Лекція №5

Правило фаз. Фазова рівновага в однокомпонентних системах.
П Л А Н

1. Загальні поняття. Правило фаз Гіббса.

2. Фазові рівноваги в однокомпонентни системах. Енантіотропні та монотропні переходи.

3.Рівняння Клапейрона – Клаузіуса.


Закон дії мас формулює закономірності, що ставляться до рівноваги в гомогенних системах. Закономірності в рівновагах між частинами гетерогенних систем виражаються правилом фаз, відкритим у 1876-1878 роках Гібсом.


Для розгляду правила фаз ознайомимося з поняттями: фаза, незалежний компонент і ступінь свободи і встановимо основні закономірності, що спостерігаються при рівновазі між різноманітними фазами.


Фазою називають сукупність тих частин системи, що однакові по складі і по усіх властивостях і відділені від інших частин системи поверхнею поділу.


Гази, як правило, мішаються один з одним у будь-яких співвідношеннях, і тому газова суміш - одна фаза. Рідини у випадку обмеженої розчинності можуть утворювати два або більші числа прошарків (фаз). Кожне з твердих тіл (речовин ) являє собою окрему фазу незалежно від його роздробленості, Коли одна тверда речовина розчинена в іншої, тобто коли система подає однорідну суміш твердих речовин, то вона теж - одна фаза.


Умови, при яких окремі фази системи знаходяться в рівновазі один з одним, виражаються законом рівноваги фаз, називаною правилом фаз.


Гетерогенні рівноваги в процесах переходу речовини з однієї фази в другу, що не супроводжуються зміною хімічного складу цієї речовини, прийнято називати фазовою рівновагою. Загальною умовою фазової рівноваги в системі з декількох компонентів і фаз є рівність парціального тиску даного компонента над всіма існуючими фазами.


Фазова рівновага 1 роду характеризується змінами об’єму й ентропії (процеси плавлення, випари, сублімації); змінюються стрибкоподібно перші похідні від G.


Фазові рівноваги 2 роду - змінюються другі похідні від G ( теплоємкість, коефіцієнт стискальності, температурний коефіцієнт розширення і так далі), а перші похідні не змінюються. Приклад: перехід феромагнетиків у діамагнетики.


Компонент - це така складова частина системи, що є хімічно однорідною речовиною, може бути виділена із системи і може існувати в ізольованому виді протягом тривалого часу. Наприклад, Na+ і Cl- не можуть рахуватися компонентами, тому що вони не можуть існувати тривалий час ізольовано. Якщо ж у системі дві або декілька фаз з однаковим складом, то система однокомпонентна. При розгляді чисто фазових рівноваг число незалежних компонент збігається з числом компонент, але для хімічної системи, тобто для системи, у якій протікає хімічна реакція, ці поняття не збігаються.


Число незалежних компонентів у хімічній системі дорівнює числу складових частин (компонент) мінус число хімічних реакцій, у яких може встановлюватися рівновага в цій системі в даній області температур і тисків. Наприклад, у системі Са + СО2 
[image: image1.wmf]®

 СаСО3 число компонент - 3, протікає одна хімічна реакція, число незалежних компонент 3-1=2.


Система, у якій не відбувається ніяких хімічних процесів, називаються фізичними системами. Наприклад, вода + пар при звичайних Т, а при Т>10000 С 2Н2О
[image: image2.wmf]Û

2Н2+О2.


Число ступенів свободи - це число умов (Т, Р, С), що можна у відомих межах довільно змінювати, не змінюючи цим числа або виду фаз системи.


Для приклада роздивимося фазову діаграму води.
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Малюнок 5.1 Фазова діаграма води.

 Буквами S,L,G зображені області існування кожній із фаз. Уздовж кожній із кривих на цьому малюнку можуть існувати дві з трьох фаз. Нарешті, є єдина точка, у якій співіснують усі три фази. Вона називається потрійною точкою. Для води Т=273,16 К; Р=0,000603 атм.


