда  и рост кристалла окажется невозможным, 
по скольку не будет иметь место понижение энергии Г  иббса в системе, 
состоящей из кристалла, насыщенного раствора и газообразной фазы над 
раствором. Не будет происходить и возрастание энтропии, определяющей 
рост кристалла. Несмотря на кажущуюся откры тость системы, основы
ваясь на предыдущем материале, можно дать термодинамическое описание 
взаимодействия кристалла с раствором и раствора с окружающей атмосфе
рой. Изолировав раствор от внешней среды (закрыв стакан с раствором 
к р ы ш к о й ), мы тем самым прекращаем рост кристалла. Э тот рост можно 
продолж ить, если вновь откры ть кры ш ку.

Д л я  живого организма такие опыты окаж утся трагическими. Уже одно 
то, что живой организм построен из органических веществ, делает его 
неравновесным окружающей среде. Энергия Г  иббса органических веществ, 
из которы х построен живой организм, значительно выше энергии Гиббса
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неорганических исходны х ком понентов, которые его окружаю т. Разложе
ние органических веществ на эти неорганические компоненты будет со
провождаться увеличением общей энтропии. Следовательно, создание 
живого организма в тех условиях, в каких он обитает, из исходных 
неорганических компонентов долж но было бы сопровождаться уменьше
нием энтропии. Энергетическая неравноценность организма и окружающей 
среды увеличивается со временем: организм растет и усложняется. Разви
тие живого организма сопровождается воспроизводством , причем вос
производством  в этих же термодинамически несоответствующ их усло
виях. На протяжении геологического времени, несмотря на неравновесность 
процесса, организм эволю ционирует: появляю тся новые черты, новые 
связи и в итоге новые организмы.

Этого нельзя сказать о кристаллах: никакая эволюция не превратит 
поваренную соль в кварц. Мы говорим , что, закрыв кры ш кой стакан и 
остановив процесс испарения растворителя, мы тем самым приостанавли
ваем рост кристалла, но вновь возобновляем  его, как только восстановит
ся возможность испарения растворителя. Система в стакане равновесно 
устойчивая. Прекратив до ступ  энергии к живом у организму, мы не оста
вим его в состоянии равновесия с окружающей средой. Прервав то, что 
называется жизенным процессом, мы превратим организм в гр уд у  органи
ческого вещества, которое теряет все особенности живого организма и 
оставляет то льк о  те, которые вообще присущи органическому веществу: 
оно неравновесно окружающей среде и теоретически может самопроизволь
но разлагаться с выделением энергии.

О дин из ф акторов успеха жизнедеятельности —  непрерывное поступле
ние питательных веществ, которое, как минимум, долж но покрывать 
непрерывные энергетические расходы организма, связанные с его неустой
чивостью в окружающей среде.

Энергетика жизнеобеспечения. В 1924 г. А .И . Опарин писал: "П одобно 
том у, как д ля  поддержания работы фабрики необходимо сжигать опре
деленное количество топлива, так и д ля  поддержания непрерывной деятель
ности организма этот последний должен сжигать, разлагать хотя бы часть 
усвоенных им вещ еств" [5, с. 2 6 2 ].

Если отвлечься от ф ункций организма, связанных с воспроизводством, 
репликацией и самоконструированием, то  аналогия процесса, сделанная 
А .И . Опариным, ближе, чем сравнение жизнедеятельности с ростом кри
сталла: в процессе сжигания топлива между топкой и окружающей средой 
все время соблюдается температурная неравновесность. Эта неравновес
ность прекратится с прекращением подачи топлива. Когда погаснет огонь, 
следующая порция топлива уже не восстановит процесса: д л я  того, чтобы 
он восстановился, то п к у  необходимо снова разжечь.

О б особенности жизнедеятельности в несколько ином плане, но доста
точно точно высказался Э. Шрейдингер: " ... Живой организм непрерывно 
увеличивает свою энтропию или, иначе, производит положительную энтро
пию и таким  образом приближается к опасному состоянию максимальной 
энтропии, представляю щему собой смерть. Он сможет избежать этого 
состояния, то есть оставаться живым то лько  постоянно извлекая из о к р у 
жающей среды отрицательную энтропию " [62, с. 7 4 ].

И так, вы вод очевиден: д ля  своего жизнеобеспечения организм должен 
усваивать энергию и при определенном ее притоке он сможет поддержи
вать какое-то время в стационарном состоянии разность энергетического 
уровня по отношению к окружающей среде. Помимо поддержания такой 
разности организм должен еще получать "строительны й материал" и вы пол
нять над ним работу, связанную с созданием собственной архитектуры и
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заменой "устаревш их деталей". В соответствии с этим питательные веще
ства, которые используются организмом по своему назначению, условно 
можно разделить на два вида. О дин служ и т источником энергии, а другой 
является строительным материалом. По принципу отбора материала для 
конструктивны х целей организмы де лят на три категории: автотрофы, 
гетеротрофы и паратрофы

"А в то тр о ф ы " в переводе "сам остоятельно питающиеся". Эти организмы 
не используют органическое вещество д л я  конструктивны х целей. Среди 
таких организмов интересна та группа, процесс жизнедеятельности которых 
начинается и продолжается полностью на основе неорганических компонен
тов. Источником  углерода, преобразуемого в органический остов, у этих 
организмов является углекислы й газ —  повсеместно распространенный 
компонент во всех оболочках Зем ли. Схем у ассимиляции углекислоты  
можно, например, представить следую щ им  образом:

2 Н 2 + С 0 2 = (С Н 2 0 )  + Н 2 О ;

2 4 Н 2 + 1 2 С 0 2 = (С 1 2 Н 2 2 0 , , )  + 13Н20 .

Сопоставляя значения энтальпии этих реакций, приходим к заключению 
об их эндотермичности. Следовательно, создание органического вещества 
будет сопровождаться поглощением энергии. Принимая энергию Гиббса 
формальдегида (г а з ), равную 113 кД ж , а сахарозы —  1548 к Д ж , находим, 
что результирующая энергия Г  иббса первой реакции будет равна +44 кДж , 
а второй +101 к Д ж . Следовательно, реакции самопроизвольно не пойдут. 
Как бы ло уже показано, любые органические вещества по сравнению с 
их простыми неорганическими составляющими на поверхности Земли 
термодинамически неустойчивы.

Чтобы указанные реакции реализовались слева направо, необходимо 
выполнение д в у х  условий. Во-первых, необходим источник энергии, кото
рый будет расходовать ее на создание органического вещества из неоргани
ческих ком понентов. Во-вторы х, необходим такой набор внешних и вну
тренних ф акторов, при котором  результирующая энергия Г  иббса реакции 
станет отрицательной. Т о л ь к о  эти условия ставят в соответствие реакции 
с законами термодинамики. У  разных автотрофны х организмов эти усло
вия реализуются по-разному.

Мы остановимся на зеленых растениях, обладаю щих, может быть, не 
самым простым, но зато наиболее важным д л я  всего живого мира спо
собом обеспечения своей жизнедеятельности. Д л я  этих организмов оба 
указ;анных выше условия —  получение энергии и отрицательное значение 
энергии Гиббса —  совмещаются в использовании о дн о го 'и сто ч ни к а  — 
солнечных лучей. Процесс запасания солнечной энергии посредством созда
ния и усложнения стр ук тур ы  органического вещества именуется фотосинте
зом. Автотроф ны е фотосинтезирующ ие организмы повсеместно распростра
нены там, где имеется углекислы й газ и куда проникают солнечные лучи. 
Фотосинтез осущ ествляется с помощью специфической органеллы , со
держащей хло р о ф и лл. Процесс передачи энергии начинается с возбужде
ния пигментов хлороф илла квантами света. П од действием квантов света 
х ло р о ф илл активизируется и превращается в соединение с высоким значе
нием энергии Гиббса. Поэтом у при реакции, ведущей к образованию орга
нического вещества, результирую щая энергия Г  иббса становится отрица
тельной. Еще одна порция энергии усваивается д л я  самого синтеза. В 
результате протекания реакции х ло р о ф и лл снова переходит в прежнее 
невозбужденное состояние и процесс начинается сначала.

Возбуждение хлороф илла  может осущ ествляться квантами энергии 
то льк о  определенной величины. В то время как д л я  усвоения этот фактор 
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Т а б л и ц а  3.9
Распределение энергии в лучах видим ого спектра

Цвет Д ли на 
волны , НМ Энергия одного  фотона, Дж Энергия одного Эйнштей

на, кД ж

Фиолетовы й 350 5 ,6 7 5 - 10“19 341,77
400 4,966 • 10 ' 19 299,05

Синий 450 4,414 • 10 ' 1 9 265,82
500 3 ,9 7 3 - 10-19 239,24

Желто-зеленый 550 3,611 • 10м 9 217,49
000 3 ,3 1 0 - 10 ’ 1 9 199,37

Оранжевый 650 3,056 • 1 0 -' 9 184,03

Красный 700 2,833 ■ 1 0 '  9 170,89

не обязателен. Энергия ниже определенного порога будет недостаточной 
д ля  возбуж дения. Кванты высокой энергии не б у д у т  возбуждать хлороф илл 
аналогично то м у, как п у л я , движ ущ аяся с большой скоростью, про
бивает д о ск у , не вызывая ее колебаний. Величина энергии кванта зависит 
от частоты колебаний v электром агнитны х в о лн : Е =  h и. В свою очередь 
частота обратно пропорциональна длине волны  X: v  = с/Х, где с —  скорость 
света в вакуум е. Та к и м  образом £ =  Л с А ,  h —  постоянная Планка, равна 
6 ,6 2 6 1 8 -1 0  Д ж -с .  Скорость света в вакуум е составляет 2,99793 X 
X 10е м/с. По этим данным можно подсчитать энергию фотона д ля  разных 
дли н  волн (табл. 3.9) по ф орм уле Е  = 6,62618 • 10 • 2,99793 • 10е/X.

О дин квант света —  ф отон способен активировать о дну м о ле к улу хлоро
ф илла. Поэтом у д ля  активации одного м оля хлороф илла необходимо 
израсходовать 6,02225 • 1023  ф отонов. Энергия, соответствую щая этой 
величине, названа Эйнштейном. Возбуждение хлороф илла  осущ ествляется 
энергией, приходящ ейся на красную и ближнюю инфракрасную область. В 
этой области Эйнштейн соответствует примерно 170 к Д ж . В этом участке 
спектра Солнце излучает максимальное число квантов. Зеленый цвет расте
ний обусловлен тем, что они отражают лучи, лишенные красной и инфра
красной области спектра. В какой-то степени растениями усваивается 
энергия синей части спектра [ 3 ] ,  и здесь, вероятно, можно ожидать участия 
еще какого-либо пигмента.

Еще в 1840 г. французом Буссенго тонким и количественными опыта
ми бы ло установлено, что реакция ассимиляции солнечной энергии расте
ниями может быть записана следую щ им  образом:

6СО2 ^ 6Н2 О ~ С$ Н12 Об + 6 0 2 -

Как считают сейчас, квантовы й расход энергии на запасание одного моля 
кислорода равен 8 . Иными словами д л я  то го , чтобы вы делился один моль 
кислорода, необходимо затратить 8  эйнш тейнов энергии или 712 кД ж . Т о г 
да д ля  записанной реакции К П Д  = 0,31. Ассим иляция солнечной энергии по 
отношению ко всему его п о то к у  окажется примерно в десять раз меньше. 
Наиболее эф ф ективно синтезирующие растения а к к ум ули р ую т в лучшем 
случае 3%  падающей радиации. Д л я  сравнения: изобретенные человеком 
кремневые элементы превращают в электрическую  энергию 2 0 %  солнечной 
радиации.

Процесс фотосинтеза состоит из более чем 25 стадий. В одну из первых 
стадий происходит фоторазложение воды возбужденным хлороф илло м .
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Газообразный кислород вы ходит из реакции, а возбужденный водород 
в темновых стадиях соединяется с углекислы м  газом и с учетом ферментов 
образует первичную органическую ячейку. В этом процессе солнечный свет 
выступает как сти м улято р  а ккум уляц ии  энергии (изменяет знак A G )  
и как ее источник (увеличивает А Н ) .  Поэтом у сложные биологические 
стр ук тур ы  по сущ еству можно рассматривать как форм у консервации 
энергии природой. Р. Мейер, впервые определивш ий механический экви
валент теплоты , пож алуй, одним  из первых понял это: "П риро да поставила 
себе задачей перехватить на ле ту притекающий на Землю свет и превратить 
эту самую подвижную  из сил в твердую  ф орм у, слож ив ее в запас. Д ля  
достижения этой цели она покры ла Земную кору организмами, которые 
в течение своей жизни воспринимают солнечный свет и, используя эту 
си лу, создают постоянно нарастающую сум м у химической разности. Эти 
организмы —  растения" [57, с. 8 3 ]. Заслуга в доказательстве этого явления 
принадлежит К .А . Тим ирязеву.

Автотроф ны е фотосинтезирующ ие организмы обладают наибольшей 
автономностью питания. В земных условиях им нет надобности настигать 
свои источники энергии или беспокоиться о недостатке строительного ма
териалу. Это обычно малоподвижные или неподвижные организмы, разви
вающиеся везде, куда проникают солнечные лучи. В океане, особенно 
вдали от берегов, автотрофы часто представлены безразличноплавающими 
формами.

Разложение воды —  не единственный механизм, с которого начинается 
цепочка поглощ ения энергии. А втотроф ны е фотосинтезирующие тионовые 
бактерии вместо воды использую т сероводород и отщ епляю т от него водо
род. Эти организмы распространены там, куда проникает солнечный свет, 
имеются углекислы й газ и сероводород. Вместо кислорода продуктом  
их жизнедеятельности оказывается элементарная сера. Самостоятельно 
двигающиеся формы автотроф ов в качестве энергетического источника 
использую т уже не солнечную энергию, а органическое вещество. Разлагая 
это органическое вещество, они компенсируют выделившейся энергией 
механические потери и кроме того расходую т ее на создание конструктив
ного материала из неорганических ком понентов, идущ его на создание 
собственной биологической архитектуры . У  таких организмов процесс 
формирования нового органического вещества (например глю козы ) идет 
с высвобождением энергии.

Создание нового органического вещества из С 0 2 протекает параллельно 
с поглощением энергии, высвобождающейся при реализации первой реак
ции. Совместно протекающий процесс в своем балансе характеризуется 
отрицательным значением энергии Гиббса. В этой схеме автотрофные 
фотосинтезирующ ие организмы являю тся первичными и наиболее важны
ми производителями органического вещества. Расположившись на пути 
между высокой температурой Солнца и низкой температурой земного 
пространства, они консервирую т малую то л и к у  этой солнечной энергии 
и сами служ ат энергетическим источником всего остального живого мира. 
Называются эти автотрофы продуцентами. Организмы, которые в качестве 
энергетического источника вместо солнечных лучей поглощают продуценты, 
именуются консументами.

Больш ую  гр уп пу консум ентов составляю т гетеротрофные организмы. 
Эти организмы питаются органическим веществом не то лько  д ля  восполне
ния энергетических потерь, но и использую т его в качестве источника 
углерода. Они строят свой организм из готовы х органических звеньев, 
разлагая полимеры на мономеры и затем форм ируя из них свои органиче
ские соединения. Существование этих организмов во многом определяется
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жизнедеятельностью продуцентов, которые служат для  них источников 
питания. Поэтом у гетеротрофы обычно более подвижны по сравнению с 
автотрофами.

Еще меньшей самостоятельностью обладают паратрофы. Они зависимы 
от внешнего источника в еще большей степени, чем гетеротрофы. Эта зави
симость обусловлена тем, что паратрофы не имеют собственного аппарата 
воспроизводства. Такие организмы м огут развиваться только в клетке 
"хозяина", подчиняя своим целям  функциональны е группы  этой клетки.

Все организмы современного мира стремятся к одной биоэнергетиче
ской цели —  запасанию энергии. Процессы запасания энергии и перестройка 
первичных органических ком понентов в сложные стр уктур ы  у всех организ
мов сопровождаются реакциями восстановления. В этой восстановительной 
гонке количество электронов оказывается больш им, чем необходимо для 
жизнедеятельности. Часть электронов должна покинуть к ле тк у, при этом 
организм получает дополнительную  энергию. А к т  отвода электронов из 
организма именуется дыханием. Ряд организмов осущ ествляет этот акт 
с помощью кислорода, как акцептора электронов. Д ля  существования 
таких организмов необходима окружающая среда, содержащая свободный 
кислород. Такая среда именуется аэробной.

В среде, лишенной кислорода, отвод электронов из организма может 
происходить при помощи д р у ги х  акцепторов. Среда обитания организмов, 
где дыхание не может быть осущ ествлено с помощью кислорода, именует
ся анаэробной. Как видим, аэробные и анаэробные условия и соответствен
но аэробные и анаэробные организмы разделяются относительно одного 
лишь акцептора электронов —  кислорода, в то  время, как в самих анаэроб
ных условиях имеется несколько таких акцепторов. Та к , в частности, в 
анаэробных условиях веществом, принимающим на себя излишние электро
ны, может явиться углекислы й газ. Каждая м олекула такого  газа, прини
мая 8  электронов, превращается в метан по реакции С 0 2 + 8 е + 8 Н + = 
= С Н 4 + 2 Н 2 0 . Метан —  это такой же пр о дук т дыхания метанообразующих 
организмов, как углекислы й газ у аэробных. Восемь электронов перехва
тывает также сульф ат-ион, превращаясь при этом в сероводород. Н екото
рые организмы избавляются от излиш них электронов с помощью превраще
ния азота в нитриты и т д .

Еще один акт энергетических перераспределений, аналогичный дыханию, 
некоторые организмы проводят с помощью процесса, именуемого броже
нием. Здесь получение энергии организмом и удаление излиш них электро
нов осущ ествляется восстановлением одной органической м олекулы  за 
счет др уго й . Оба этих органических компонента находятся за пределами 
организма. В этом смысле указанный процесс отличен от ды хания. Организ
мы, осущ ествляю щ ие такой процесс, К. Бойрлен [ 6 8 ] назвал редуцентами. 
В качестве пр о дук то в  брожения появляю тся разные кислоты , спирты и 
свободный водород. В свою очередь все они представляю т источники пи
тания д ля  друго й  группы  организмов.

