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Гидрометаллургия является разновидностью химической тех
нологии. Она складывается иа многих материальных и энергети
ческих процессов, протекающих по извеопшм законам общее и 
физической химии. Звание этих законов позволяет предлагать 
новые операции, управлять процессами и совершенствовать дей- 
отвупцее производство. Конкретные формы совершенствования тех
нологии включают технологические расчеты, которве являются 
неотъемаемш элементом каждого лабораторного эксперимента, 
составляют главную, наиболее трудоемкую, часть проекта пред
приятия и широко практикуются при обследовании действующих це
хов и установок. В бодьганотве олучаеэ конечной целью расчетов 
является нахождение таких условий лабораторного или производ
ственного эксперимента, при которых материальные, энергетичес
кие к трудовые затраты минимальны.

При расчетах используют два ооновных закона природы: за
кон сохранения массы и закон сохранения энергии. На первом иэ 
них базируется составление всех материальных, на втором -  всех 
энергетических балансов.

Строго говоря, закон сохранения массы и соответствующие 
материальные балансы веществ не являются абсолютно точными* 
Обычный заког сохранения массы, оонованный на многолетних ста
тистических наблюдениях, не учитывает так называемый дефект 
массы, который сопровождает каждую химическую реакцию. ВеллчЕ- 
на дефекта массы определяется из соотношения д#=  
где д / / ° -  изменение энтальпии реакции, кДи-моль“1; 10^^ -  ко
эффициент перевода единиц СИ в систему единиц СГС; лтп- дефект 
масса, т .е . "потеря" массы вещества за счет наблкщаемого



теплового эффекта реакции; V -  скорость света в пустоте, гг*
= 3-1СГ8 м. о“1 .

Дефект массы играет большую роль при расчетах ядерных ре
акций, где он Является основой составления энергетических ба
лансов. В химических процессах доля дефекта массы невелика. 
Например, при реакции нейтрализации И* + ОН*" = Н̂ О изменению 
энтальпии ¿-#299 а -65,9 кД»«моль^ соответствует дефект мао- 
оы при Образовании одного моля воды лгп~ Ю10*55,9/(3*10^°) *  
*0,6*10 г. Столь малые значения дефекта масоы позволяет ис
ключить эту поправку из обычных технических расчетов.

Энергия является одним из свойств материи, которое прояв- 
.ляется в двух единственно возможнее формах ее перехода -  теп
лоты и работы. Обе эти формы качественно неравноценны. Теплота 
непосредственно, т .е ,  без промежуточного преобразования в рабо
ту, может быть использована лишь для пополнения запаса внутрен
ней энергии систем, что в конечном итоге приводит к постепен
ной деградации энергии. Габота же может быть направлена на по
полнение запаса любого вида энергии. Так как в замкнутой оио- 
теме общее количество энергии неизменно, то определение форм 
энергетических превращений имеет важное практическое значение.

Вза^шые превращения различных видов энергии рассматрива
ются в общих курсах термодинамика [12] ,  а энергетические пре
образования, связанные о химическими реакциями и изменениями 
агрегатного состояния, в курсах химической термодинамики [Ю] • 
Дополненные другими категориями химии и физики они изучаются 
во многих разделах физической химии [8]. При этом фор<улиру- 
ют ся общие законов .рности, условия, параметры и возможности 
химических реакций. Применительно к гидрометаллургии, как тех
нической науке, эти законы позволяют рассчитывать тепловые 
эффекты набладаемнх или предполагаемых реакций, направленность 
и величину химического сродотва, возможные положения равновеоий 
в системах в зависимости от выбранных условий и параметров, а 
также определять, как следует изменить эти условия, чтобы на
блюдаемые или предполагаемые процесоы могли совершаться в нуж
ном направлении и в требуемой степени.