Тепер найдемо зв'язок між С, К та Ф, для цього підрахуємо число перемінних П, що визначають стан рівноважної системи, що складає з Ф -фаз і К -компонентів. Будемо вважати, що всі компоненти присутні у усіх фазах, тобто, не існує повної нерозчинності. Щоб охарактеризувати склад кожної фази, достатньо знати (К-1)-концентрацій, а для усіх фаз Ф(К-1). Стан системи, крім того, визначається двома перемінними Р та Т. Отже, загальне число перемінних П=Ф(К-1)+2. З умови фазової рівноваги парціальний тиск, а, виходить, концентрації компонентів у різних фазах пов’язані одним рівнянням (рівності хімічного потенціалу). Тому для кожного компонента буде (Ф-1), а для всіх компонентів К(Ф-1) рівнянь. Тоді число параметрів, що залишаються невизначеними, тобто, число ступенів свободи, дорівнює загальному числу змінних мінус число рівнянь: С=Ф(К-1)+2-К(Ф-1)=К-Ф+2.


Правилом фаз Гібса встановлюється, що в рівноважній системі число фаз Ф, число ступенів свободи С і число незалежних компонент пов’язано таким простим співвідношенням: С=К-Ф+2 (5.1), тобто число ступенів свободи дорівнює числу незалежних компонентів мінус число фаз плюс 2.


Системи, що не мають жодного ступеня, називаються безваріантними, тобто такі системи можуть існувати тільки при визначених умовах Т, Р та С. Зміна хоча б одного з цих умов приводити до зсуву рівноваги системи і до зникнення однієї з фаз. Наприклад, рівновага льоду
[image: image4.wmf]Û

вода
[image: image5.wmf]Û

пар. Тут Ф=3, К=1, тоді С=1-3+2=0. Це потрійна точка.


Системи з одним ступенем свободи називаються одноваріантними. У таких системах можна довільно змінювати в деяких межах одна з умов, що визначають стан системи (Т, Р або С одного з компонентів ) без того, щоб у системі змінилося число фаз. Встановлення одного з цих умов при заданому числі фаз цілком визначає всі інші умови. Ф=2; К=1. Приклад: вода
[image: image6.wmf]Û

льоду; вода
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пар; льоду
[image: image8.wmf]Û

пар.


Системи з двома ступенями свободи називаються двохваріантними. У таких системах можна довільно змінювати в визначених межах два з зазначених вище умов, наприклад Т та Р (мал.5.1). Наприклад, льоду, вода, пар. Це цілком вичерпує можливості для однокомпонентних систем. Дійсно, одночасно більше трьох фаз в однокомпонентних системах бути не може. Якщо припустити, що Ф=4, те С=1-4+2=-1. Але негативне число ступенів свободи не буває.

Крива ОД на діаграмі відповідає метастабільному стану (переохолоджена вода - пар ). Системи, що самі по собі стійкі тільки при відсутності визначеної фази і стають хитливими при зіткненні з ній, називаються метастабільними.


Якщо речовини у твердому стані мають декілька кристалічних форм, то фазові діаграми мають більш складний вид. Наприклад, фазова діаграма сірки (мал.5.2). Рівновага усіх чотирьох фаз: Sромбічна
[image: image9.wmf]Û

Sмоноклін.
[image: image10.wmf]Û

Sж.
[image: image11.wmf]Û

Sг. не може бути здійснено ні при яких умовах, тому що це суперечить правилу фаз Гиббса : С=1-4+2=-1.
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Мал.5.2 Фазова діаграма сірки

Однокомпонентні системи.


Роздивимося чисту речовину, що знаходиться в рівновазі між двома фазами ( наприклад, Ж
[image: image13.wmf]Û

Г, Ж
[image: image14.wmf]Û

Т, Т
[image: image15.wmf]Û

Г ). Фаза А
[image: image16.wmf]Û

Фаза В.

Зміна вільної енергії, що відповідає цій рівновазі, дорівнює нулю: 
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(5.2).