Механизм жизнеобеспечения. Из элементов, обеспечивающих жизне
способность организмов, мы упомянем следующие, важные в геохими
ческом отнош ении: хлоропласты , ферменты, коферменты, нуклеиновые 
кислоты .

1. Аппаратом , преобразующим энергию электром агнитны х волн в хими
ческую энергию органического вещества, выступает структурны й элемент 
клетки —  хлоропласт. Главны м  компонентом хлоропласта, выполняющим 
указанные ф ункц ии , является хло р о ф и лл. Без преувеличения можно 
утверждать, что с хлоропласта начались все жизненные процессы на Земле, 
и истоки жизни нуж но искать в источниках возникновения хлоропласта.
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2. Ферменты. С помощью этих белковы х соединений регулируется 
скорость реакций, протекающих в организме, и следовательно регулируется 
получение организмом энергии. Все химические превращения протекают 
под контролем  органических катализаторов —  ферментов. Может создаться 
впечатление, что это излишнее звено: в природе сущ ествует достаточное 
количество веществ, которы е, реагируя др уг с др уго м  без помощи ката
лизатора, выделяю т большое количество энергии. Задача заключалась бы 
то лько  в подключении к таким  реакциям потребителя энергии —  живого 
организма. Времени у эволюции бы ло достаточно, чтобы приспособиться 
к таком у варианту процесса. То гд а  живом у организму не потребовалось 
бы тратить собственную энергию и материал д л я  создания ферментов. 
Тем  не менее процесс эволюции не пошел по таком у пути . Неуправляемая 
реакция —  неуправляемый приток энергии организму, в результате чего 
организм может погибнуть от избытка энергии. Поэтом у процесс эволюции 
мог осущ ествляться то льк о  одним  из следую щ их д в у х  путей: либо исполь
зовать бы стротекущ ие реакции, выработав у себя вещества, замедляющие 
их скорость, либо использовать такие реакции, которые способны к само
произвольном у протеканию, но по разным причинам эта самопроизволь
ность не реализуется. /С помощью законов термодинамики мы можем 
говорить то льк о  о самопроизвольном направлении процесса, но не о ско
рости. Скорость процесса может быть практически нулевой. Природа 
м удро предпочла именно этот второй путь —  путь использования затормо
женных реакций. Если бы процесс эволюции прошел по первому пути, то 
это долж но бы ло бы привести к недостатку энергетических ресурсов 
обусловленном у тем, что параллельно с участием организмов, которые 
долж ны  усваивать энергию, замедляя бы стротекущ ую  реакцию, она будет 
протекать естественным путем, м инуя пищевую цепь. В этом смысле орга
низмы окаж утся плохими конкурентам и спонтанно протекающим реак
циям. П р о дукты  питания б у д у т  проходить "м им о рта". При использовании 
второго пути организмами вырабатываются ферменты, которые не просто 
катализируют реакцию, но и обладают той специфичностью, что катализи
рую т ее так, чтобы скорость протекания не превышала необходимый при
то к  энергии, которую  организм может усвоить. Контроль в получении 
энергии осущ ествляется тем, что реакция протекает отдельными звеньями, 
каждое из которы х активизируется своим ферментом.

Д л я  геохимии здесь важными оказываются два момента. Во-первых, 
то, что организмы используют реакции, которые протекают самопроизволь
но, т.е. находятся в соответствии с рассчитанным теоретическим направле
нием, и в этой области термодинамический расчет и работа организма не 
м огут противопоставляться. Во-вторы х, д ля  обеспечения жизнедеятель
ности организмами используются такие реакции, которые без определенно
го стим улятора либо осущ ествляю тся очень медленно, либо полностью 
заторможены.Это долж но наклады вать определенные ограничения на чисто 
термодинамические диаграммы, в основе которы х лежит только анализ 
значений энергии Гиббса и не учитывается реальная скорость реакции. В 
качестве примера можно привести следующие соображения. В иловой воде 
морских осадков имеется достаточное количество сульфат-иона и такого 
органического вещества, которое при взаимодействии с сульфат-ионом 
теоретически долж но приводить к образованию сероводорода. Однако 
самопроизвольно этот процесс не протекает в си лу своей заторможенности. 
Поэтом у результаты  форм ального термодинамического анализа реакции, 
в которой компонентами являю тся сульф ат и сероводород, оказываются 
бесполезными. Э то т процесс, как акт ды хания, осущ ествляется микро
организмами с помощью специальных ферментов. Они используют его
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теоретическую самопроизвольность, а следовательно и энергию, выделяю
щуюся в результате этого.

Даже при больш ом избытке кислорода в кислой среде окисление ферро
иона до  ферри-иона сильно заторможено. Не случайно поэтому железобакте
рии работают в кислой среде. Диапазон их существования находится е  
пределах pH 1— 4,8 [6 5 ].  В нейтральных усло ви ях, где самопроизвольный 
процесс окисления ферро-иона в ферри-ион осущ ествляется быстро, эти 
бактерии не встречаются [2 1 ].  Э то не исключает, конечно, того, что в 
нейтральных усло ви ях не отклады вается железо или марганец при участии 
бактерий. О днако, здесь он действительно происходит при участии, а не с 
помощью м икроорганизмов. В нейтральных условиях м огут встречаться 
бактерии, на поверхности которы х в результате жизнедеятельности будет 
накапливаться окислитель, что приведет к локальной фиксации четырех
валентного марганца или трехвалентного железа. Энергия этого процесса 
организмами не используется.

3. Коферменты. Эта группа соединений принимает на себя Энергию, 
которая вы деляется при ферментативном катализе, хранит эту энергию 
и переносит различным частям организма. Важными коферментами являю т
ся аденозинтрифосфат (А Т Ф )  и гуанозинтрифосфат ( Г Т Ф ) , которые гене
рируются в специальных органеллах —  м итохондриях. Указанные соеди
нения, превращаясь в дифосфаты или монофосфаты, теряют энергию так 
называемых макроэргических связей: А Т Ф  + Н 20  = А Д Ф  + НРСГ42 ; A G  = 
= —  10,4 к Д ж . Результирующая энергия Гиббса свидетельствует о самопро
извольности процесса. При поглощ ении энергии организмом происходит 
ее запасание посредством образования А Т Ф  и А Д Ф . Группа Р— О — Р по 
энергиям занимает промежуточное положение между Si —  О —  Si и S — 
О —  S. Вероятно в процессе эволюции Природа пробовала возможность 
использования кремневых и серных соединений вместо фосфорны х для 
переноса энергии. В этом процессе, протекающем внутри организма, исполь
зуются бы стротекущ ие реакции, центральным событием которы х являет
ся актирование и расход энергии. Э то т расход связан со всяким и жизнен
ными потребностями и в частности с уже знакомым процессом дегидрата- 
ционной конденсации в водной среде малых м олекул, на сшивание из 
них больш их м олекулярны х с тр ук тур . О б  этом процессе мы говорили 
ранее, как о предполагаемой первичной конденсации на глинисты х минера
лах, что м огло привести к родоначальным анизотропным органическим 
соединениям.

Х о тя любое органическое вещество —  это по сущ еству законсервирован
ная энергия, А Т Ф  представляет собой кладовую  энергии самого органи
ческого вещества. Правда, это кладовая особого типа. Период жизни А Т Ф  
весьма мал: доли секунды . Его расход сопровождается быстрым воспроиз
водством . Человек массой в 70 к г  за день производит о к о ло  75 к г  А Т Ф  
[6 ] .  Количество формирующегося А Т Ф  зависит от условий питания. Это, 

в частности, было прослежено на автотрофной T h . thiooxidans, которая 
использует д ля  своего жизнеобеспечения энергию, выделяющуюся при 
окислении серы кислородом  —  реакции, в нейтральных условиях проте
кающей весьма медленно без вмешательства микроорганизмов. К .Г . Фог- 
лер и В .В . Ум брейт (1942 г.) и В .В . Ум брейт (1954 г.) показали, что в 
отсутствие угле ки сло ты  —  поставщика углерода д ля  автотрофны х бакте
рий— окисление серы T h . thiooxidans приводит к одновременному пониже
нию минерального фосфата внутри к ле тк и . При этом в клетке образуется 
А Т Ф  пропорционально количеству окисленной серы. При снабжении среды 
углекислотой количество А Т Ф  в организме уменьшается в связи с его 
интенсивным расходом на преобразование углекислоты  в органические 
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4. Нуклеиновы е кислоты . Соединения, посредством которы х осущест
вляется хранение и перенос наследственной информации. Э то, в частности, 
Д Н К  —  дезоксирибонуклеиновая кислота, ответственная за хранение 
генетической информации и Р Н К  —  рибонуклеиновая кислота, с помощью 
которой происходит перенос и последующее восстановление закодирован
ной ранее информации. Синтез белка по д управлением Д Н К  осущ ествляет
ся в рибосомах —  универсальных органеллах, которые присущи даже 
простейш им организмам. Т о л ь к о  паратрофные организмы —  вирусные 
нуклеиновы е кислоты  —  не имеют собственного рибосомного аппарата и 
в качестве фабрики воспроизводства использую т рибосомный аппарат 
той к ле тк и , в которую  они внедряю тся. Многие исследователи считают, 
что простота строения вирусов связана не с тем, что это самые древние 
организмы, а обусловлена их последующей приспособляемостью к пара
зитированию.

"Даже самые низшие из ныне живущ их одноклеточны х организмов — 
микробы и ультрам икробы , бактерии, одноклеточны е "во до р о сли " и 
примитивные одноклеточны е организмы, относимые к типу Protozoa, 
имеют, во всяком  случае, не менее длинную  родословную , чем самые 
высшие организмы, включая человека. Любая современная бактерия 
есть п р о д у к т эволюционного развития на протяжении многих сотен мил
лионов ле т. Если эти существа и остались на стадии одноклеточного орга
низма, то  это еще не значит, что они не испытывали никакого прогресса 
с древнейш их архейских времен до наших дней " [1 7 ].

Организмы и физико-химические особенности среды. Даже такой схе
матический анализ процессов жизнедеятельности позволяет оценить геохи
мический в к ла д  живых организмов в создание физико-химической обста
новки минералообразования.

Солнечная энергия ассимилируется неорганическими веществами, глав
ным образом м олекулами газа, в результате создается новое образование -  
органическое вещество. Э то , по большей части, твердое соединение пред
ставляет собой ф орм у консервации ряда геохимически важнейших неорга
нических компонентов с одновременной консервацией солнечной энергии. 
Словосочетание "законсервированная солнечная энергия" имеет близкий 
к к о н те ксту  см ы сл: образующееся органическое соединение по большей 
части инертно. Самопроизвольность его распада хотя и возможна, но затор
можена. Благодаря этом у процессу в определенных участках поверхности 
Зем ли, главны м  образом там, куда проникает солнечный свет, накаплива
ются чуждые окружающей термодинамической обстановке соединения. 
Геохимический эф ф ект, создаваемый этим организующимся живым ве
ществом, определяется автотрофны ми фотосинтезирующими организмами, 
длиной и особенностью трофической ц е п о чки .Та к  как эти факторы изме
нялись на протяжении жизни Зем ли, изменялся и геохимический эффект. 
Интенсивное формирование органического вещества может приводить 
к отклонению  о т равновесного состояния компонентов окружающей среды. 
Т а к , интенсивное развитие ф ито- и зоопланктона создает неравновесное 
атмосфере содержание кислорода и угле к и сло го  газа в морской воде. 
Сезонно изменяются в воде бассейна содержания кальция, фосфора, азота, 
кремния. Образование раковинных скелетов из карбоната кальция 
или кремния может происходить в воде, ненасыщенной этими элемен
тами.

"Биологический (физиологический) процесс... творит в осаДконакопле- 
нии нечто новое, стоящее в противоречии с физико-химическим характе
ром морской воды . Выражаясь та к , мы далеки от каких-либо виталисти
ческих идей, а хотим лиш ь сказать, что физиологический акт, в силу край
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ней сложности образующих его физико-хим ических процессов, способен 
в условиях данной физико-химической среды произвести такую  работу 
и дать такой конечный результат, какие не м огут быть осуществлены 
обычными чисто гидрохимическими процессами, протекающими в воде" 
[53, с. 72].

Это важное утверждение, принадлежащее Н .М . Страхову, необходимо 
оценить с позиций следующего вопроса: а насколько велики б удут о тк ло 
нения, создаваемые формирующимся органическим веществом, по срав
нению с теми физико-химическими условиям и, которые установились 
бы в его отсутствие? С позиций изложенного выше материала обстановка 
не с максимально возможной энтропией может осущ ествиться при непре
рывном внешнем подтоке энергии. За такую  обстановку все время необхо
димо нести энергетические затраты. Если организмы имеют кремневый 
скелет и образуются в среде, ненасыщенной кремневой кислотой, то поми
мо обычных жизненных энергетических расходов д л я  них прибавляются 
расходы на непрерывное удержание в твердой фазе S i 0 2 по отношению 
к ненасыщенному раствору. Причем, чем больше будет недосыщение, тем 
большим будет расход энергии. Сейчас нет данных, чтобы сказать, насколь
ко веЬик может быть аналогичный расход энергии и как далеко от равно
весных условий о тк ло ни тся  содержание того или иного элемента в среде. 
Но этих данных никогда и не будет, если исследователи станут на пробиваю
щие сейчас себе до ро гу представления, согласно которы м  литологу-геохи- 
м ику нет смысла заниматься термодинамическими м оделям и, по скольку 
живые организмы накладывают такой отпечаток на седиментогенеэ, кото
рый полностью перечеркивает верность таких моделей.

Формирующееся в фотической зоне фкеана (зоне, куда проникает сол
нечный сеет) органическое вещество, проходя длинную  трофическую 
(пищевую) цепочку, почти полностью минерализуется, демонстрируя 

этим эфф ективность борьбы за энергию и ее рациональное использование. 
Сейчас, при нынешней развитой пищевой цепочке, согласно З о беллу, мине
рализации подвергается более 99%  продукции органического вещества и 
только менее 1% превращается в составную часть морских отложений. На 
дно поступает обычно большое количество отмершего органического 
вещества, но здесь оно подвергается дальнейшему распаду: в борьбу за 
энергию включаются главны м образом микроорганизмы. В результате 
этого в иле создается соответствую щая физико-химическая обстановка, 
специфика которой заключается, во-первы х, в соответствующем газовом 
режиме, отличном  о т газового режима атмосферы и воды водоема; во- 
вторы х, в изменении кислотности среды ила, где протекает минералообра- 
зование, по сравнению с водоемом, и в-третьих, в специфических окисли
тельно-восстановительных усло ви ях.

Особенности газового состава, pH и Eh иловой среды минералообразо
вания во многом б у д у т зависеть о т особенностей поступающего органи
ческого вещества и проживающего сообщества микроорганизмов: по 
каким процессам направлено брожение, какие элементы используются 
для  ды хания и тщ . Н асколько важны особенности сообщества микроорга
низмов, видно из следующего примера.

Образующийся в результате брожения водород при микробиальных 
процессах может поглощ аться целой серией микроорганизмов, по скольку 
является превосходным энергетическим а ккум улято р о м , разряжающимся 
при вступлении в реакцию. Если брожение протекает в аэробных условиях, 
то образовавшимся водородом  пользую тся водородные бактерии, обеспе
чивая себя энергией, выделяющейся при реакции водорода с кислородом  
(аэробное дыхание) . Катализируя такую  реакцию (при низких темпериту-
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pax она самостоятельно практически не п р о те к а е т), водородные бактерии 
осущ ествляю т два процесса

6 Н 2 + 2 0 2 + С 0 2 = (С Н 2 0 )  + 5 Н 2 0 .  A G  = -9 0 4 ,5 8  кД ж .

Второй процесс этой схемы, связанный непосредственно с образованием 
органического вещества, не может протекать самопроизвольно. Однако 
сопряженное проведение д в у х  реакций позволяет осущ ествить такой син
тез. Первый из этих процессов —  чистый а кт ды хания. Он был откры т 
Лебедевым в 1910 г. и позже назван "холосты м  окислением ".

Аэробное дыхание, как отмечает Б .Д ж . Мехалас [7 9 ] ,  самый выгодный 
в энергетическом отношении процесс. Но если изъятие кислорода из мор
ской воды будет превышать его поступление, наступит кислородное исто
щение и произойдет смена организмов. На смену аэробным придут такие, 
которые б у д у т использовать другой  элемент в качестве акцептора электро
нов. Т а к , в частности, за образовавшийся в результате брожения водород 
б у д у т вести борьбу метанообразующие и сульфатредуцирую щие микроор
ганизмы.

"Конкурентам и метанообразующих бактерий являю тся сульфатвосста- 
навливающие, которые также использую т водород. Поэтом у данные про
цессы взаимоисключающие: образование метана приурочено преимущест
венно к пресным водам, образование серюводорода к соленым, хотя конеч
но и те и другие организмы встречаются в пресных и соленых водоемах" 
[21, с. 1 3 3 ].

Переходя от частных случаев к общ им, можно сказать, что какой бы 
биологический процесс на дне не шел, его результатом будет, как обычно 
пиш ут, "соответствую щ ая физико-химическая обстановка", на фоне кото- 
рюй протекает а ути генное минерепообразование. Параметры этой обстанов
ки можно оценить, используя термодинамический метод, недостоверность 
такой оценки во многом зависит о т правильного разграничения реакций, 
которые создают среду, о т реакций которые создают минеоап.