Большим преимуществом термодинамического метода исследова
ний является возможность ана. л з а  и расчета гвдрометаллургнчес- 
ких операций по стандартным термодинамическим данным -  таблич
ный значениям термодинамических констант. Такой метод сокраща
ет, а иногда и полноотью исключает более трудоемкие экспери
ментальные измерения. Во многих случаях он также к более наде
жен. Надежность метода обеспечивается применением уге извест
ных законов развитей природы и использованием взаимосвязанных 
значений термодинамических констант, что исключает возможные 
ошибки субъективных наблвдений. Поэтому, являясь первым, наи
более простым к удобным приемом научного анализа, термодинами
ческий метод исследования обладает и вполне очевидными преиму

ществами. История развития гидрометаллургии знает немало при
меров того, как пренебрежение к предварительным расчетным 
оценкам приводило в конечном итоге к неоправданным затратам 
материальных средств, труда и времени.

Общим недостатком термодинамического метода является ис
ключение фактора времени. Эта переменная величина не входит ни 
в одно из термодинамических уравнений. Поэтому к изучению опе
раций, связанных с оценкой технологических процессов во време
ни, термодинамический метод исследования неприменим. К таким 
проблемам относятся, например, вопросы кинетики, тепло- и 
массопередачя, моделирования химических реакций и аппаратуры 
и ДР.

Современная литература по химической термодинамике, физи
ческой химии, теории и технологии гидрометаллургических процес
сов достаточно обширна. Она дает достаточно полное представле
ние об обедах акономерностях теории и практики металлургичес
кого производства, но почти не включает примерев практического 
применения этих законов. В настоящем пособии показаны приемы 
соответствуяцих инженерных расчетов.



I* ТШ0ВЫ2 ЕДШЩУ И ПЕРЕВОДНЫЕ КОЭФФИЦИЕНТЫ. 
СПРАВОЧНИКИ

Технические расчеты обычно выполняют по извести’ * таблич
ным, реже по литературным, значениям термодинамических свойств 
и констант веществ« Надежность расчетов в значительной степени 
определяется степенью достоверности исходов данных. Тан как 
термодинамические функция состояния веществ обычно находят по 
арифметической разнице конечиах я начальных состояний, то да
же небольшие отклонения исходных (справочных) величин от истин
ных значений может приводить к большим относительным ошибкам.

С развитием наука данные о свойствах и константах различ
ных веществ постоянно уточняются. Поэтому данные справочных 
изданий последних лет Солее корректны, чем предыдущих. Наблю
даемые расхождения иногда объясняются измененном атомных и мо
лекулярных масс, связанных с переходом с 1962 г . ,  от кисло
родной к углеродной системе единщ, а также различием в оценке 
велячян по термодинамической, теплотехнической (МКСГ) и совре
менной международной (СИ) системам единиц измерения.

Ранее при энергетических расчетам в качестве тепловой 
едижсш обычно принимали малую калорию (кат), равную количест
ву тепла, необходимому ллл  нагреванля при нормальном атмосфер
ном давлении (760 мм рт .ст . или 0,101325 Ш1а) I  г  воды от 
19,5 до 20,5°С или болыиук калорию (ккал), отвечающую нагрева
нию I  кг воды.

В настоящее время эту единицу, получившую название тепло
технической калории (калтт ) уже не овяэквают с тепловыми 
свойствами вода, а по определению тепловых величия системы 
МКСГ (ГОСТ 8550-07) и Международной системы единиц '
(ГОСТ 9067-61} приравнивают к 4Д868 Дж как в зсистемную ве
личину. Другая тагае ънослстеиашл единица,термохимическая 
калория (кал,^ ) .  рэдца 4,1340,2а, 0 величине ошибок из-за 
кераьноцелносге ^Р-Лич^хкической & ^приясимической калорий



можно судить по значением уняэерсасшвй газовой постоянной £  
и некоторых связанных с вей величин (дг&аяые КОДАТа* 1977 г . ) ,  
выраженных в соответствующих единицах, при 298.15К (25 °С):
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Как видно, разница в опенках энергии составляет около 
0,07 %, поэтому в технических расчетах диагаосдироьанио коне— 
тага в  термохимических или тешютехняческих калориях не ув&- 
,игосве.ет существенно ошибок расчетов.

3 современных справочниках энергетические и другие овой- 
отла вйщеч :в оценивают я единицах СИ, которая примештетоя как 
прздпочтительиая’ во всих обласг.^ науки, техники и народного 
хозяйства, а также при преподавании. Разночиоленныз определе
ния свойств и конотант, а  таьве разнообразие значений переход
ных коэффициентов, наблюдаемое в отарых и новы«, изданиях» оду- 
в а т  потенциальном источнике.1.: различных ошибок. Поэтому, нес«от-

М»ждуь«>рг>аниЛ комитет по чис'ленныы тачны м д.'.я наукя и т& хгнки.