 Тому що існування цих фаз не залежить від відносної кількості компонента в кожній із них, то вільні енергії повинні бути віднесені до молю речовини в кожній із фаз. Роздивимося новий стан рівноваги, що відповідає Т΄=Т+dT та P΄=P+dP. Умова рівноваги виконується, тому 
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(5.3).

З урахуванням (5.2) одержуємо
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(5.4).

Але в загальному випадку для оборотного термодинамічного процесу можна записати

G=H-TS=U+PV-TS 





(5.5).

Тоді

dG=dU+PdV+VdP-TdS-SdT 




(5.6),

з урахуванням dU=dQ-PdV та dQ=TdS для оборотних процесів одержуємо

 dG=VdP-SdT 





(5.7).

Якщо підставити (5.7) у (5.4) получимо

VAdP-SAdT=VBdP-SBdT 




(5.8)

або 
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(5.9).

(SB-SA) і (VB-VA)- це мольні зміни ентропії й об’єму при фазовому переході А
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В. Оскільки для оборотного процесу 
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(5.10).

 Це рівняння Клайперона. Тут dP/dT- зміна тиску пару в залежності від зміни температури при рівновазі співіснуючих фаз для процесів сублімації і випари. ΔН - зміна ентальпії або теплість фазового переходу; Т - абсолютна температура фазового переходу; ΔV=VB-VA- зміна об’єму при фазовому переході Для процесів плавлення й алотропних переходів рівняння Клайперона-Клаузіуса можна уявити у виді
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(5.11),

 де коефіцієнт dT/dP характеризує зміну температури фазового переходу зі зміною тиску.

У окремому випадку, коли одна з фаз, наприклад У, є газовою фазою, тобто для випадків паротворення або загоряння (сублімації) маємо

 ΔV=VB-VA=Vгаз-VA 




(5.12).

У загальному випадку Vгаз>>VA. Тоді рівняння Клайперона має вид:
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(5.13).

Якщо газ ідеальний, то для одного моля Vгаз=RT/P, тоді 
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(5.14).

 Розділяючи перемінні 
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тому що для багатьох чистих речовин теплість паротворення або сублімації постійна у великому інтервалі температур, те 
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(5.15).

Одержали закон, що встановлює зв'язок між тиском пару в рівновазі з рідиною при температурі рівноваги.

lnP=-
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(5.16).
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Рівняння Клаузиуса - Клапейрона

 
Бачимо, що графік lnР - тиск пару від 1/T (температури фазового переходу) подає пряму лінію, нахил якого визначає 
[image: image34.wmf].
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Діаграма стана чистої речовини.


Порівняємо сублімацію і паротворення по рівнянню (5.10):

ΔНсублімації =Ti(ΔV)сублімації (dP/dT)сублімації
ΔНвипар.=Ti(ΔV)випар. (dP/dT)випар. 

Зневажаючи молярними об’ємами твердих тіл і рідин, маємо

ΔНсублімації =TiVгаз(dP/dT)сублімації

ΔНвипар.= TiVгаз(dP/dT)випар..

У потрійній точці можна перейти з твердого тіла в пар або сублімацією або послідовно плавленням і випаром: ΔНсублімації=ΔНпл.+ΔН випар. (за законом Гесса). Ці сховані теплості позитивні (до системи підводиться енергія ). Тоді 

(dP/dT)сублімації>(dP/dT)випар. 




(5.17).

Таким чином, нахил кривої сублімації в потрійній точці більше, чим кривої паротворення.


Тепер роздивимося нахил кривої плавлення:

ΔНпл.=Т ΔVпл. (dP/dT)пл.

(по рівнянню Клайперона ). Тому що ΔНпл.>О, те ΔVпл. і (dP/dT)пл. повинні мати однаковий знак. Якщо плавлення відбувається зі збільшенням об’єму ΔVпл.>0 (це буває звичайно), те dP/dT>О.(мал.5.2). Якщо ж ΔVпл.<О, те dP/dT<О, і малюнок виглядає в такий спосіб. У загальному випадку нахил кривої S
[image: image35.wmf]Û

L дуже великий, тому що зміна об’єму при плавленні незначно.
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