Г л а в а  3

О К И С Л И Т Е Л Ь Н О -В О С С Т А Н О В И Т Е Л Ь Н Ы Й  П О Т Е Н Ц И А Л
И Г Е О Х И М И Ч Е С К А Я  Р О Л Ь  С У Л Ь Ф И Д О В  Ж Е Л Е З А

Поверхность морхжого дна и осадки, расположенные ниже этой поверх
ности —  наиболее интересный объект д ля  геологов, по ск о льк у подавляю
щее больш инство пород, образующих суш у —  осадочные породы. Правиль
ная оценка ф изико-хим ических особенностей, сопровождающих жизнь 
этих осадков, позволит избежать многих ош ибок и недоразумений при 
прюгнозе и поисках полезных ископаемых. Такая оценка необходима также 
д л я  палеогеографических и палеоэкологических реконструкций. Поэто
му полное описание такого объекта, как осадочная порода, будет заклю
чаться не только в установлении границ древнего бассейна, характера 
его изоляции, гранулометрических особенностей осадков, возможных 
глубин отлож ения, но долж но вклю чать также физико-химические особен
ности прюцессов, протекающих в осадках. К сожалению, выработка геохи
мических представлений, основанных на изучении аутигенных минералов, 
не всегда идет по правильному р услу . Важный этап исследований —  петро

4 Н 2 + 2 0 2 = 4 Н 2 0 ,

2Ы2 + С 0 2 = (С Н 2 0 ) + Н 2 0 ,

A G  = -9 4 8 ,7 6  к Д ж ; 

A G  = 44,18 к Д ж ;
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графический анализ, —  часто не дополняется физико-химической моделью. 
Сами же физико-химические модели разрабатываются независимо от 
минералогических данны х. В результате оказывается, что даже д л я  условий, 
где минералообразование, как говорится, осущ ествляется прямо на глазах, 
нет единой точки зрения об этом процессе; геологические суждения входят 
в противоречие с законами физической химии, а физико-химические 
построения не соответствую т геологическим фактам. В качестве примера 
мы проанализируем образование минералов железа, которые обычно 
использую тся как индикаторы  окислительно-восстановительны х обстано
вок бы лы х эпох осадкообразования. Эта и х  роль была освещена нами в 
работе [5 1 ].  Здесь мы кратко рассмотрим вопрос в др уго м  аспекте.

О кислительно-восстановительны й потенциал. Назовем окислением удаление элект
рона из частицы, а восстановлением —  его присоединение. Например, в процессе, кото
рый можно представить схемой S ' 2 —  2е = S сульф ид-ион окисляется до элементарной 
серы, п о с к о ль к у  он отдает два электрона. В др уго м  процессе

■ Fe+ 3 + в = Fe+J (3.14)

ферри-ион восстанавливается до ферро-иона, п о ск о ль к у  он получает электрон. Гла в 
ным условием  отнесения реакций к окислительно-восстановительны м  является пере
нос электронов с одни х  частиц на др уги е. Свободны е электроны  не м огут накапли
ваться' в системе. П оэтом у, если частица о ки сляется, то  одновременно др уга я, при
сутствую щ ая здесь, долж на восстанавливаться. Из таких дв ух  частиц та. которая 
отдает электроны , именуемая восстановителем по отношению к той, которая эти 
электроны  получает.

Например. Обмен электронов между ц инком  и медью в растворе их сульфатов 
можно представить следую щ им  образом

C u S 0 4 + 2е = Си + S O ;J

Zn  -  2е = Zn+i

Zn +  C u S 0 4 *= Z n S 0 4 + С и .

В результирую щ ей сопряженной реакции знак равенства указы вает на сохранение 
стехиометричности и на сопряженность по электронам . Если не использовать воз
можности анализа, предоставляемого терм одинам икой, то по такой записи реакции 
ничего нельзя сказать о ее направлении. П о этой записи с равным успехом можно 
утверж дать, что медь оки сляется ионами цинка и что цинк окисляется ионами меди. 
Можно увеличить число вариантов такой неопределенности и записать реакцию, где 
участвую т те же химические элементы, но уже в д р уги х  формах:

C u S 0 4 +  4 Z n  = Си +  S + 4 Z n O . (3.15)

Запись (3 .15 ) предполагает, что в окислительно-восстановительном  процессе 
принимают участие не то лько  ц и н к  и медь, но и сульф ат-ион. Здесь также ничего 
нельзя сказать о действительном  направлении реакции. Что происходит на самом 
деле, показывают расчет и опы т. Причем с помощью расчета дается информация о 
направлении любой реакции, даже той, которая не происходит на самом деле. Опыт 
позволяет предусм отреть реальные конечные пр о дук ты .

У  нас нет никаких оснований смотреть на сопряженные окислительно- 
восстановительные реакции иначе, чем с позиций тех следствий, которые 
вытекают из законов терм одинам ики. Здесь так же, как и во всех явлениях 
природы, направление самопроизвольного процесса определяется знаком 
изменения энтропии изолированной системы. В изобарно-изотермических 
усло ви ях реакция долж на реализоваться в том  направлении, в котором 
происходит уменьшение энергии Гиббса закрытой системы.

Проанализируем с точки зрения высказанных соображений две записан
ные ранее реакции

Z n  + ,C u S 0 4 = Z n S 0 4 + Си; A G  = -8 6 8 ,6 0  -  ( -6 6 1 ,7 0 ) = -2 0 6 ,9 0  кД ж ;

4 Z n  + Си S O  4 = 4 Z n O  + S +  Си;

A G  = -3 2 0 ,7 4  x 4 -  661,70 = -6 2 1 ,2 6  к Д ж .
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Согласно первой записи халькоцианит C u S 0 4 в присутствии металличес
кого цинка должен самопроизвольно превращаться в цинкозит Z n S 0 4 . 
Вторая реакция формально также будет самопроизвольно протекать слева 
направо. Определив направление процесса, мы ничего не можем сказать 
о том , какая из этих реакций осущ ествляется реально. В первой части 
работы, где анализировались законы термодинамики, специально подчер
кивалось, что ни один из этих законов не представляет никакой информа
ции о скорости процесса. П оэтом у предприняты й анализ реакции не может 
быть расширен за пределы прогноза их направленности.

Нуж но избежать иллю зии, возникающей при сопоставлении энергий 
Гиббса. Может показаться, что по ск о льк у результирующая энергия Гиббса 
у первой реакции имеет более высокое значение, чем у  второй, то эта, 
вторая, долж на протекать охотнее. На практике первая реакция осущ ест
в ляется ле гк о  и бы стро, а вторая вообще не идет. Э то т показательный 
пример призван иллю стрировать то, что опираясь на законы термодинами
ки/ нельзя делать вы воды , вы ходящ ие за пределы ее по стулатов. А  ни 
один из постулатов не касается скорости процесса. Уравнения феноменоло
гической термодинам ики, число которы х можно в несколько раз увели
чить, вы водятся не д ля  то го , чтобы выйти за ограничения, накладываемые 
ее законами, а с той целью, чтобы с помощью математических операций, 
ограниченных нескольким и постулатам и, вы явить такую  связь между 
признаками системы, которую  можно бы ло бы ле гк о  понять или осущест
вить в экспериментах. Математические уравнения, используемые для 
анализа окислительно-восстановительны х явлений, тоже преследуют эти 
же цели. Поэтом у у реакции с возможной, но не реализуемой самопроиз
вольностью , процессы окисления— восстановления протекать не будут. 
Реальное перемещение электронов окажется возможным то лько  у реаль
ных реакций. Если такую  реакцию проводить обратимо в изобарно-изотер
мических усло ви ях, то, как было показано ранее, величина Д G  реакции 
отразит максимальную полезную работу, которую  сможет выполнить 
система. В окислительно-восстановительны х реакциях полезная работа 
сравнима с энергией электрического тока, возникающего в результате 
перемещения электронов от одного  сорта частиц на др уго й . Такой ток 
можно создать, осущ ествив передачу электронов через проводник. Но 
д ля  этого необходимо выполнение следую щ их условий.

1. Сопряженная реакция должна быть разобщена так, чтобы частицы, 
отдающие электроны , не соприкасались с частицами, их принимающими.

2.  В каждой из частей раствора в любое время должна соблюдаться 
электронейтральность.

Рассмотрим возможность вы полнения этих условий на примере элемен
та, изображенного на рис. 3.4. Сосуд на рисунке разделен на две половины 
пористой перегородкой. В левую  часть этого сосуда залит раствор сульфата 
цинка и помещен электрод из металлического цинка, а в правую —  раствор 
сульфата меди, в которы й погружен медный электрод. Если медный и 
цинковы й электроды  соединить посредством проводника тока, то по 
этому про во днику начнут перемещаться электроны  в соответствии с реак
цией:

Z n  + Cu+ 2 -»• Z n + 2 + Си. (3.16)

В сравнении с ранее рассмотренной реакцией здесь исключен сульфат- 
ион, п о ск о льк у в отличие о т (3.15) он не принимает участия в непосредст
венном процессе окисления— восстановления. Л е гк о  понять, что значение 
результирующей свободной энергии, определяющее направление процесса, 
от этого не изменится. Весь процесс условно можно разбить на 4 этапа.
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1. В левой части о т металлического цинкового электрода отрывается 
катион цинка, оставляя на электроде два электрона.

2. Эти электроны  по про во дни ку переносятся на медный электрод.
3. Ион меди, соприкасаясь с медным электродом , забирает эти два 

электрона и отклады вается здесь же в виде атома меди.
В результате этого процесса в левой и правой части нарушилась электро

нейтральность раствора: левая часть благодаря появлению лиш него катиона

Рис. 3.4. Гальванический элемент

цинка, приобрела полож ительны й заряд, а правая, в связи с переходом 
иона меди в металлическое состояние, стала заряженной отрицательно, 
имея некомпенсированный избы ток сульф ат-ионов. Д л я  завершения цикла 
должен пройти еще один процесс:

4. Лиш ний сульф ат-ион про хо дит через пористую  перегородку из правой 
половины  сосуда в левую .

Конечно, все этапы происходят одновременно, и последовательное 
их перечисление сделано д л я  то го , чтобы показать, каким  образом соблю
даются два указанных условия, необходимых д ля  передачи электронов 
через внешний проводник тока при электрохимической реакции. Передача 
электронов осущ ествляется самопроизвольно в связи с тем, что процесс 
идет с уменьшением энергии Г  иббса. По приросту веса медного электрода 
можно определить, какое количество электронов на нем разрядилось.

Э ле ктрон  —  материальный носитель наименьшего отрицательного электрического 
заряда, которы й может отдать или принять частица. Та к а я , внешне привлекательная 
ф орм улировка, не точна и не определяю щ ая, п о ск о ль ку  неизвестно, что такое заряд. 
Заряд легче всего о тож де ствлять со свойством. При усвоении такого определения 
нужно преодолеть психологические затруднения, возникающие в связи с тем, что 
свойствам обычно присущ а качественная, а не количественная мера. Тем  не менее 
свойство, именуемое зарядом, б ли зк о к привы чному нам понятию , именуемому 
массой. Количество зарядов, которы м и обладаю т те или иные тела, рассчитывают 
по силе взаимодействия между ними. С и лу  взаимодействия, как известно, можно 
измерить. В С И  единицей зарядов служ и т к уло н . За к у ло н  принят такой заряд, кото 
рый отталкивается о т заряда той же величины, и того же знака, помещенного на 
расстоянии 1 м, силой в 1 ньютон. Д л я  нас важна др уга я особенность кулона. К улон 
представляет собой такое количество электричества, которое необходимо д ля  вос
становления 329,255 -1 0 " ‘  г меди иэ его сернокислого раствора. По указанному 
весу меди можно определить заряд и количество электронов,иэ которы х слагается 
куло н. О ди н моль лю бого вещества состоит иэ 6,02296 - 1013 атомов. На образова
ние одно го  м оля меди иэ его двухвалентны х катионов до лж но быть израсходовано
6,02296 Ю 33 X 2 =  12,04592 • 1033 минимально возможных зарядов. А  так как 
куло но м  электричества осаждается 3 2 9 ,2 5 5 -1 0 "*  г меди, то это состави т5,1814. 
• 10'* моля. Из этих данны х ле гк о  найти, что один к уло н  формируется электронами 
численностью в 6,2414 - 10 1 “ .

Рассмотрим еще один пример. Восстановление ферри-иона в ферро-ион можно 
представить схемой (3 .1 4 ). О ди н ферри-ион, превращаясь в ферро-ион, приобретает
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электрон, а д лн  превращения одного м оля ферри-ионов необходимо 6 ,0 2 2 9 6 - 10’ 3 
электронов. Т а к  как каждый к уло н  состоит из 6,2414 • 10* электронов, то д ля  полу-

6,02296 • 10 2 3
чения одного м оля ферро-ионов необходимо внести в систему -------------------------------= 96500

6,2414 1 0 "
куло но в отрицательного электричества.

Это количество к уло но в  именуется числом Фарадея ( б ) .  Очевидно, число Фарадея 
содерж ит количество электронов, равное числу А вогадро. О но изменяет валентность 
одного  м оля на единицу.

Передача энергии происходит движ ущ им ися зарядами. Энергия, выделяющаяся 
в результате движения электрона по про во дн и ку при осущ ествлении реакции (3 .1 6 ), 
пойдет на его разогревание, и поэтом у может быть измерена с помощью калориметра. 
Здесь единица измерения энергии названа вольтом  ( I / ) .  Число во льт представляет 
собой количество энергии в дж о у ля х , которое вы деляется одним  куло но м  электри
чества и может быть использовано д ля  производства полезной работы. Очевидно 
в о льт можно сопоставить с удельной энергией:

В ольт =  Д ж о уль /К у ло н . (3.17)

Количество дж оулей, стоящее в числителе (3 .1 7 ), —  это та энергия, которая может 
быть использована д л я  максимальной полезной работы, если реакция проводится 
обратимо. Число к уло н о в , необходимое д л я  изменения валентности на единицу о д
ного м оля вещества, равно числу Фарадея. П оэтом у энергия, приходящ аяся на вы пол
нение максимальной полезной работы по отношению к одном у молю.согласовывеет- 
ся с числом куло но в  следую щ им  образом:

V  =  Wm axIF n ,  (3.18)

где п —  число обмениваемых электронов, V  —  количество вольт энергии в дж оулях, 
приходящееся на один к уло н  и называемое напряжением. Проведем дальнейший 
раэбор и выясним, почему эта удельная энергия носит название напряжения. Д ля  
этого рассмотрим механическую аналогию , изображенную на рис. 3.5.

В цили ндр, разделенный пористой перегородкой, залита вода. Объем воды огра
ничен запирающими поршнями А  и б ,  которы е двигаю тся без трения. П олож ив груз М  
на устрой ство, приводящ ее в движение поршень А ,  мы тем самым заставляем продав
ливаться в оду через пористую  перегородку. Вследствие этого придет в движение 
поршень б .  Н агр узку, передаваемую поршеню б ,  можно уравновесить грузом т .  
В таком  положении продавливание воды  через пористую  перегородку будет рассмат
риваться как процесс, протекающий в усло ви ях  механического равновесия. Подве
дем энергетический баланс этого процесса.

Поршень А ,  воспринимая н агр узку М , которой соответствует давление Р, произ
ведет работу, продавливая в о ду  через пористую  перегородку. Э ту  работу можно 
оценить по объему продавленной воды  V. Та к и м  образом, IV, = A , A V  = P t (0—  V) = 
= — Р , V. Н ад поршнем б  под влиянием поступающей воды будет произведена работа, 
оцениваемая изменением полож ения груза т .  создающим давление Р , . Эта работа 
IVj = Р , Д У  = Р ,  [ V — 0) = Р 2 I/. Энергия, которая была израсходована на погашение 
сопротивления пористой перегородки (и которую  можно измерить калориметриче
ски) в соответствии с законом сохранения определится алгебраической суммой 
этих работ IV, + W 2 = ( Р , — Р , ) V. Определим  энергию, передаваемую пористой пере
городке при продавливании через нее единицы объема воды : (IV, + I V , ) I V  = Р , —Р , . 
Удельная энергия, оказывается, определяется разностью давлений, которые испы
тывают разные стороны перегородки. О т  этой аналогии уже ле гк о  перейти к понятию 
напряжения. Энергия, эквивалентная работе и выделяемая одним кулоном  электри
чества, тоже долж на определяться разностью уровней. Эта разность интенсивных 
величин создает определенный напор, который и именуется напряжением. Сами ин
тенсивные величины названы потенциалами. Потенциал обозначается символом >р. 
Нельзя определить абсолю тный потенциал. Но их разность, как ясно из сказанного, 
может быть оценена работой, произведенной каждым куло но м  проходящ его по про
в о дн и к у  электрического тока.

Теперь необходимо уточнить ряд важных деталей, раскрывающих взаи
мосвязь Д С  с передачей электронов в электрохимической реакции. Для 
самопроизвольного процесса, например, д л я  реакции Zn  + Си+ -*• 
-► Zn+ 2  + Си, энергия Гиббса должна быть меньше н уля . Как уже было 
показано (1 .5 2 ), численно равная ей величина работы имеет противополож
ный знак. На модели с продавливанием воды через перегородку мы ви
дим , что полож ительной работе W  соответствует отрицательная разность
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давлений ( Р г ~ Р \ )  п о ск о льк у Я2 < / } 1. Увяжем с этой схемой разность 
потенциалов электрохимической ячейки. Т а к  как при осуществлении 
реакции (3 .16) электроны  самопроизвольно движ утся со стороны цинко
вого электрода, его можно рассматривать как аналог более высокого 
давления. Цинковы й электрод с более вы соким  "давлением " электронов 
назван отрицательным электродом . Потенциал цинкового электрода 
1Pzn* 2 / zn  будет соответствовать полуреакции

Z n + 2 + 2 e  = Z n .

Медный полож ительны й электрод обладает более низким "давлением " 
электронов. Его  потенциал у>си* 2 / си определяется полуреакцией

С и + 2 + 2е = Си.