ря на обширный научный и справочный материал раиних изданий, 
выполнение раочетов в СИ более предпочтительно. При этом ре
ализуется одно И8 главных доотоинотв этой сиотемы, заключав
шееся в том, что все определения любых форм перехода энергии 
(теплоты, работа, электричества и др.) производятся в одних 
и тех же единицах (джоулях).

В настоящее время огромный фонд различных сведений по 
термодинамическим свойствам и константам ^ 2 9 8
&/$ 2дд, и д р .) систематизирован по элементам, соединени
ям или по каким-дяоо другим обьединятим признакам. Раньше в 
справочниках стремились приводить вое имеющиеся в литературе 
данные, что давало возможность обнаружить противоречия и 
принять наиболее достоверное значение. В настоящее время при
водят ."«шь наиболее вероятное определение, рекомендуемое ав
тором справочника.

Для несложных технических расчетов наиболее’удобен "Крат
кий оправояник физико-химических величин" [9] , в котором тер
мохимические свойства веществ объединены в группы по виду*'сое- 
дяненяй, а характеристики свойств выражены в джоулях и в ка
лориях. Справочник также содержит различные оведения по свой
ствам рас -воров, сведения со электрохимическим, кинетическим 
и другим константам, что упрощает поиск другой необходимой ин
формации.

Современны« и более полные справочники по термодинамичес
ким константам неорганических веществ [2, I I ,  13] имеют близ
кое композиционное строение.

Наиболее полнье и надежные значения ооповных величин 
представлены в справочнике "Термодинамические константы ве
ществ” , издаваемом АН СССР [15] . До 1980 г . опубликовано 
7 выпусков, кз .10» В них приведены сведения по элементам и сое
динениям О, Н,К , С1 , Вт*, ] и инертных газов (вып. I ) ;  $ ,$е, 
Те* Ро (выл, 2); N ,Р  Д я.вЬ .Б г (вып. 3 ); С ,¡51 ,( |е  , $ п ( РЬ 
(вып. 4 ) ;В  ,А1 ,С а ,1а,Т1 .(вып. 5) ; 2п , 0<1 ,Нд,Си # А3 ,Аи.(
Ре ,Со ,Ж ,Д и , КН, РЛ , Оэ , 1г , Р1 (вып. 6);М п( Ве , Сг ,И о , 

,2 г  , НГ (вып. 7 ). Сле,дующие выпуски будут по-



свещены $c ,Y ,  L a и лантаноидам, Ас и актиноидам <вш. 8Í-J 
Be *Mgi.Ca ,¡5r ,В а ,В а  Свы^. 9 ); L t,N a .,K ,ftb  ,Cst Fr (ввпЛО), 
Расширенное издание первых трех выпусков повторено в 1978 г .
[ к ] .

Восьмитомное издание "Химическая термодинамика в цветной 
металлургии" [4] построено по другому принципу. В нем приведе
ны не избранные, а детальные литературные сведения о термодина
мических свойствах веществ и соединений, встречающихся в цвет
ной металлургии. Вышедаие шесть томов охватывают свойства важ
нейших газов, реакции и свойства соединений Zп  ( т .1) ;  Си ,РЬ , 
$пи  А 9 ( t . 2) ,W ,M o ,T í ,Z r  , Ш  и Та Ст. 3 ); А1,$Ъ 
Bi и Cd. Ст. 4); V , Н g и Ве (т . 5); {Se и Те Ст. 6) .  Приводимую 
в этом издании информацию целесообразно попользовать главным 
образом при раочетах пирометаллургических процессов.

предложения по совершенствованию методики расчетов даны 
в монографиях [3, 7] . В легко дг'тупной форме общие приемы 
расчетов (в основном пирометаллургических процессов) приведе
ны в монографии [I].

2. ПАРАМЕТРЫ СОСТОЯНИЯ ВЕЩЕСТВ

Основными параметрами систем, полностью характеризующими 
их состояние являются масса, объем, давление и температура.
В термодинамике и металлургической технологии они определяют
ся следушцш образом.