По аналогии с механической схемой на рис. 3.5 можно расчитать по
лож ительную  работу электрического тока по разности потенциалов
' f i C u * 2 / Си  _  Zn + 2 I Zn-
На практике это в ы гляди т следую щ им образом 

C u+ 2 + 2 e  = Cu ^ с  и* 2 / си

Zn* 2 + 2е = Z n , l z n + 2 / zn

Си* 2 -  Z n + 2 = Си -  Z n  (<Pcut J /Cu -> P z n * 2l Zn)= V,

где V  —  работа, приходящ аяся на один к у ло н , именуемая напряжением.
В результирую щей разности можно переставить члены так, чтобы они 
имели то льк о  положительные знаки. Д л я  этого цинк нуж но вынести влево 
от знака равенства, а ион цинка —  вправо. То гд а

Z n  + С и*2 = Z n +2 + Си . (3.16)

Этой электрохимической реакции соответствует разность потенциалов
^ Си  * 2 / Си  ~  Zn* 2 £ Zn'
В свою очередь этой полож ительной разности потенциалов отвечает отри
цательное значение свободной энергии. Так и м  образом (у?си+ 2 / С и — 
—  ^ z n + 2 / z n ) = V  ~~ I— A G / F r > ) . В полученном выражении поставлен 
знак соответствия. Знака равенства поставить нельзя до тех пор, пока не 
доказано, что данная работа максимальная.

Посм отрим , как осущ ествляется переход о т разности потенциалов 
к максимальной работе. Направление реакции (3.16) можно определить 
путем анализа поведения химических потенциалов. Д л я  иона цинка

М z  п*2 = / i z n t2 + R T \ n a Zn*t.

Металлический цинк не образует раствор в воде и д л я  него fiZn = & G zn- 
Аналогичны м  образом решается .вопрос о химических потенциалах иона 
меди и металлической меди. Равновесие наступит тогда, когда сумма
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химических потенциалов конечных пр о дук то в  будет равна сумме хими
ческих потенциалов исходны х веществ. Но в условиях равновесия ни
какой то к  не пойдет: мы имеем самопроизвольный и, следовательно, 
неравновесный процесс. Д л я  него запишем следующее выражение

А ц  = [ 1 z гГ1 + A G c u )  —  (/-* Си*2 + A G z n )  ] + R T  Inazn ' 2 /а с и *1 ) •

Величина А и  —  это свободная энергия при превращении одного моля 
исходны х веществ в про дукты  реакции. Очевидно, что это Д G реакции. 
Выражение в скобках —  разность стандартных свободны х энергий п р о дук 
тов реакции и исходны х веществ. Поэтом у полученное выражение можно 
записать в следующем общем в-иде

A G  = A G °  + R T  In (пр о дукты  реакции/исходные вещ ества). (3.19)

Уравнение (3.19) именуется уравнением изотермы Вант-Гоф ф а. Д л я  ус
ловий равновесия A G  = 0. При A G  <  0 электроны  от цинкового электро
да б у д у т  самопроизвольно двигаться к медному электроду. Проводник, 
по котором у движ утся электроны , можно разомкнуть. К концам по дклю 
чить источник тока так, чтобы движение электронов этого источника было 
направлено противополож но то к у  гальванического элемента. При этом 
про тивоток подбирается таким , при котором  самопроизвольный процесс 
реакции (3.16) прекращается. Следовательно, в этих неравновесных для 
чистой реакции (3.16) усло ви ях A G = 0 .  Создаются обратимые условия, 
где A G  отражает максимальную полезную работу. Компенсирующее напря
жение подклю ченного к гальваническому элементу источника тока можно 
измерить. Эта величина напряжения, соответствую щая искусственно со
зданным условиям  равновесия исследуемой реакции, именуется электро
движ ущ ей силой и обозначается сим волом  Е.  Так и м  образом, только 
электродвиж ущ ая сила сопоставима с тем напряжением, которое отве
чает максимальной полезной работе, производимой одним кулоном  элек
тричества. Теперь можно записать точное выражение Е  = — A G / F n .
Согласуем это с уравнением Вант-Гоф ф а

Е  = Е °  —  ( R T / F n )  In (пр о дукты  реакции/исходные вещ ества).

Не располагая значениями энергии Гиббса, д ля  каждой исследуемой 
реакции кажды й раз нуж но строить гальванический элемент, на котором 
определять электродвиж ущ ую  си лу. Способ, исключающий эти громозд
кие операции, заключается в следующем. Каждая частица, имеющая воз
можность отдавать или принимать электроны , сравнивается с реакцией 
Н + + е = 1/2Н2. Э ле к тр о д, в основе которого леж ит такая реакция, назы
вается водородны м  электродом . А  д ля  того, чтобы сравнение всегда было 
произведено с электродом , потенциал Которого имеет постоянную 
величину, указанная реакция протекает в условиях, при которых 
Рн = 1  атм., а Н + = 1 м оль/дм 3. Э ле ктр о д, где выдерживаются соответ
ствующие условия, именуется стандартным водородны м  электродом. 
Он представляет собой платиновую  пр о во ло ку, погруженную  в раствор 
кислоты , pH которой равен 1. Через этот раствор пропускается газообраз
ный водород под давлением 1 атм. Исследуемая реакция протекает на д р у 
гом электроде.

Д л я  примера найдем разность потенциалов между стандартным водо
родным электродом  и системой ферри-ферро

Fe+ 3 + e  = Fe+2
Н* + е = 1/2 Н 2  <рн* /н ,___________________

Fe+3 —  Н + = Fe+2 —  1/2 Н 2 f a Fe + 3 / Fe + * - у > н + / н ,)
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О т исследуемой полуреакции вычитается полуреакция стандартного 
электрода. Следующ ий этап: переставляем символы так, чтобы получи
лось стехиометрическое уравнение реакции: 1 /2Н 2 + Fe+ 3 = Fe+ 2 + Н + . 
Ем у отвечает разность потенциалов y>F e * 3 / ке* 2 — 'Рн* /н ■ Если эта 
разность измерена в условиях равновесия, то мы имеем дело с электро
движущей силой. П о ск о ль к у электродвиж ущ ая сила определена по отно
шению стандартного водородного электрода, она часто обозначается сим
волом Eh и называется окислительно-восстановительны м  потенциалом.

Снова используем уравнение Вант-Гоф ф а д ля  этих условий
—  A G / F n  = — A G ° / F n  —  ( R T / F n ) In (про дукты  реакции/исходные

вещ ества);

E h = f ° —  ( R T / F n )  IП (Зf е* 2 Зн т /з Fe ♦ 3 ) •

Т а к  как ан + = 1 м оль/дм 3, Ан  = 1 атм и п = 1, то Eh = Е °  + ( R T / F )  х  
х  In CaFe+3/aFe+2) .

Обобщая этот пример д ля  любых окислительно-восстановительны х 
реакций можно записать

Eh = Е °  + ( R T / F n )  In (окисл.ф орм а/восст.ф орм а).

Полученное уравнение именуется уравнением Нернста. Величина

Е ° = - A G ° / F n ,  (3.20)

названа стандартным окислительно-восстановительны м  потенциалом. Как
видим, название не отражает точного смысла: это не потенциал, а разность 
потенциалов. И не просто разность потенциалов, а электродвиж ущ ая сила 
элемента, представляю щего собой закрытую систему, у которой аОКИСЛф = 
= а восст.ф' рНг ~ 1 а™  и э н + = 1  моль/дм .

Теперь д ля  исследования какой-нибудь окислительно-восстановитель
ной реакции достаточно сопоставить две полуреакции, рассчитанные по 
отношению к водородном у электроду. В этом случае образуется разность. 
Водородны й электрод автоматически исключается, а остается основная 
реакция, которая снова образует закрытую систему, и д ля  которой опре
деляется электродвиж ущ ая сила. Жаль, что некоторые химики, которые 
пиш ут д ля  геологов, не понимают этого. Т а к , в работе [9 ] авторы под
вергают сомнению целесообразность использования Eh д ля  геохимических 
построений исходя из следую щ его: классический вы вод уравнения Нерн
ста основывается на том , что система закрыта и в ней протекают только 
обратимые процессы, а при замере Eh на м орских осадках, как считают 
авторы, ни одно из этих условий не вы полняется.

Чтобы не происходило путаницы в знаках при сопоставлении окисли
тельно-восстановительны х реакций, принять: следующие, вспомогательные 
правила. О т  исследуемой полуреакции всегда отнимается полуреакция, 
протекающая на стандартном водородном  электроде. Таким  образом, 
мы всегда имеем дело с разностью потенциалов </>„сслед —  V’ H* / н 2 ■ 
Самопроизвольному процессу ( A G  <  0 ) отвечает положительное значе
ние этой разности. В свою очередь, это значит, что р ИСспея —  полож итель
ный электрод, принимающий электроны  из внешней цепи, а р ц  + /ы —  
отрицательный эле ктр о д,' отдающий электроны  во внешнюю цепь. П о ло 
жительный знак Eh = ^и сслед —  Р н *  / н , говорит о том , что элементы 
исследуемой полуреакции восстанавливаются при присоединении к водо
родном у электроду. Аналогичное правило распространяется и на стандарт
ные окислительно-восстановительны е потенциалы. Например, величина 
Е° д л я  полуреакции Fe+2 + 2е = Fe равна — 0,44 В ; что свидетельствует
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0 следую щ ем: железный электрод, опущенный в раствор, содержащий
1 моль/дм 3 ферро-ионов будет окисляться при присоединении к стандарт
ному водородном у электроду.

Границы устойчивости воды. Воспользуемся этими несложными прави
лами д л я  определения границ, в которы х м огут осущ ествляться интере
сующие литолога  реакции. Осадочные породы так или иначе своим обра
зованием связаны с водой. П оэтом у возможности формирования осадоч
ных пород ограничены условиям и, в которы х сущ ествует жидкая вода. 
Вода же может распадаться на ионы, в определенных условиях принима
ющих или отдаю щ их электроны . Отдавая или принимая электроны , вода 
расходуется на образование кислорода или водорода. Области, в которых 
такие реакции происходят, можно описать соответствую щ ими окислитель
но-восстановительными уравнениями. Но д ля  этого необходимо вначале 
обнаружить сами реакции.

Диссоциируя, вода распадается на два иона Н + и О Н " . Первый из этих 
ионов, принимая электрон, превращается в газообразный водород. Про
цесс восстановления воды сводится, таким  образом, к полуреакции 
Н + + е = 1/2 Н 2.

Д л я  определения стандартного окислительно-восстановительного потен
циала, которы й в данном случае именуется стандартным электродным 
потенциалом, нуж но воспользоваться зависимостью (3 .2 0 ). Очевидно, 
что Е °  = 0. Это не удивительно, по ск о льк у потенциал измеряется отно
сительно водородного электрода, а записанная реакция представляет ни 
что иное, как реакцию водородного электрода. -О бщ ий вид уравнения 
Нернста д ля  процесса восстановления воды будет следующий Eh = ( R T / F )  х 
х In (эн  + /Рн '{2) ■

П о ск о ль к у  Я = 8 ,3 1 3 Д ж / м о ль -К , 7 '=298,15К, F  = 96500 кулонов и 
In = 2,3026 lg, то  Eh = 0,059 lg (эн ♦ /Рн{2) • Произведем замену, используя 
то, что 1дэн + = — pH.

То гд а

Eh = -  0 ,059pH  -  0,029 1д Я н а. (3.21)

Реакция разложения воды противополож ного характера связана с окис
лением —  удалением электронов. Схематически она будет вы глядеть так

2 О Н "  —  4е = 0 2 + 2 Н + .

Но формальная правильная запись, необходимая д ля  расчета Е ° ,  пред
усматривает то, что с левой стороны долж ны  находиться окисленные фор
мы. То гда

0 2 + 2 Н + + 4 е  = 2 О Н ".

Решение задачи останется тем же, если в правую и левую части добавить 
по два Н + -иона. После этого получим

0 2 + 4 Н + + 4е = 2 Н 2 0 .

Уже известным путем рассчитываем д л я  этой полуреакции уравнение:

Eh = 1,230 -  0,059 pH + 0,015 Ig P o , • (3-22)

Обе реакции разложения воды, вообще говоря, требую т в качестве 
pH подставить значение, равное 7, по ск о льк у д ля  воды Зц* З о н ~  = Ю -14 
и следовательно эн  + = э 0 н '  = Ю  7- О днако, если в воде присутствует 
кислота, то pH раствора ниже 7. В этом случае разложение воды все равно 
связано с превращением Н + -*-1/2 Н 2 - В лю бой кислотно-щ елочной обла
сти расход и приобретение электронов будет связано либо с гидрокси- 
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Рис. 3.6. Граница устойчивости жидкой воды

ло м , либо с гидроксонием . Поэтом у п о лу 
ченные уравнения надо распространять на 
всю ш к а лу кислотно-щ елочны х усло 
вий.

Теперь необходимо разобраться с послед
ними членами уравнений (3.21) и (3 .2 2 ).
Д л я  этого воспользуемся аналогией с 
давлением паров воды . При температуре 
25 С над чистой водой давление ее паров 
равно 0,031 атм. Подогревание воды при
водит к повышению давлений паров, но 
вода будет вести себя как гомогенная 
фаза до  тех пор, пока ее температура 
не достигнет 100 С. При этой температуре 
давление паров воды становится равным 
внешнему давлению и она бурно вскипает.
Перенесем эту картину на описываемый 
здесь окислительно-восстановительны й 
процесс. Пока парциальное давление 
кислорода или водорода меньше 1 атм, 
вода останется гомогеннной. Но когда б у д у т заданы такие потенциалы, 
где давление этих газов окажется равным внешнему давлению, вода 
начнет бурно разлагаться. Учиты вая это, можно дать два уравнения, 
определяю щ их нижний и верхний уровни устойчивости воды.

Eh = -0 ,0 5 9  p H ; Eh = 1,23 -  0,059 pH.
Этими линиям и ограничивается область существования ж идкой воды 

при Р =  1 атм. (рис. 3 .6 ). Все природные процессы, интересующие лито ло - 
га, находятся в пределах этой области.

Два подхода к выяснению области существования сульф идов железа. 
Значения стандартны х энергий Гиббса, используемые в этом разделе, 
заимствованы из работы [3 8 ].  В качестве твердой фазы трехвалентного 
железа используем гетит, которы й, как свидетельствую т расчеты, должен 
быть наиболее устойчивы м в зоне современного осадкообразования [1 5 ]. 
Запишем полуреакцию  распада гетита с восстановлением ферри-иона

Fe O O H  + ЗН* + е = Fe+2  + 2 Н 2 0 . (3.23)

Механизм появления сульф и дно го  иона в среде описать сложнее. Сера 
имеет несколько степеней окисления, про дукты  которы х обнаруживаются 
в природных усло в и ях. Поэтом у можно выбрать несколько различных 
полуреакций. В современной океанической воде основными устойчивыми 
продуктам и являю тся сульф ат-ион и сероводород.

Исходя из этого, определим полуреакцию , связывающую эти ком по
ненты

SC£ 2 +  1 0Н + + 8 е = H 2S +  4 Н 2 0 . (3.24)

Объединив обе полуреакции, получим

Fe O O H  + S O ^ 2 +  11Н+ + 9 е =  F e S + 6 H 2 0 . (3.25)

Известны й уже из преды дущ его раздела приемом д л я  этой реакции рассчи
тывается уравнение Нернста

Eh = 0,321 + 0,007 lg as 0 -  * —  0,072 pH . (3.26)
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Содержание сульфат-иона в морской воде оценивается величиной 
0,028 м оль/кг. Как нам уже известно, точные коэффициенты активности 
этого иона при ионной силе морской воды определить не удается. Но 
исходя иэ тех предположений, которые анализировались в главе, посвящен
ной м орской воде, можно принять, что этот коэффициент находится в 
пределах 0 ,2 — 0,3. То гд а  произведение 0,007 lg e s o - i  будет ограничено значе
ниями (— 0,016) —  (— 0 ,0 1 5 ), что, конечно, не скажется на результатах анали
за с применением (3 .2 6 ). Не скажется на результатах также замена гетита 
на гематит, что обсуждалось уже в гл . 1. Учитывая активность иона суль
фата, вместо (3.26) запишем

Eh = 0,0305 -  0,073 pH . (3.27)

Эта, ставшая традиционной и в геохимии литогенеза, граница парагене
зиса ге ти т— сульф и д железа (п и р и т), обосновывается следующим образом: 
под влиянием м икробиологических процессов в иле происходит интенсив
ное поглощение кислорода, приводящее к его исчезновению; "после чего 
начинается редукция о ки сло в Fe+3, Мп+4 и др уги х , а потом и S O 4 2. Среда 
из окислительной превращается в восстановительную , ее Eh понижается" 
[54, с. 3 8 8 ].

Усматривая первопричину всего в прогрессивном исчезновении свобод
ного кислорода, можно сделать внешне верное, но по сути  ошибочное 
заключение. Ош ибка становится очевидной после оценки то го  парциаль
ного давления кислорода, которое долж но быть создано в среде для  пере
вода окиси в закись. Реакция

2Fe203 = 4 Fe O  + 0 2

характеризуется стандартной свободной энергией Л<?° = — 501,83 кДж . 
Отсюда следует, что Р 0  = 6  • 10“ 78 атм. Д л я  понимания того, что обо
значает эта величина, запишем реакцию разложения воды с выделением 
кислорода

0 2 + 4 Н + + 4 е  = 2 Н 2 0 .

Расчет показывает, что д ля  такой реакции

Eh = 1,229 -  0 ,059 pH + 0,015 1дЯ„ .
U 2

После подстановки полученного значения P Q  приходим к зависимости

Eh = -0 ,0 7  -  0,059 pH .

Разложение воды с выделением водорода задается уравнением

Eh = -0 ,0 5 9  pH  -  0,029 lg Р н ^ .

Из сопоставления этих уравнений долж но быть ясно, что переход гети- 
т а i (гематита) в вю стит приурочен к нижней границе устойчивости воды —  
такой области восстановления, которая не встречается в природных средах, 
с которы м и имеет де ло  ли то ло г. Отсюда вывод, что схема, в которой сте
пень восстановления определяется по количеству кислорода в м олекуле 
соединения, неверна.

П о с к о ль к у  сероводород в илах бассейна явление не столь уж редкое, 
то  можно предполож ить, что восстановление сульф ат-ионов долж но насту
пать не после восстановления ферри-ионов, а идти параллельно с ним.

В предыдущей главе бы ло показано, что органическое вещество в 
подавляющей своей массе инертно. Н о используя его как энергетический 
консерв, живые организмы генерирую т в окружаю щую среду такие неорга
нические продукты  диссим иляции, которы е являю тся хорошими восста- 
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новителям и. Этих соединений не так уж  м ного, и можно быть уверенным, 
что такие доноры электронов, как метан, аммиак или азот не м огут кон
курировать с сероводородом, появляю щ имся в результате дыхания суль- 
фатредуцирую щ их бактерий.

Редукция сульфата ф акультативны м и анаэробами начинается при Eh = 
= — 0,08. Г .А .  Заварзин [21] дает следую щ ий схематический путь этого 
процесса, включающий и брожение:

4 С Н 3С О С О О Н  + 4 Н 20  -* -4СН 3С О О Н  + 4 С 0 2 + 8 Н;

8 Н + H 2 S 0 4 -> -H2S + 4 Н 2 0 .

Каждая из этих стадий имеет отрицательное значение свободной энергии 
и следовательно, теоретически могла бы протекать самопроизвольно. Но 
даже последняя стадия —  анаэробное дыхание в микробиологическом про
цессе —  не осущ ествляется таким  путем. Ее первая фаза —  восстановление 
сульфата в сульф и т —  сопряжена с затратой энергии, поставляемой А ТФ  
на активацию . Дальнейшее восстановление сопровождается уменьшением 
энергии Г  иббса. Э то  значит, что часть энергии самопроизвольного процесса 
может быть использована на выполнение полезной работы. Эта часть энер
гии перекрывает все произведенные микроорганизмами затраты. Таким  
образЬм, в целом процесс появления сероводорода идет не вопреки термо
динам ике, а в полном  соответствии с ней, хотя никакого отношения к трех
валентному железу не имеет. Э то т процесс описан в работе [5 1 ], но неверно 
интерпретирован в работе [1 8 ].

Появление в среде сероводорода создает то т источник электронов, к о то 
рый переводит железо из трехвалентного состояния в двухвалентное. Там , 
где нет сульф атредукции, роль доноров электронов вы полняю т другие 
неорганические ком поненты . Исчезновение кислорода ниже определен
ного уровня —  это уже следствие пути , пример которого рассмотрен, а не 
его причина.

То гд а  анализируемые реакции необходимо бы ло бы представить следую 
щим образом.

1. Ниже определенного предела содержания кислорода в воде, когда 
исчезает опасность ки слородно го отравления факультативно-анаэробных 
организмов, начинает образовываться сероводород, проходя биологический 
цикл сульф атредукции по схеме с использованием электронов окисляю 
щегося органического вещества

S O ^ 2 + 10Н+ + 8 e -> H 2 S + 4 Н 2 0 .

2. Электроны  сероводорода расходуются на восстановление трехвалент
ного железа:

8 Fe O O H  + 2 4 Н + + 8 е -+ 16Н20  + 8 Fe+ 2 .

Результирующая реакция отражает сопряженный процесс

H 2 S +  14Н+ +  8 F e O O H  = 12H20  +  8 Fe+2 + S O J 2 .

3. Д л я  образования моносульфида железа необходим дополнительны й 
приток сероводорода в количестве одного м оля на один моль ферро-иона. 
Согласуя это с проведенной реакцией, находим

9 H 2S + 8 Fe O O H  = 12Н20  + 2 Н + + S O J 2 + 8 FeS.

Направление реакции определяется тремя переменными компонентами: 
содержанием растворенного сероводорода, количеством сульф атного 
иона и значением pH среды. Э ти компоненты связаны между собой кон
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стантой диссоциации, определение которой, как долж но быть уже известно, 
осущ ествляется по значениям стандартных энергий Гиббса.

aso *2aH +^aH jS  = 1023'6 8 и .

О тк уд а  lg a H s = — 2,631 —  0 ,22 2 р Н  + 0,111 lg as o - 2.

А к ти в н о сть  сероводорода, необходимая д ля  поддержания равновесия 
реакции гетит— сульф ид железа, сама связана с окислительно-восстанови
тельным потенциалом среды, значение которого долж но определяться реак
цией (3.24) :

Eh  = 0,302 -  0,0738 pH + 0,0074 lg as o _ 2 -  0,0074 lg эн  s .

Подставляя в это уравнение, полученное из равновесных условий, содержа- 
ние ан  з , приходим к зависимости (3 .2 6 ).

Исправление логической ош ибки, связанной с преувеличением ф ункции 
кислорода, не изменило конечного результата, но позволило расширить 
поиски действительны х реакций. А  это само по себе важно, поскольку 
откры вает путь к выявлению д р у ги х  вариантов появления сульф идного 
иона в среде при неполном восстановлении ферри-иона. Н о прежде, чем 
пробовать какие-либо, варианты, необходимо вначале выяснить, насколько 
согласуется парагенетическая линия, задаваемая уравнением (3.27) с реаль
ными окислительно-восстановительны ми условиям и современных осадков. 
Это сравнение показывает, что вычисленная линия находится, по край
ней мере, м илли во льт на 200 ниже реального перехода (рис. 3.7, 
линия / ).

Достаточно ли  этого аргумента д ля  ревизии реакции, которой соответ
ствует уравнение (2.27) ? Отню дь нет. С химической точки зрения формаль
ное решение сделано безупречно. Наши же реальные представления об 
окислительно-восстановительны х и кислотно-щ елочны х условиях образова
ния сульф идов железа не являю тся безукоризненными. Связано это со 
следую щ ими обстоятельствами. Во-первых, у нас нет достаточно надежных 
критериев перевода концентрации сульфат-иона в активность. Поэтому 
линия, задаваемая уравнением (3 .2 7 ), не отвечает точному аналогу мор
ской воды . Во-вторы х, при реальных замерах окислительно-восстановитель
ного потенциала остается неизвестной та часть, которая относится к диф 
фузионном у потенциалу. Наконец, мы точно не знаем, что понимается под 
измеренным значением pH . Так и м  образом, проверить точность соответ
ствия диаграмм современному распределению минералов не представляет
ся возможным. P.M . Гаррелс, вводя такие диаграммы в геологическую 
практи ку, как раз и указы вал на то , что они м о гут дать лиш ь прибли
женное, а не точное соответствие. Э то т физико-химический ту п и к  может 
быть ликвидирован добавлением к анализу известных геологических 
ф актов.

Используем реакцию (3.24) и соответствующее ей уравнение (3.27) для 
построения диаграммы полей устойчивости минералов марганца. Нанесем 
полученную  диаграм му на диаграм му полей устойчивости железа. Тогда 
область существования алабандина —  сульф ида марганца —  наложится на 
область существования сульф ида железа. Имея дело с диаграммой, на кото
рую нанесен предполагаемый парагенезис тверды х фаз, мы избегаем неопре
деленностей, мешающих точном у контролю  окислительно-восстановитель
ных условий. Реально в геологической обстановке на фоне пирита и других 
сульф идов железа обнаруживается то льк о  родохрозит', а появление алабан
дина в осадочных породах, не подвергшихся гидротерм альной деятель
ности, вообще исключено. Такая несогласованность теоретического и реаль-
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Рис. 3.7. Варианты парагенезиса ге тит— с у ль 
ф и д железа.

Линии парагенезиса рассчитаны по урав
нениям -  / -  (3 .2 7 ); 2 -  (3 .3 0 ); 3 -  (3 .3 1 ).
П ун к ти р о м  обозначена область pH м орских 
условий

ного парагенезиса минералов железа 
и марганца уже давно обратила на 
себя внимание. Ее пытаются объяснить 
тем, что на диаграммах полей сущ ест
вования минералов, построенных в 
координатах Eh— pH , якобы  не учи
тывается растворимость самих мине
ралов [1 4 ]. Это объяснение с точки 
зрения физической химии не может 
быть приемлемо. Растворимость сое
динения определяется произведением 
растворимости ионов. И спользуя стан
дартные значения свободны х энергий, д л я  реакции FeT '‘ + S ~ ‘  = FeS 
можно вычислить A G a =  — 84,77 к Д ж , о тк уда

а а 1П- 1 4 >85
F e +a S” J '  10

А к ти в н о сть  железа и связь ее с Eh можно определить из реакции (3.23) :

Eh = 0 ,775 -  0,177 pH  -  0,059 lg а ре+2.

Д л я  обнаружения связи между окислительно-восстановительны м  потен
циалом и активностью  сульф и дно го  иона, воспользуемся реакцией

S O ; 2 +  8 Н + + 8 е = S " 2 +  4 Н 2 О.

Д л я  этой реакции

Eh = 0,154 -  0,059 pH -  0,007 lg ( a ^ / e , . - , )  . (3.28)

Воспользовавшись значением произведения активности, связью между 
Eh и aF e + j. Eh и ag _ j ,  и решив эту систему относительно Eh снова, при

ходим  к уравнению (3 .2 6 ). Как видим , это уравнение учитывает раствори
мость соединений, и причины расхождения реальных и расчетных условий 
необходимо искать не в растворимости. Очевидно одни и те же реакции, 
взятые в качестве исходны х, всегда приведут к одном у и том у же результату, 
не зависящему о т пути , через которы й нуж но бы ло провести процессы. 
Э то отражение то го  ф акта, что различие между конечным и начальным 
состояниями системы не зависит от промежуточных этапов: приращение 
термодинамических параметров и ф ункц ий  состояния не сохраняет памяти 
о пройденном п ути . Поэтом у поиски возможностей сближения теоретиче
ской диаграммы с реальным состоянием долж ны  осущ ествляться в направ
лении новых или неучтенных химических реакций, приводящ их к другом у 
конечному состоянию . Несогласованность реального парагенезиса и расчет
ного была определена и по отношению соединений марганца, и по отноше
нию соединений железа. Оба эти парагенезиса рассчитывались с использо
ванием одной и той же реакции (3 .2 4 ). Реальность протекания реакции 
(3.24) в илах, поэтому, в первую очередь долж на быть подвергнута 

сомнению.
Полезно вспомнить, что значения табличных стандартны х энергий Ги б 

бса ком понентов позволяю т вычислить то льк о  теоретический окисли

E h
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тельно-восстановительны й потенциал. Не все теоретические реакции про
текают в действительности. Как мы уже говорили, реакция (3.15) прак
тически не осущ ествима, хотя по расчету сопровождается значительным 
снижением энергии Гиббса: весьма тр удно  создать усло ви я, разрушающие 
сульф ат-ион. Еще в конце прош лого века Леблан заметил, что напряжение, 
при котором  на электроде начинает выделяться газ, так называемое напря
жение разложения —  составляет о к о ло  1,67 вольт и не зависит от участвую
щей в растворе кислоты . Независимость напряжения разложения от харак
тера аниона, говорит о том , что ионы типа S O 42, N O J  и другие очень проч
ны. Они не участвую т непосредственно в окислительно-восстановительном 
процессе. Д ля  разрыва связей между кислородом  и центральной частью 
аниона необходим катализатор. Ферменты, которые вырабатывают м икро
организмы, как раз и являю тся таким и катализаторами. Процесс восстанов
ления сульфата, осущ ествляемы й микроорганизмами, протекает в соответ
ствии с их жизненными потребностями с помощью ферментативного ката
лиза. Идет этот процесс за счет энергии органического вещества, которая 
и используется для  регулируем ого восстановления.

Сульф ид-ион и сероводород, появившиеся в среде в результате м икро
биологического процесса, нельзя связать реакцией (3 .2 4 ), по ско льку такая 
реакций многостадийна, со стадиями в разной степени кинетически затор
моженными. Поэтом у и опыты не подтверждаю т зависимость между Eh, 
S - 2  и S O 4 2, которая долж на была бы существовать согласно уравнению 
(3 .2 8 ). Зависимость исчезает уже при переходе сульф ита в сульф ат [2 3 ]. 

Не подтверждаю т уравнение (3.28) и результаты замеров и анализов мине
ральных вод [22] . Если построить ячейку, аналогичную той, которая изо
бражена на рис. 3.4, в о дну по ловину которой налить сероводородный 
раствор, а в д р угую  поместить соли сульфата, то  по проводнику, соединяю
щему эти ячейки, то к  проходить не будет. Практически процесс восстанов
ления сульфат-иона сероводородом  ограничен весьма узкой областью — 
крепкой серной кислотой. Опы тны м путем установлено [22, 3 6 ], что 
зависимость между окислительно-восстановительны м  потенциалом и содер
жанием сульф ид-иона отражается реакцией

S + 2 Н + + 2е = H 2 S . (3.29)

Э то т процесс вместе с (3.23) даст полуреакцию

F e O O H  + S + З Н + + Зе = FeS +  2 Н 2 О.

Уравнение Нернста для  этой реакции позволяет сразу найти равновесную 
линию :

Eh = 0,255 -  0,059 pH . (3.30)

Эта линия нанесена на рис. 3.7 под вторым номером. Анализ линий / и 2 
показывает, что переход от реакции (3.24) к (3.29) внес мало изменений. 
Необходимы какие-то дополнительны е факторы .

Валентность железа в сульф идах. Схема, которая анализировалась в 
предыдущем разделе, отнесена к м оносульф иду FeS . Хорош о окристалли- 
зованные разности сульф идов в осадочных породах обычно встречаются в 
виде пирита —  F e S 2. Н о  экспериментально вначале высаживаются разности 
сульф и до в, которы е в отличие от пирита разлагаются в соляной кислоте и 
то льк о  после длительной экспозиции преобразуются в бисульфид. Поэтому 
нет смысла использовать пирит в расчетах, как парагенный гетиту минерал. 
Ч то  же касается высаживающихся вначале разностей сульф ида, то  о них 
известно очень мало. Э то  землистые образования черного цвета, часто маг
нитные, химический состав которы х большей частью остается неясным.
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Еще в 1826 г . Я . Берцелиус посредством нагревания гематита в атмосфере серо
водорода получил сульф и д с мольным отношением железа к сере 2:3. В 1907 г . С токс 
установил, что подобное трехсернистое железо является химическим индивидом , а не 
смесью различных соединений. Казалось бы , это дает основания сульф и ду приписать 
уравнение F e ,S 3, куда, естественно, железо в хо ди т в трехвалентном состоянии. Позже 
Ф айгль (1927 г.) подтвердил наблюдения С токса, но показал, что железо здесь ведет 
себя та к, как б удто  бы находится в двухвалентном  состоянии. Вся дальнейшая исто
рия исследования этого соединения, превосходно описанная С .В . Липины м  [3 7 ], 
насыщена спорами о возможной валентности железа. В 1957 г., после опубликован
ных Леппом  [7 6 ] данны х, к этой дискуссии присоединились геологи. В осадочных 
породах бы л найден суль ф и д железа со шпинелевой стр ук тур о й  и составом Fe3S4, 
в о к р уг валентности железа в котором  тоже велись споры . Обсуж дение результатов 
этих споров м о гло  бы представлять интерес для  знакомства с оригинальными мето
дами исследований и доказательств, но не про дви нуло  бы по пути  решения проблемы: 
определить валентность железа в таких сульф идах прямым химическим методом 
невозможно. В 1971 г. бы ли проведены, по мнению автора, решающие эксперименты 
по этом у вопросу Вайганом и Ридо [8 4 ].  Этим и исследователями изучался мессбауэ- 
ровский спектр Fe3S4 при разных температурах. При температуре 1,4 К  ими были 
замечены отчетливы е пики трехвалентного железа, которы е при более высоких тем
пературах размазывались. Неудачи преды дущ их проверок этим методом объясняются 
тем, что при более вы соких температурах скорость релаксации электронов между 
д в у х -и  трехвалентным ионами превышает 10"* с —  предел чувствительности прибора. 
Д л я  сравнения, в магнетите, кислородном  аналоге Fe3S4 , дв у х - и трехвалентное 
железо становится различимым при температуре ниже 120 К  (— 153°С ) .

Автором  [51] в свое время бы ли сделаны предположения, что крайним 
числом ряда, в которы й входит сульф и д Fe3S 4, является трехсернистое 
железо —  Fe2S 3 . Преобразование гетита в этот сульф и д с учетом обратимой 
реакции окисления сероводорода до  серы может быть изображено схемой

2 Fe O O H  + 3S + 6 Н + + 6 е  = Fe2S 3 + 4 Н 20 .

Уравнение Нернста этой реакции:

Eh = 0,373 -  0,059 p H . (3.31)

Сравнивая это уравнение с (3.30) получаем, что граница парагенезиса 
сульф и д— гетит долж на быть перемещена в окисленную  область на 118мВ, 
что б ли зк о  уже к реальным замерам Eh.

Трехсернистое железо н икто  в осадках не находил. Это и не удивительно. 
Трудн о сть  его выделения состоит в следую щ ем : при высушивании про
ходит реакция удаления сероводорода Fe2S 3 + З Н 20  = Fe 20 3 + 3 H 2S.

К изложенным выше материалам необходимо относиться не более как 
к схеме. Вполне возможно, что м о гут быть найдены иные решения. Но 
какие бы они ни бы ли, один вы вод не может быть подвергнут сомнению: 
сульфиды  железа не являю тся индикаторами сильно восстановительной 
среды. Они лиш ь свидетельствую т о том , что в илах шел процесс сульф ат- 
редукции. Кроме то го , для  морских осадков исключается образование 
сидерита. Т о л ь к о  ком плексное применение геологии и химии может при
вести к таком у определенному результату.
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С У Л Ь Ф А Т  К А Л Ь Ц И Я  В Э В А П О Р И Т О В Ы Х  Т О Л Щ А Х

Проблема эвапоритовых отложений. Современные солеродные бассейны, 
казалось бы, нельзя расценивать иначе, как лаборатории, моделирующие 
принципиальные схемы солеобразовательных процессов. Большое разно
образие этих бассейнов: Кара-Богаз-гол,- Сиваш, различные континенталь
ные соляные озера, разбросанные в Кры м у, Прикавкаэье, Средней Азии, 
на юге Сибири позволяет вы явить нюансы естественной кристаллизации 
и подобрать схему д ля  расш ифровки условий формирования любой эва- 
поритовой пачки. Вместе с тем, при изучении этих то лщ  исследователи 
сталкиваю тся с рядом ф акто в, заставляющих отнести древние солеродные 
водоемы к разряду весьма загадочных.