М а с с а  ( т ) . Е&иницей кассы М  считают граммоле- 
кулу вещества или моль, иногда килограмм-молекулу (кмоль), 
т .е . ту моляр: ую массу или количество вещества в граммах (ки
лограммах), которое численно равно его безразмерной молеку
лярной массе, собственно молю -  единице относительного коли
чества веществя, принимаемой с 1974 г . по Международной сис
теме единиц  ̂ [14, с .135]. Моль любого вещества содержит 
S,022045*I0^3 молекул. Стандартное с отстояние, отвечающее од
ному молю, обозначают надстрочным индексом ( ° ) .



Химически неоднородные вещества (физичеокяе смеси, раство
ры, сплавы) характеризуются средней (безразмерной) молекуляр
ной массой. Это понятие чуздо химии и металлургии, по удобно 
в технических раочетах, Оно определяет ту условную молекуляр
ную массу> которой обладало бы химически однородное вещество, 
будучи образованным из среднего количества молекул. Если М  -  
средняя молекулярная масса смеси, то

_ 1 _  &  ,  Яг , ,  и  
ЛГ Ц _ Щ  М п ’

где **** 9 п ~  относи,гельное масоовое содержание хими
чески однородных компонентов, причем ^  ^  + . . .  + ^ « I ;

молекулярная масса компонентов.
Няпример, сухой воадух по массе состоит из 76 % азота,

23 % кислорода 7. 1 % примесей (условно аргона). Его средняя 
молекулярная масса

] /[к ■ ■■■ ^.——п. . .  м..и е= 28,96.
0.76 , 0.23 ^ 0.01 

28,0134 31,9988 39,948

Параметр массы вещества часто дополняют условием агре
гатного состояния. Дая этого используют соответствующе под
строчные ю*цексы:длл газа -  г ,  жидкости -  ж, твердого (крис
таллического) тела -  т , например лед Н^т* В качестве оо- 
новного или ставдаг>тного состояния принимают те модификации, 
которые наиболее устойчивы в стандартных условиях (р° ■= I  ап** 
■ 0,101325 мПа, Т  = 298,15 К). Например, для серы стандарт
ным агрегатным состоянием является ромбическая модификация, 
для олова * белое олово, для углерода -  графит, для воды и 
ртути -  жидкое, для газов -  идеализированное соотояние.

Смсси газов мало чем отличаются от их индивидуальных 
форм. В противоположность гаэовым смесям растворы и сплавы 
характеризуются заметной теплотой образования. В этих случа-



гас применяют дополнительные символы: в .р . -  водный раствор, 
а.ф . -  водная фаза, о.ф. -  органическая фаза и др. Дополнитель
ные индексы применяют также для обозначен»! кристаллачерккх 
модификаций: çc , р , ■jj . Если модификация не 'указана, то всег
да имеется в виду наиболее устойчивая при йринятых давлениях 
и температурах.

О б ъ е м  ( V ) .  Вдяшщвш объема служат кубические 
метры к дециметры. Несистемная единица литр (л) равна 
1,00028 дм3 и в настоящее время в теаеике не используется. 
Объем, занимаемый* одним молем вещества, называют молярным 
или мольным объемом« По закону Авогадро все идеальные газы, 
независимо от их химической природы, при равных давлениях и 
температурах всегда тлеют одинаковый мольный объем, В нормаль
ных условиях, т .е . цри нормальном атмосферном давлении p Q »
«*• I  атм « 0,101325 МПа и температуре 0°С, объем одного моля 
любого*идеального газа F0 = 22,4.36 дм3 » 22,4130 л.

В стандартном состояния мольный объем идеального газа 
V С* (2Я,4136-298,15)/273,15 « 24,4056 дм^-моль" 1 =
= 24,4643 л*моль .

• Д а в л е н и е  (р ) .  Согласно системе едгаиц (СИ) дав
ление выражают в паскалях (Па) или в мегапаскалях ШПа), т .е .