Можно определенно говорить, что какая-то связь древних соленосных 
то лщ  с морем существовала: они не то льк о  перекрываются и подстилаются 
нормальными морскими отлож ениям и, но иногда и перемежаются с ними. 
В то  же время древние эвапоритовые бассейны поражают своими гигантс
кими размерами. Наиболее крупны й из современных солеродны х водоемов 
Кара-Богаз-гол до  своего сокращения имел площадь 1 8 ты с.к м 2 . Кембрий
ские эвапоритовые бассейны Ирано-Пакистанского района и Сибирской 
платформы достигали размеров 1,5— 2 м лн.км 2 [6 4 ]. Такие водоемы по 
самой своей сути нельзя относить к м елководны м  лагунам , аналогичным 
современным солеродны м бассейнам. Ранее было показано, что д л я  боль
ших глуб о к и х  бассейнов тр удно  подобрать условия испарения, приводя
щие к засолонению на лю бом этапе развития Земли. Но даже если игнори
ровать возможные метеорологические предпосы лки и допустить интенсив
ное испарение, которое будет стим улировать отложение солей, то  и тогда 
окажется, что состав и строение соленосных то лщ  не объяснимы схемой 
испарения огромны х масс морской воды [3 0 ].

А .Л . Яншин [6 4 ], подводя итоги современных знаний о древних соле
родных бассейнах, отмечает следующее:

1. Палегеографические особенности солеродны х бассейнов не ясны.
2. Нет четких представлений об их глубинах.
3. Постепенно исчезает уверенность в том , что все солеродные бас

сейны обязательно характеризуют регрессивный тектонический этап. 
Во всяком  случае имеются факты  (не суж дения! —  М .С . ) , свидетельствую
щие об обратном.

4 ; Разрезы большинства детально изученных месторождений солей не 
совпадают ни с одной из предложенных схем испарения морской воды, 
как равновесной, так и метастабильной, включающей солнечный путь 
испарения.

Неясности начинаются с самого начала —  с момента выпадения сульфа
та кальция. Э то т сульфат представлен нескольким и соединениями. Раст
воримость в воде каждой модификации дана в табл. 3.10.

Из данных, приведенных в таблице, следует, что при низких температу
рах устойчивой фазой является гипс —  C a S 0 4 '2 Н 2 0 , а при вы соких — 
7  = C a S 0 4 (а н ги др и т). В связи с неустойчивостью промежуточных фаз 
изучение их растворимости сопряжено со значительными трудностями. 
В упом янутой табл. 3.10 приведены данные о растворимости, полученные 
кинетическим методом, разработанным А .Б . Здановским, поскольку 
изотермический метод в этих случаях приводит к менее точным резуль
татам. В естественных условиях разнообразие сульф атов ограничено дву
мя разновидностями: гипсом и ангидритом . Эти минералы слагают огром
ные толщ и, представленные иногда чередующимися слоями. Располагая 
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Растворимость различных м одификаций сульфата кальция в воде при различных 
температурах [28]

Т а б л и ц а  3.10

М одификация
Растворимость (мас.%) при температуре t° С

0 25 50 75 100

C a S 04 • 2 Н 20 0,176 0,208 0,207 0,195 0,167
a-C a S 04 • 0 ,5 Н 2О 0,986 0,694 0,456 0,290 0,200
0-CaSO4 • 0 ,5 H ,O 1,060 0,762 0,494 0,306 0,208
а-обезвоженный по- 1,130 0,826 0,510 0,312 0,216
луги д р а т
0-обезвоженный по- 1,240 0,875 0,530 0,325 0,223
луги д р а т
о-растворимы й 0,870 0,625 0,422 0,274 0,120
ангидрит
^-растворимый 0,880 0,646 0,438 0,282 0,196
у  =  Ceso4 0,430 0,278 0,182 0,114 0,066

значениями стандартны х свободны х энергий, энтальпией и энтропией каж
дой из минералогических разновидностей, можно ле гк о  и просто разграни
чить их области устойчивости. Многочисленные варианты таких диаграмм, 
накопленные на сегодняш ний день, показывают противоречивость этих ре
шений и в итоге свидетельствую т о то м , что представление о ф изико-хим и
ческих усло ви ях отлож ения ангидрита в прош лы х солеродны х бассейнах 
до сих пор остается неясным. Слож ность применения термодинамики 
в данном случае имеет свои особенности, отличные о т тех, с которыми 
мы познакомились при анализе сульф идов железа.

Поведение гипса и ангидрита в дистиллированной воде. Рассмотрим обыч
ный путь расчета, позволяющий оценить растворимость каждой из форм 
сульфата кальция или произведение растворимости. Произведение раство
римости гипса можно определить исходя из следую щ его процесса

Са+ 2 + S O ^ J + 2 Н 20  = C a S 0 4 -2 Н 2 0 .

Ионы кальция и сульфатны е ионы находятся в растворе. Поэтом у их термо
динамические характеристики целесообразно выразить посредством хи
мических потенциалов. Т а к  как вода тоже ком понент раствора, то и ее 
активность выражается через химический потенциал. Иное дело —  твер
дый сульф ат кальция. Это однородное соединение, не осложненное ника
кими растворяющими или растворенными компонентами. Если можно 
применять к твердом у чистому химическому соединению понятие хими
ческого потенциала, то  то льк о  условно. В частности, в данном случае это 
просто энергия Гиббса одного м оля чистого сульфата кальция, которая 
в изобарно-изотермических условиях не изменяется.

Запишем набор связей активностей с соответствую щ ими химически
ми потенциалами. Каждое из уравнений химического потенциала относит
ся к откры той системе.

МСа”  =  Ц С я*1 +  Я Г  1 п э Сач  ; /2H j0  =  Д н ,  О  +  Д 7 " ,п ЭН ,  О  I

= M s o ; J +  ln a S O ; J ; М С а 3 0 4 - 2 Н , 0  =  A G C a S 0 4 - 2 Н , 0 -
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Д ля  минимума свободной энергии закрытой системы необходимо уд о в 
летворение следую щ его выражения

МС а*7 + М  s o ; 2 + 2 р н 20  = Д 6  C a S 0 4 - 2 Н ,  О ■

После подстановки сюда значений соответствую щ их химических потенциа
лов, по обычной уже схеме рассчитывается произведение растворимости

Г1Рг = э Са+2 aS O ; 2 Э н 2 о = ехр(—  A G p/ R T ) , 

где A G p = A 6 CaSQ 4 . 2н г о  -  (A G  ca*J + A G s o " 2 + 2 A G H j 0 ) .

Аналогичное решение осущ ествляется д ля  нахождения произведения 
растворимости ангидрита. Пользуясь уравнением Дебая— Гю к к е ля (2.87) 
или (2 -8 8 ) и справочными данными, приведенными, например в [ 1 1 ] ,  
можно найти коэффициенты активности каж дого иона и определить 
растворимость соответствую щ его сульфата по ф орм уле S =\v/G/5/7 ca+17 sо" г .

Д ля  анализа условий, при которы х ангидрит сменяет гипс, нет необхо
дим ости доводить задачу до определения растворимости каждого соеди
нения. Удобнее пользоваться отношением активностей гипса и ангидрита. 
Воспользуемся правилом , аналогичным (2 .8 4 ), и вместо произведения 
активностей запишем активности каж дого из соединений

ат/аА = ехр (125,6 5 / Г + 14,2415 In Г - 82,54 -  1,082 • 10- 2  Г ) .  (3.32)

В этом случае выражение показателя степени при основании е представляет 
собой зависимость (2 .8 ), деленную  на R T .  Корень квадратный из (3.32) 
даст приближенное отношение растворимостей гипса и ангидрита в зави
симости от температуры. Речь идет о приближенном отношении, поскольку 
коэффициенты активности ионов в насыщенных растворах над соответст
вующими минералами б у д у т различными ввиду их разной растворимости. 
Это отношение тем ближе будет к истинном у, чем меньше его отличие от 
единицы. При равенстве единице отношение даст точную температуру, 
при которой в растворе равновесно сосущ ествую т гипс и ангидрит.

Вычисления показывают (табл. 3 .1 1 ); что гипс и ангидрит обладают 
одинаковой растворимостью при температуре 43,55° С. А .Б . Здановский 
и Г .А . Власов (табл. 3.12) дают переход примерно в этом же диапазоне. 
Х отя непосредственно одновременную кристаллизацию  из раствора двух 
фаз сульфата кальция н икто  не наблюдал, имеются достаточно надежные 
данные А .П . Григорьева и П .П . Шамаева [1 6 ], свидетельствующие о том, 
что точка перехода гипс —  ангидрит лежит в температурном интервале 
(42+1) ° С.

Та к и м  образом, проведенные расчеты как будто  бы хорошо согласуют
ся с экспериментальными данными. Но этих данных оказывается недос
таточно д ля  геологических вы водов о смене модификаций сульфата каль
ция в природны х водоемах.

Равновесие гипс—ангидрит в солевы х растворах. Соленость морских 
водоемов не позволяет корректно рассчитать коэффициенты активности 
отдельны х ионов. Как увидим  дальше, эту трудность можно еще обойти. 
Но к ней добавится ещё одно осложнение. При определении растворимости 
таких малорастворимых соединений, как гипс или ангидрит, в дистиллиро
ванной воде можно пренебречь активностью  воды. А к ти в н о сть  воды опре
деляется из известного соотнош ения (2 .5 4 ). Д ля  25° С растворимость гип
са составляет 0,0155 молей на 1 к г  Н 2 0 . Даже принимая, что сульфат 
полностью распадается на ионы /VH i 0  = 55 ,51/55 ,5 1 + 2 -0 ,0 1 5 5 = 0 ,9 9 9 4 = 1 , 
П оэтом у давление паров воды над чистой водой и над насыщенным раство
ром гипса практически не различимо. Совсем иное дело давление паров 
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Т а б л и ц а  3.11
Отнош ение растворимости гипса и ангидрита как ф унк ц и я  температуры

г, °С 0 10 20 25 30 40 43,55 50

sr/sa 0,605 0,683 0,768 0,814 0,861 0,962 1,000 1,072

Т а б л и ц а  3.12
Растворимость гипса и ангидрита в дистиллированной воде в м олях на к г  Н , О  по [25]

f,°C C a S O , -2 H j О CaSO„ sr/sa f,°C CaSO4 • 2 Н 2 0 CaS04 Sr/Sa

25 0,0155 0,0178 0,871 50 0,0159 0,0155 1,025
42 0,0162 0,0166 0,976

воды над теми же насыщенными растворами сульфата кальция при боль
шом солевом фоне. Здесь активность воды будет ощутимо отличаться 
от единицы. Не изменяя хода наших рассуждений, будем определять 
актИВНОСТЬ ВОДЫ ИЗ известного Соотношения Зса+т Зд0 -1вн O^Ca*Ja en-2 = 
= П Р Т/ П Р А . 4 2  S 4

Численное значение этого соотношения при любой температуре можно 
получить из (3 .32). Если гипс и ангидрит равновесно сосуществуют в вод
ном растворе, то активности соответствующих ионов будут иметь один и 
те же значения. Тогда = exp (—  A G p / R T ) .  Вычисления показывают,
что для температуры 25  С а£, 0 = 0,662 и э н 2о = 0,813. При таких опре
делениях нет необходимости Искать значения коэффициентов активности 
отдельных ионов: при равновесном сосуществовании твердых фаз суль
фатов они всегда имеют одни и те же значения.

М етодика выяснения величины солености бассейна д ля  смены модифи
каций сульфата лежит в основе анализа, которы й описан А . Керн и А . Вайс- 
брод [3 2 ] .  Аналогичны м  образом решается задача Р. Гаррелсом и Ф. М ак
кензи [1 3 ] .  Несмотря на подкупаю щ ую  строгость решения, нельзя утверж
дать, что полученные результаты м огут быть использованы д ля  геохими
ческих вы водов. Здесь, как ни при каком  др уго м  анализе, должна быть 
точная согласованность всех термодинамических данных, иначе можно 
получить совершенно ошибочные выводы. Например, квадрат активности 
воды, равный 0 ,6 6 2 ,при t = 25° С  отражает солевой фон. Но сама величина 
0,662 не зависит от солевого фона: это отношение произведений растЬори- 
мости гипса и ангидрита. В полученном отношении у \  г [Са+ 2 ] [S O 4 2 ]а ^  0 / 
у\  л  [С ^ 2 ] [S O 4 2 ] = 0 ,6 6 2  по мере уменьшения солевого фона а н 2о 
приближается к единице, но одновременно изменяются концентрацион
ные характеристики и коэффициенты активности д р уги х  ионов при пос
тоянстве П Р Т/ПРЛ  д л я  данной температуры. Подставим в это выражение 
экспериментальные данные по растворимости гипса и ангидрита, заимст
вованные из работ [25, 2 6 ].  То гд а  7 + г /у + , = 0,662 • 0,1782/0,01552 = 
= 0,934. ’

Д л я  рассматриваемых нами условий такое отношение коэффициентов 
активности невозможно. В достаточно разбавленных растворах коэффи
циент активности тем ближе к единице, чем менее растворима соль. 
Поэтом у отношение средних коэффициентов активности гипса и ангидрита 
долж но быть больше, а не меньше единицы. Как видно из табл. 3.13, состав
ленной по экспериментальным материалам А .Б . Здановского и Г .А . Вла
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сова [2 6 ], область перехода гипса в ангидрит должна быть при активности 
воды близкой к 0,881, а не 0,813, как получается по расчетам. Такие не
увязки обусловлены  тем, что термодинамические данные, используемые 
д ля  расчетов, имеют определенные до пуски  и поэтому с их помощью нельзя 
получить точного значения активности воды. Следовательно, нельзя точно 
определить соленость бассейна, в котором  должен отлагаться ангидрит. 
Изменение активности воды на 0,1 весьма в малой степени скажется на 
изменении значений энергии Гиббса сульф атов. Т а к , при изменении а кти в
ности воды от 0,9 до 0,8 энергия Гиббса ангидрита изменяется от 
— 1322,29 к Д ж  до — 1321,709 к Д ж  на моль. В то  же время в бинарной систе
ме содержание поваренной соли долж но было бы измениться от 14,18 г/кг 
до 23,12 г/кг. Отсюда следует, что термодинамические данные, получен- 
ные^на основании растворимости этих минералов в дистиллированной воде 
и перенесенные формальной экстраполяцией на солевой фон, снижающий 
активность воды , недостаточно чувствительны д ля  анализа равновесия 
минералов. Тем  более не пригодны  д л я  оценки концентрации солевого 
раствора данные, взятые из термодинамических справочников, где согласо
ванность между отдельными звеньями отнюдь не осущ ествлялась по соле
вым растворам и где погрешности в 5 к Д ж  являю тся вполне допуститм ы - 
ми. П оэтом у д ля  выяснения условий образования ангидритовы х толщ  
необходимы данные, 'полученны е непосредственно на солевых системах.

Оценка условий образования ангидрита. Д л я  бинарного раствора из урав
нения Гиббса— Дюгема (2.19) следует, что между активностью воды, с 
одной стороны, активностью  и концентрацией второго компонента, с д р у 
гой, сущ ествует следующая связь: 55,51 d 1пэн о  + rr72d ln a 2 = 0 .

Благодаря индивидуальны м  особенностям разные соли при одинаковом 
их содержании в растворе создают различную активность воды. Например, 
одном оляльном у раствору хлорида магния отвечает активность воды 
0,940, а одном оляльном у раствору сульфата магния —  0,983. За исключе
нием немногих частных случаев, нельзя вообще теоретически предсказать 
активность воды, создаваемую комбинацией различных солей. В связи с 
этим почти невозможно следить за активностью воды в морской воде. 
Особенно при последовательном выпадении в осадок отдельны х ее ком по
нентов в результате концентрирования. В этом состоит трудность пред
сказания момента, при котором  вместо гипса начнет откладываться 
ангидрит. Задачу можно упростить, если принять довольно правдоподобное 
допущение, согласно котором у на фоне больш ого количества главной со
ли  второстепенные компоненты почти не влияю т на активность воды. Поэ
том у же будем считать, что активность воды в морской воде сопоставима 
с активностью воды в аналогичном растворе поваренной соли. Это позво
л и т  перенести на морские условия данные экспериментов, полученные на 
чистых солях.

Как ясно из преды дущ его раздела, парагенезис гипс— ангидрит опреде
ляется то льк о  активностью  воды и не зависит от того, какими компонен
тами эта активность создается. Поэтом у д ля  получения надежных резуль
татов можно исследовать растворимость гипса и ангидрита в любой систе
ме, д ля  которой тоже определена активность воды . Казалось бы, если этот 
вопрос решен, то обнаружение необходимого солевого фона для  парагене
зиса гипс— ангидрит не составит проблемы : из серии растворов с различ
ной активностью воды необходимо выбрать то т, в котором  оба минера
ла —  гипс и ангидрит —  б удут оставаться неизменными. Это простое реше
ние оказалось практически неосуществимым. Осложнение обусловлено 
крайне медленным переходом твердой фазы из одного равновесного сос
тояния в другое. Причем длительность индукционного периода возраста
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ет с приближением активности воды к равновесной парагенезису этих 
сульфатов.

По данным З.М . Мельниковой и И .А . М ош киной [4 0 ],  в смешанном 
растворе хлористого кальция и магния превращение метастабильного 
гипса в стабильный ангидрит происходило за период о т 2 до 3 лет и за
висело от соотношения хлоридов. Не всегда превращение заканчивалось 
стабильной твердой фазой. Т а к , в эвтоническом растворю СаС12 , содержа
щем 44,2%  этой соли (активность воды в таком  растворе равна пример
но 0,29) за два с половиной года гипс вместо того, чтобы превратиться 
в ангидрит, перешел в а -п о лугидр а т. А .Б . Здановский и Г .А . Власов в се
рии опы тов с серной кислотой изменяли концентрацию так, что в пересче
те на активность воды эксперименты осущ ествлялись в диапазоне актив
ностей о т 1 до 0,56. Как пиш ут авторы , д л я  температуры 25°С "при всех 
концентрациях H 2 S O 4 равновесной фазой оставался двуводны й гипс" 
[24, с. 1 1 0 2 ]. Аналогичны е результаты приводят Э .Б . Штернина и Е.В. Фро

лова [6 3 ] .  При исследовании растворимости гипса в растворах поварен
ной соли вплоть до насыщенного равновесной фазой оставался гипс.

М едлительность и заторможенность перехода одной модификации суль
фата кальция в др угую  заставила выбрать косвенный путь поиска равновес
ного болевого фона. В 1968 г. А .Б . Здановским  и Г .А . Власовым были 
опубликованы  результаты экспериментов по изотермическому определе
нию растворимости гипса и ангидрита в растворах серной кислоты  одной 
концентрации [2 5 ].  Если длительность перехода метастабильной твердой 
фазы в стабильную составляет несколько месяцев или лет, то состав 
раствора по отношению к той твердой фазе, которая в нем присутствует, 
должен прийти в состояние равновесия за несколько часов. Авторы  выяс
нили, что через 6 —8  часов состав раствора при любой твердой фазе уже 
переставал изменяться и система приходила в равновесие.

Результаты экспериментов этих исследователей представлены в 
табл. 3.13. Д л я  составления этой таблицы нами была сделана экстраполя
ция на бесконечно большое разбавление с учетом растворимости гипса 
и ангидрита в дистиллированной воде посредством применения уравне
ния Дебая— Гю кке ля и расчетной точки равновесного сосуществования 
гипса и ангидрита. В соответствии с этим получены значения ПРГ =9,861 X 
X 10- 5 ; ПР^ = 1,270 И о - 4 . А к ти в н о сть  воды рассчитана по данным 
И .Е. Вознесенской и Г .И . М икулина [ 11] .  Из этих данных видно, что 
Для парагенезиса гипс— ангидрит при 25° С активность воды должна быть 
равна 0,908, что соответствует 13,292 г хлористого натрия на 1 к г Н 2 0 . 
Э то отвечает еще более жестким условиям , чем те, что были определены ра
нее. Соленость 13,292 г/к г соответствует 133% и характеризует момент 
интенсивной садки гипса из воды м орского типа. Практически ангидрит 
в этих условиях никогда не выпадает. Исключение, может быть, составляет 
район Сэбха. Но там сущ ествует своеобразный термический режим, 
несравнимый с режимом современных испаряющихся водоемов.

В 1973 г. опубликованы  материалы З.М . Мельниковой и И .А . М ош ки
ной [40] по растворимости гипса и ангидрита в различных солевых систе
мах. Изучая систему Mg, Са || S O 4  —  Н 20  при 25 С, авторы прямыми опы 
тами показали устойчивость гипса во всем диапазоне концентраций суль
фата магния; даже в концентрированном растворе этой соли ангидрит 
превращается в гипс в течение 10 дней. А ктивн о сть воды в таком  раство
ре должна быть 0,87, что оказывается ниже значения, полученного А .Б . Зда
новским и Г .А . Власовым косвенным методом. Э тот опы т говорит о том, 
что превращение гипса в ангидрит долж но проходить при активности во
ды еще более низкой, чем 0,87 или, если перевести это в соленость мор-
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Т а б л и ц а  3.13
Коэффициенты  активности сульфата кальция в растворах серной кислоты  п р и 25° С

H2so4/
м оль/кг

ан2о
В твердой фазе гипс

[ С * Ч
м оль/кг

[so ;J]
моль/кг [Ca+J ] • [S O 4- J ]-104 7 ±

1.0000 0,0155 0,0155 2,402 0,641
0,2621 0,9906 0.0178 0,2799 49,822 0,142
0,5381 0,9805 0,0196 0,5577 109,309 0,097
0,8290 0,9690 0,0204 0,8494 173,191 0,078
1,1360 0.9559 0,0204 1,1564 235,676 0,068
1,8038 0,9231 0,0185 1,8219 337,052 0,059
2,5544 0,8810 0,0155 2,5690 398,355 0,057
4,3747 0,7534 0,0084 4,3850 363,955 0,069
6,8011 0,5660 0,0040 6,8051 272,204 0,106

ской воды, то  выпадение ангидрита долж но будет начаться при соленостях 
не ниже 172°/0о- Исследования гипса и ангидрита в параллельных раство
рах MgCI? [41] и СаС12 [3 9 ] приводят к равновесной активности воды 
0,81, что соответствует солености 224 /00 ■ И эта цифра и предыдущая прин
ципиально уже м о гут объяснить отсутствие массовой осадки ангидрита в 
бассейнах с водой м орского типа: основная масса сульфата кальция уходит 
из морской воды при более низкой солености, равной 130°/Оо [5 0 ].

А к тив н о сть  воды 0,81 тоже не может быть принята за надежный резуль
тат, по ск о льк у проведенные опыты, как и опыты А .Б . Здановского и 
Г .А . Власова, не являю тся прямыми. Прям ы х доказательств получено не 
бы ло: в областях, где активность воды ниже 0,81, в цитированных работах 
переход гипса в ангидрит не описан. В работе И .Г . Рыса и Э .Л . Нилуса 
[47] приведены результаты растворения гипса в растворах соляной кис

лоты  различной концентрации. Через год в пробах, содержащих более 
24% хлористого водорода,гипс превратился в ангидрит. Дальнейшее хране
ние при комнатной температуре показало, что в пробах с более низкой 
концентрацией хлористого водорода гипс не претерпел изменений. А в то 
ры делают вы вод,'что в растворах соляной кислоты , концентрация которой 
ниже 21,1 5 % ,пр и  25°С устойчивой фазой является гипс. Это значит, что 
для  гипса, как равновесной раствору твердой фазы, активность воды 
должна превышать 0,58. Если основываться на этих данных, то необходи
мо будет утверждать, что из морской воды при 25° С выпадение ангидрита 
вообще исключено: уже при активности воды 0,753 начинает выпадать 
поваренная соль.

Так и м  образом, прямые данные позволяю т искать то чк у перехода гип
са в ангидрит в диапазоне активностей воды от 0,87 до 0,58. Э тот диа
пазон характеризуется тем, что в нем выпадает в осадок поваренная соль. 
Поэтом у весьма важно было бы на поваренной соли непосредственно 
проверить его. К сожалению, попы тки получить ангидрит в насыщенных 
растворах поваренной соли при 25 С оканчивались неудачей: во всем диа
пазоне концентраций вплоть до эвтонической области выпадал в осадок 
гипс. Имеется упоминание о получении ангидрита в растворах поваренной 
соли в реферате кандидатской диссертации З.М . Мельниковой [3 9 ]. Но 
достоверность этого данными по изучению твердой фазы не подтвержде
на. Наоборот, в более поздней статье [4 0 ], где обсуждаются те же резуль- 
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В твердой фазе ангидрит

I*2 ] моль/кг [S 0 4 2 ], моль/кг [С а*2 ] • [s o ; 2 М О 4 7 +

0,0178 0,0178 3,1684 0,633
0,0211 0,2832 59,755 0,146
0,0226 0,5607 126,718 0,100
0,0229 0,8519 195,085 0,081
0,0223 1,1583 258,301 0,070
0,0194 1,8232 353,701 0.060
0,0153 2,5697 393,164 0,057
0,0076 4,3823 333,055 0,062
0,0031 6,8042 210,930 0,078

тэты опы тов, что и в реферате, отмечается, что превращение гипса в ангид
рит наблюдалось в системе M g, Са|| Cl, S 0 4 —  Н 20  и ничего не говорится 
о системе, содержащей хлорид натрия. Имеются старые данные, принадле
жащие Е. П о зняк у [80, 81] ,  свидетельствующие о том , что в насыщен
ных растворах поваренной соли при комнатной температуре зерна ангидри
та превращались в гипс в течение 6 месяцев. Если верить этим данным, то 
большая до ля  в древних эвапоритовых толщ ах ангидрита, а не гипса, делает 
эти толщ и весьма загадочными. Но даже твердо установленная верхняя 
граница диапазона активности воды 0,87 уже не может объяснить выпа
дение в осадок ангидрита иэ нормальной морской воды: основная масса 
сульфата выпадает на более ранних этапах испарения морской воды и пред
ставлена она гипсом.

Как видим, проблема формы отлож ения сульфата кальция не так прос
та, как казалось на первый в згля д. Ее решение могло быть значительно 
продвинуто, если бы были поставлены чистые эксперименты, реализа
ция которы х принципиально возможна. Но даже располагая информацией 
сегодняш него дня о по лях устойчивости гипса и ангидрита, необходимо 
дать отрицательный ответ о возможности осаждения ангидрита из нор
мальной морской воды при температуре 25° С и ниже. Как согласовать 
этот вывод с явным аутигенны м ангидритом  эвапоритовых толщ ? Можно 
выбрать следующие варианты: либо испарение осущ ествлялось из раство
ра, имеющего набор солей, отличный от набора морской воды , либо это 
испарение происходило при температуре воды выше 25 С. В этом случае 
легко объяснить образование ангидрита из не очень концентрированных 
растворов. Существование "теплы х''6ассейнов согласуется с положения
ми, изложенными ранее. Такие бассейны характеризуются интенсивным 
испарением. Тр у д н о  допустить существование таких бассейнов с позиций 
строгого актуализма. Но ведь с этих позиций тр удно  объяснить и образо
вание сибирских траппов и великие оледенения, покрывавшие значитель
ную часть суш и. В этой связи может быть не следовало так резко отри
цательно относиться к предположению, высказанному В.И. Созанским, 
о связи вулканизм а и соленакопления. Конечно, его заявление о том, 
что нет смысла принимать во внимание физические и химические констан
ты, если они противоречат геологическим фактам  [4 8 ], преувеличено.

О днако то, что во время соленакопления в бассейне действовали в ул-
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каны [4 9 ], без сомнения, является ф актом . Одиночные действующие в ул
каны мало способствую т температурным изменениям обш ирного бассейна. 
А в то р  этих строк мог убедиться в этом, работая на подводном  действую
щем вулкане "Эсм еральда" вблизи Марианских островов. Но ведь нельзя 
полностью сравнивать современный этап жизни Земли с древними геоло
гическими этапами. Если окаж ется, что теоретически образование ангидри
та может осущ ествляться из воды м орского типа, то придется допустить 
существование таких бассейнов, скудны м и отражениями которы х явля
ются глубоководны е впадины Красного моря.

Более высокая температура бассейна по сравнению с окружающими 
осадочными отложениям и позволит вы явить еще ряд процессов, приводя
щих к метаморфизации рапы. О дин из таких процессов становится оче
видны м после анализа распределения газов в океане. Как мы могли убе
диться, такое распределение во многом определяется градиентом темпе
ратур. В теплом  бассейне в контакте с окружающими холодны ми отло
жениями должен наблюдаться так называемый эф ф ект Сорэ (термоос
мос) . Эти явления приведут к перераспределению концентраций различ
ных солей в зависимости о т градиента температур. К сожалению, указан
ные эффекты  еще не изучены на м ногоком понентны х системах и о них 
ничего нельзя сказать даже на качественном уровне. О днако они заслу- 
живают самого тщ ательного изучения и моделирования наряду с прямыми 
опытами по получению ангидрита. Результаты таких работ б удут стим ули
ровать появление новых, более совершенных представлений о целом ряде 
геологических явлений от объяснения условий образования гидротермаль
ных месторождений до пересмотра палеогеографических построений.
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П Р И Л О Ж Е Н И Е

1. П Е Р В О О Б Р А З Н А Я  И П Р О И З В О Д Н А Я

Назовем завис»мость функциональной, если какой-нибудь последовательности чисел 
одного ряда всегда однозначно можно противопоставить другой ряд. Самыми про
стыми зависимостями такого рода являются линейные, как, например, у -ах. По 
существу, переменные у и х ,  связанные уравнением,— равноценны. Произвольно вы
бранной одной из них можно приписывать какие-то числа, в результате чего другая 
переменная будет откликаться строго соответствующим рядом других чисел. Имеет 
смысл условиться о том, какую из этих переменных выбрать в качестве ведущей. 
Произведя такой выбор, одну из переменных мы делаем целиком независимой. Она 
именуется аргументом. Переменная, значение которой зависит от условий, заданных 
аргументу, полу<мла название функции. В уравнении у = ах, у — функция, х — аргу
мент.

Можно прогнозировать, как будет расположена анализируемая зависимость в 
плоскости по отношению осей координат, не задаваясь самими рядами «ысел. Оче
видно, что линия, отображающая функциональную зависимость У -ах, будет проходить 
через начало координат, поскольку npi нулевом значении аргумента функция также 
окажется равной нулю. По самому виду уравнения можно также определить, под 
каким углом расположится линия, отражающая его, по отношению к горизонтальной 
004, именуемой абсциссой.

Зададимся каким-либо конкретным значением х —х , . Тогда у1 = ех1.
При значении аргумента х, уг -ахг.
Вы>мтая второе из первого, получаем

- V 1 ) =а ~  *i>< (1)
Как видно из рис. 1 (х , — х ,)  й (у2 — у , )  — это катеты треугольника. Гипотенузой 

этого треугольника как раз и является та линия, которой описывается функциональ
ная зависимость у =  f ( х ) . Разности (х, — х , ) й (у, — у,) именуются приращениям) и 
обозначаются символом Д. Выражение (1) в связи с эти м можно переписать Д у = е  Д х  
или Ду/Дх =а.

Но Ду/Дх — это отношение катетов. Следовательно, a = tga . Если а =45°, то е =1 и 
уравнение запишется у =х.

Усложним задачу. Уравнение
у = а + Ь х  (2)

тоже отражает линейную зависимость. Однако здесь, при х = 0, у = а. Это значит, что 
линия, подчиняющаяся этой зависимости, не проходит через начало координат, а 
пересекает ось ординат на расстоянии а от оси абсцисс. Решая уравнение (2) для 
произвольных, но конкретных значений аргумента, находим

_ у ,  = а + Ь х ,
у, =е +Ь х , 1

(у, -  У ,) =Ь (х , - х , )  Д у/Дх=Ь. (3)

Как и в первом случае, коэффициент при аргументе равен тангенсу угла наклона. В 
свою очередь, тангенс угла наклона равен отношению приращения функции к прира
щению аргументе. Поэтому, на основании уравнения (2) и зависимости (3 ), можно 
записать у =а  + (Ду/Дх) х.

Познакомимся с простыми функциями нелинейного характера. В качестве примера 
выберем уравнение, которым описывается равноускоренное движение

у =ах\ (4)

На графике рассматриваемая зависимость изобразится параболой. Если аргументу 
придать значение времени, а функции — расстояния, то Ду/Дх приобретет смысл 
Скорости. В геометрическом отношении это также тангенс угла наклона. Из [же. 2 
становится очевидным, что этот тангенс изменяется от точки к точке. Например, в 
точке 2 он больше, чем в точке 1. Заменив конечные промежутки Дхи соответствую-
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Рис. l . Рис. 2.

щие им. Лу на бесконечно малые dx и dy мы переходим к тангенсу угла наклона 
между касательной к данной точке х и абсциссой. Тангенс угла в такой точке соответ
ствует мгновенной скорости. Определим этот тангенс угла.

Как уже ясно из заданных условий, нужно взять такую разность (х2 — х , ) ,  чтобы 
она была бесконечно мала, т. е. от приращений перейти к дифференциалам. Имея это в 
виду, произведем расчет для двух точек:

У г =ах\ у, -  у, =з  (х2 -  х , ) (х2 + х , ) ;

у г -  У! =э. (х^ -  х } ) d y  = a d x  (х2 + х , ) .

Так как х2 отличается от х, на бесконечно малую величину, то можно записать, что 
(х2 + х , ) -2 х ,  где х — значение аргумента в данной точке. Тогда очевидно,

d y ld x  =2ах. (5)

Полученное выражение можно переписать в другой форме

d y ld x  = 2 у1 х. (6)

Допустим, что ведутся поиски тангенса угла наклона функции у  =  З х 7 в районе 
аргумента, равного 5. Согласно (6) в этой области d y ld x  = 2  (3 • 5s ) 5 =30. Несмотря 
на то, что мы имеем дело с бесконечно малыми величинами, — дифференциалами, 
отношение их оказывается конечным.

Объединим рассмотренные случаи в один пример. Допустим, имеется функция 
у  - а  + Ь х  + х 2. Сравним два бесконечно близких по аргументу значения

У  2 =а  + Ьх2 + х 2 d y  = b d x  + 2 xd x ;

~  у, — а + Ь х , + х\  ______________________

У7 -  у, - Ь  (х 2 -  х , ) + (х2 -  х , ) (х2 + х , ) d y ld x  = Ь  + 2х.

Отношение дифференциалов имеет и другое обозначение d y ld x  = у ' .

Итак, в любой точке линия, задаваемая уравнением

у = з  + Ьх + х2, (7)

имеет тангенс угла наклона, который сам изменяется в соответствии с изменением 
аргумента по уравнению

у '  = Ь  +2 к  (81

Уравнение (8) именуется "производной" функцией, так как производится иэ ос
новного уравнения (7) ,  которое в свою очередь называется "первообразной" фун
кцией. В математике производная определяется, как предел, к которому стремятся 
отношение приращений: d y ld x  = Нт ( Ду! Дх ) ;

Дх-Ю
Общее правило нахождения производных для таких простых функций следующее: 

в первообразной функции коэффициенты при аргументах увеличиваются в количество 
раз, равное показателям степеней соответствующих значений аргументов. При этом 
сам показатель степени уменьшается на единицу. Так, если имеется функция у - 
=з  +Ьх + сх* ♦  кх*, то ее производная будет и меть вид у  =/Ь + 2сх + 4кх%.

Уравнение (8) можно еще раз продифференцировать по известному уже правилу 
и получить вторую производную d y 'ld x  = d 7y ld x 7 = у "  = 2. Новое уравнение показы
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вает, с какой скоростью изменяется тангенс угла наклона первообразной по мере 
изменения аргумента.

2. И Н Т Е Г Р А Л

Рассмотрим другой геометрический аспект взаимоотношения первообразной и про
изводной. Нанесем на график линию

у‘ =Ь + 2х (8)

и вьпмслим площадь,под этой линией в пределах от х, до х 2 (рис. 3 ). Из школьного 
курса известно, что площадь трапеции равна произведению полусуммы оснований на 
высоту:

S.= (x2 -х,){у'2 -  у, ) /2.

Подставляя значение функции у' из уравнения (8 ), находим

S = (x2 -х,НЬ + 2х2 + /7 + 2х,)/2; S = б (х2 -  х , ) + (х^ - х ? ) .

Определяя площадь от начала координат (х, = 0 ) до произвольного х, придем к урав
нению S =Ьх + х1.

' Сравним это уравнение с'первообразной функцией (7) .  Очевидно, эти два выраже
ния отличаются на постоянный член. Если к уравнению, которым описывается пло
щадь, добавить постоянную а, то это уравнение станет тождественным первообразной 
функции (7) .

В математике строго доказывается, что с точностью до постоянной величины урав
нением первообразной описывается площадь, образованная соответствующей про
изводной и осями х, и х2. Операция нахождения первообразной функции по произ
водной именуется интегрированием. Интегрирование — действие, обратное тому, 
которое производилось для нахождения производной. Так, если имеется функция

г =а + Ьх2 + сх3 (9)

то для определения ее первообразной нужно положить, что г = dyldx. Затем записать 
уравнение dy =adx + bx1dx + cx̂ dx- J dy =a [ dx + b f x*dx + с / x*dx. Сам процесс 
интегрирования заключается в том, что производятся действия, противоположные 
тем, которые выполнялись для получения производной: у =ах + 1/Збх3 -г 1/4сх4 + О. 
Здесь О постоянная величина. Можно убедиться в том, что дифференцирование этой 
функции снова даст выражение (9).

Уравнение (7) получено для случая, когда площадь измеряется от начала коорди
нат. Если же площадь отсекается значениям) х, каждое из которых не равно нулю, 
то ее величтна определяется разностью двух уравнений, каждое со своим значением 
аргумента:

у2 =ах2 +1/3 Ьх\ + 1 /4 сх* + D
~у, -ах, +1/3 Ьх3, + 1/4 сх, + D

У, -  У,  =а (х2 -  X,) +1 /36 (х3 -  х\) + 1 /4 с (х* -  х\) ,

Определенный интеграл, таким образом, имеет следующий вид:
2 2 2 2 
fdy=aj  dx + b f x 1dx + cj  x3dx. 
l i t  l

Согласно правилу интегрирования, от результата, полученного по верхнему преде
лу отнимают результат, полученный по нижнему пределу. Как видим, вычисление 
площадей под кривыми, заданными полиномами типа (9 ), совсем не сложная задача. 
Но полученные правила интегрирования не позволяют решить задачу о площадях, 
когда функция, которой ограничена площадь, задана гиперболой например г = 1/х 
(рис. 4 ). Если к этой функции попробовать применить изложенный выше способ 

интегрирования, то решение окажется неопределенным. Действительно, положим 
г = d y ld x .  Тогда d y ld x  =1/х; d y = d x l x ;  d y = x ' d x .

Поскольку интегрирование противоположно дифференцированию, то оно должно 
заключаться в следующем: показатель степени аргумента увеличивается на единицу, 
а единица, деленная на эту величину, выставляется как множитель перед аргументом. 
Таким образом

? j  ?  - и  1 ( - 1  + 1) 1 ( - 1 + 1 )/ d y  = / х d x : у, -  у, = --------------х\ -   х\
1 1 ( - 1 + 1 )  ( - 1 + 1)
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Рис. 3. Рис. 4.

Такой  ответ по лучился по то м у, что слева о т  х ,  и х, действительно находятся беско
нечно большие площ ади: гипербола приближ ается к оси ординат асимптотически. 
Разность этих величин долж на дать конкретную  площ адь между х, и х , . Но изложен
ным способом эту разность вы числить не удастся. Нужен иной метод интегрирования. 
Если бы площ адь на рис. 4 была ограничена линией т п ,  то ее определение не составля
ло  бы проблемы . Как известно, в этом случае S  =  z, Дх. П о с к о ль к у  г  =  /(х) ,  то опре
деление площ ади можно бы ло бы произвести по ф орм уле S  = Дх/х,. Та ка я  площадь 
окажется больш е реальной. Д л я  то го , чтобы приблизить ее к действительности, сде
лаем разность (х, — х , )  настолько малой, что ош ибка окажется неуловимой. Тогда  
и вы соту не обязательно конкретизировать: безразлично, будет это х, или х 2.

Та к и м  образом, бесконечно малый элемент объема запишется та к: 
bS=dxlx  (10)

Теперь можно произвести утом ительное сумьшрование бесконечно большого числа 
бесконечно малых площадей и таким  образом найти первообразную гиперболы. Но 
можно избрать более легки й  путь. Д л я  этого необходимо воспользоваться натураль
ным логариф м ом . Основанием натурального логарифм а служ ит Ч4СЛО е = 2 ,7 1 8 2 8 1 ... 
Э то  значение дает дробь

lim (1 + 1/л) ”  =  е.

в чем ле гк о  убедиться, подставляя вместо л  различные числа. Чем больш им будет чис
ло , тем ближе окажется полученный результат к значению е. П о ск о ль к у  е —  основание 
натурального логарифм а, то по свойству логариф м ов Ine = 1.

Используем  в качестве е выражение [1 + 1 / (x/dx) ] ^x ld x  ̂ на которое умножим 
(1 0 ).  Т а к  как d x  бесконечно мало, то

In [1 + 1 / (x / d x )](* /d*)  =  1 
и умножение его на ( 10) не изменит равенства, но изм енит возможности самого урав
нения

6S =  [d x Ix U x ld x )  In ((х  + d x )/ x ) ] .

Если d x  будет уходи ть о т бесконечно малой величины , то  значение площади начнет 
изменяться в сторону завышения. Но это завышение будет скомпенсировано отклоне
нием In т  о т  единицы . Можно сократить члены перед знаком логарифма

SS = In [(х  + d x )/ x ] .
Теперь уже нет помех д л я  перехода о т  d x  до Дх. Если принять, что х = х , , то х, + Дх = 
= х г . То гд а

2 2
/ d y = S  d x lx  =  ln (x ,/ x , ) . '
1 1

Это и есть ф орм ула расчета площ ади под гиперболой. Та к и м  образом, если производ
ная задана уравнением у '  -  1/х, то ее первообразная будет определяться формулой 
A y  =1п ( х , / х , ) . '
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3. ИНТЕГРАЛ ПО ЗАМ КНУТОМ У КОНТУРУ

Интегрирование какой-нибудь ф ункц ии , например, изображенной на рис. 5, может 
быть осущ ествлено по частям следую щ им образом :

/ f M d x  =  {  f (x )  dx  + / f ix )d x .
abcdef abc c(j ef

Интегралом  определяется численное значение площади под соответствующей 
кривой, пробегающей точки abcdef. П о в е д е н н а я  запись отражает то т очевидный 
ф а кт, что общая площ адь под кривой abcdef равна сумме площадей abc  и cdef. В при
веденном выражении путь, по котором у производится интегрирование, обозначен 
последовательностью б укв , записанных под соответствую щ им  знаком интеграла. Если 
в последнем справа члене путь провести противополож ны м  образом, то знак перед 
и нтеграло м и змени тс я :

/ f  {x )d x  =  f  f  (х ) d x  -  ( f  (x ) dx.
abcdef abc fe(j c

Это одно из свойств интеграла. Произведем интегрирование какой-нибудь функции 
по зам кнутом у к о н ту р у , т. е. та к , чтобы интегрирование на>мналось в точке а й в  
этой же точке заканчивалось. То гд а

/ р  Ix ) d x  =  / tp U )  d x  + / у> Ы  d x  = Sip  (х ) d x :
abcdefa abc cdefa

/ ip (x ) d x  =  / tp (x ) d x  —  j  ip (x ) d x =  (jjy> (x ) dx.
abcdefa abc afedc

Среди множества результатов интегрирования подобны х ф ункций нас будет интере
совать то льк о  такой, при котором  f ip (x )d x  = 0 .  Д л я  этого частного случая интегриро
вание не зависит о т 'п у т и . При интегрировании поэтом у нет смысла указывать весь 
путь, а достаточно ограничиться крайними точками, что следует иэ равенства 

с
/ ip (х ) d x  =  / tp (х ) dx =  {  ip (х ) dx.
abc afedc a

Очевидно, если интеграл о т  какой-нибудь ф ункции по зам кнутом у контуру равен 
нулю , то интегрирование этой ф ункции на лю бом  участке abc или afedc не будет 
зависеть о т пути интегрирования. Э тим  свойством  обладает любой иэ параметров 
состояния системы.

4. Д И Ф Ф Е Р Е Н Ц И А Л  П Р О И З В Е Д Е Н И Я  Д В У Х  Ф У Н К Ц Й Й

Рассмотрим, как решается задача дифференцирования произведения дв ух функций, 
зависимых о т одной переменной. Например, у = з х  + Ь х 1; и  =  х 3 + сх. Мы хотим ди ф 
ференцировать ф ункцию  z  =  чу. Т а к  как при изменении х приращение z  определяется 
одновременным приращением и  и у , то из этого следует z  + A z  =  (о + Л и ) {у + Д у). Та 
кую  запись нельзя было бы считать правильной, если бы и и у зависели о т разных 
переменных. В этом случае изменение и не обязательно бы в ле к ло  за собой измене
ние у.

Раскроем скобки и вычтем первообразную : Д z  = и у  + и Л у  + у А и  + А у А и  —  иу. В 
дифференциальной форме это уравнение будет проще: d z = u d y + ydu. Здесь игнори
руется произведение д в у х  бесконечно малых d yd u , как незначимое по сравнению с 
остальными членами.
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Рассмотрим этот же пример, решая его обычным способом. 

г  = уи =  (эх + Ь х 7 ) (х 3 + с х ); 

z  = ах4 + асх‘ + Ь х 5 + Ь с х г ; 

dz  =  (4эх3 + 2эсх + 5йх4 + ЗЬсх7) с/х.

Полученны й результат можно преобразовать к виду

dz =  d  {у и )  =  {ах + Ь х 7 МЗх3 + с) dx  + (х 3 + сх){а  + 2Ьх) dx.

у  ни и dy
В работе часто используется уравнение Клапейрона— Менделеева: P v  = R T .  В этом 

уравнении Р, v и Т  —  величины взаимозависимые. Поэтом у R d T ,  как дифференциал 
дв ух ф ункц ий , записывается следую щ им образом R d T  = d {P v )  = P d v  + VdP, где и Р  и 
v —  переменные величины.

5. Ч А С Т Н Ы Е  П Р О И З В О Д Н Ы Е

В уравнении у — ах, а —  тангенс угла  наклона. При небольших отрезках это выражение 
можно записать следую щ им образом : Д  у  =  (d y l d x ) Д х .

Д л я  нелинейных уравнений приближение тем лучш е, чем меньше Д х . Приведенный 
способ написания оправдывает себя на практике, когда анализируются ф ункции не
ско льк и х переменных, связанных между собой общей зависимостью. Рассмотрим 
следующий пример (рис. 6) .  Произвольное перемещение точки на геометрической 
поверхности в системе координат х, у, г  можно упорядочить, как перемещение, проис
ходящее последовательными этапами. На первом этапе происходит изменение г  о т из
менения х, что записывается следую щ им образом: d z  =(вг/Эх(|, d x .

И ндекс у  указывает, что эта зависимость рассматривается не во всем диапазоне 
поверхности, а то лько в плоскости  х —  г, проходящ ей через то значение у, откуда 
началось движение точки по поверхности. Второй этап —  при постоянном х произво
дится вычисление приращения г  о т  у  по соответствую щ ему тангенсу угла : dz  = 
=  (O z/Эу) x d y .

Из рис. 6 очевидно, что общее приращение будет равно сумме этих частных прира
щений: d z  = {d z/5 x )v d x  + {d z / d y )x d y .  Точны й результат изменения z в конечных 
отрезках можно получить тогда-, когда известно решение частных производных.

Рассмотрим следую щ ий пример: v - f { P ,  Т ). Это значит, что объем может изме
няться, как ф ункц и я давления и температуры d v  = {b v lb P )j -d P  + (b v H > T )p d T . Оценим 
каждую частную производную , исходя из уравнения Клэпейрона-^Менделеева 
P v  = R T .  Первая частная производная берется при постоянной температуре. Учитывая 
это, по известному уже правилу получаем v = R Т Р '1 ; {3 v ld P )j -  = — R  ТР~г = — R T IP 1 .

Аналогично д л я  второй производной & у /Ъ Т)р  = R IP . Подставим  эти значения в 
общее выражение d y  -  —  {R T I P 7 )d P  + {R I P )d T .  После небольших преобразований 
приходим  к следующей зависимости: R d T  = P d v  + vd P . Мы пришли к результату 
дифференцирования уравнения, состоящ его из произведения дв ух  ф ункций.

214



6. Ч А С Т Н Ы Е  П Р О И З В О Д Н Ы Е  В Т О Р О Г О  П О Р Я Д К А

На рис. 7. изображена часть поверхности, отсекаемая двум я параллельными плоско
стями у , ,  у 2 и х , ,  х 2. В плоскости у , след поверхности дает линию, тангенс угла 
наклона которой по отношению к основанию можно определить следующим образом:

( Дх/Дх).^ = (х2 -  х, )/ (х2 -  х , ). (11)

Аналогично д ля  плоскости у 2

(Д г / Д х )у 2 = (х4 -  х3 )/ (х2 —  х ,  ). ( 12)

Д л я  любой плоскости у  можно записать

(Д х / Д х ) у  = [х2 (у ) -  х , [у ) ]  /(х2 -  х , ).

Из чертежа видно, что при переходе о т  у , к у 2 тангенс угла  наклона будет испытывать 
изменения. Представление о величине этих изменений в какой-то одной плоскости х 
можно составить, взяв разность между (12) и ( 11) и поделив эту разность на дли ну 
отрезка, на концах которого расположены плоскости у ,  и у 2 :

(Д х / Д х ) Уг (Д х/ Д х

Д  у  

Д  ( Д х / Д х ) у  

Д  у

Ы  —  
J * '  (х.

(х2- х 2)

U j  - * , ) ( У 2 - У | )

Z. - X ,  - X ,  + х ,

(х 2 - X ,  ) ( у 2 - у , )

Аналогично решается задача в д в у х  п лоскостя х х. Д л я  плоскости х

(Д х / Д у ) = ( х , - х ,  ) / ( у , - у , ); (Д х / Д у ) (х4 х2) (у 2 —  у , ).

Изменение скорости изменения тангенса угла :

Д  (Д х / Д у )А 

Д х

О тк у д а  следует 

Д  (Д х/ Д х )

(х4 - х 2) - ( х 3 г 4 - г 3 - г 2+ г 1

Д у И
( У а - У 1>1* 2 - * | )  (х2 — X , ) ( у 2 -  у ,  )

Д  (Д х / Д у ).

Дх

Переходя к бесконечно малым, получаем важную зависимость: (93х/ ЭхЭу)л  = 
; {Ъ1 г!Ъ уЪ х )у .
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О чевидно, что смешанная производная не зависит от порядке дифференцирования. 
Но это справедливо ли ш ь в том случае, когда х , у  и г  взаимосвязаны (к а к , например, 
параметры Т , Р  и v в уравнении Клапейрона— М енделеева). Если такой связи нет, то 
(Э2z /B fB y )x  ф (д 2г / д у д х )у .  В случае взаимозависимости переменных между собой 

го во р ят о полном  дифференциале. При отсутствии такой взаимозависимости имеют 
дело с дифференциальны м выражением Пфаффа.

Все ф ункции состояния, взятые по определенному набору переменных, дают пол
ные дифференциалы. Интеграл по зам кнуто м у к о н ту р у  каждой из та ки х ф ункций 
равен нулю . Пользуясь этой особенностью ф ункц ии  состояния, можно вывести ряд 
полезных соотнош ений. В частности, п о ск о ль к у  G  = f ( T , P ) ,  d G  = {B G /B 'D p d T  + (3G/ 
IB P )p d P .  Т а к , как G -ф ун к ц и я состояния, то  (Э2 G lB T B P )p  = (Э2 G ld p d T )p . Но О G I  
/В Т )р  = —  S, поэтом у (B i G lB T B P )T  = -  ( B S lB P )p ; (B G IB P )p  = V, поэтому {B2G IB P B T)p  = 
= (ЭУ/ЭЛр.

Та к и м  образом

(B S IB P )T = -  (Э У / Э Л р ; Ещ е пример А  = f {T ,  V ) ;

d A  = (b A lb T S y d T  + (В А/д V )T d V .

(3/4/3Л i/ = - S ;  (3/4/3И р  = - P .

Из то го , ч то А  —  ф ункц и я состояния, следует (d S / Э И р  = idP/З Л  у .

7. Ц Е П Н О Е  С О О Т Н О Ш Е Н И Е  Э Й Л Е Р А

Если три переменных х , у, z  связаны между собой, т.е. х  = (у, г ) ,  то d x  = ( B xlB y)yd y  + 
+ ( B x lB z )y d z .

Выберем частный случай, когда d x  =  0. Т о г д а  (B x/B y)z d y  = —  (B x/B z)yd z ; (B x lB y)z X 
X  (By/Bz)x  = -  (B x lB z)y .

Известно, что {B x lB z)y  = (Эг/Эх) у . П оэтом у (3x/3y)z {B y!B z)x  ( Bz/Bx)y  = —  1.
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