О О О.
в ньютонах или в меганьютонах нв I  (Н*м или МН-м ) .  В 
термодинамических и физико-химических расчетах давление часто 
выражают в физических атмосферах (атм), причем стандартному 
состоянию веществ отвечает Давление /?° «= 0,101325 МПа = I  атм! 
Выбор этой внесиотемвей единицы в настоящее время оправдан 
тем, что почти все термодинамические константы, приводимые в . 
справочниках, были определены при этом давлении. При практи
ческих расчетах иногда используют метрическую или техническую 
атмосферы (ат, кГ*см~^, кгс.см”2). Давление часто выражают 
также в миллик 'Трах ртутного или водяного толба (табл. 17.
Для разграничения понятий абсолютного и из-Лточного (сверх- 
атмосферного) давления применяют символы и индексы (например, 
соответственно ата и ати ) .  При оценке давле
ния в физических атмосферах /рабс * + 1 .
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\ Реальные газа лишь приближенно следуют известным уравнени
ям состояния идеальных газоь. Наблюдаемая степень отклонения 
несколько увеличивается с ростом давления я температуры. При 

’ математическом описании равновесий реальных газов по уравнени
ям идеальных газов используют понятие летучести /* , имеющее 
смысл эффективного давления. Численное значение летучести на
ходят простым умножением реального давления р  на коэффици- 

, ент летучести ^ . Аналогичный прием распространяют также на 
 ̂ жидкости и тверлче тела.

’ При давлении и температурах« не слишком отличавшихся от
обычных, коэффициент летучести газов близок к единице:

р , атм (МПа) 1 (0.1) 25 (2,5) 50 (5,0) . 73 (7,5) 100(10) 200 (20)
к г -1,0 1,02 1,03 1,08 1,07 1,15

.  Ог ~ 1,0 0,08 ' 0,90 0,05 0,925 С̂87 0
со 0,999 0,085 0,072 0,862 0,954 0,945
С0{ 0,807 0,928 0,ЬО 0,78 0,70 0̂ 45

Для жидкостей и твердых тел коэффициент летучести близок 
к единице даже при высоких значениях давления и температуры.

Т е м п е р а т у р а  (Т). ВСИ температуру измеряют 
в келььинах (К), прежнее название -  градус Кельвина. Приня
тая температурная шкала имеет единственное реперное значение 
273,16 К, равное температуре тройной точки воды (равновесного 
существования льда, воды и водяного пара при р °  «= I  атм). 
Точка таяния льда (О °С) лежит на 0,01 градуса ниже тройной 
точки и имеет температуру 273,15 К. Вторая реперная точка 
шкалы Цельсия (100 °С или 373,15 К) -  температура кипения 
воды. Нижним пределом температурной стандартной шкалы являет
ся абсолютный нуль. Он равен -273,15 °С.

Основной или стандартной температурой, относительно ко
торой определен табличные значения стандартных термодинами
ческих, физико-химических и электрохимических констант, счи
тают 298,15 К (25 °С). Ее обозначают подстрочным индексом 
298. С учетом других параметров стандартного состояния ( га0»



* I  моль; Vх « 24,4656 дм3.моль"1, р ° -  I  атм) стандартные 
техыодинамические константы. записывают в виде ¿Нэдд, л  ¿ 293,
¿$298# ^ )Мв и т .д .

Т е п л о т а  ( & ) .  По ГОСТу 9367-61 единицами тепла 
являются дкоуль (Дк) и  килоджоуль (кДд). Значения коэффициен
тов для пересчета в другие единицы измерения дани в табл. 2. 
Тепловые эффекты и теплосодержания веществ принято относить 
на X моль или I  кмоль.

При всех превращениях экзотерического характера (&> 0), 
т .е .  сопровождающихся потерять тепла системой, . зменение теп- 
лооодериания рассматривается как убыль энергия системы. Со
ответственно, приход тепла по эндотермическим реакциям (¿2^ 0) 
сопровождается увеличением внутренней энергии системы и счи
тается положительным.

Р а б о т а  04). Работу также измеряют в джоулях и ки
лоджоулях, отнесенных к одному молю (Дж-моль”  ̂ и к£ж*моль”^ ).
Ее считают положительной, если система осуществляет работу 
против внешних сил (например при расширении газа, при работе 
гальванического элемента и т .д .)  или отрицательной, при воз
действии внешних сил на систему (работа сжатия, электродной 
поляризации и .т .д . ) .

Г а з .  По законам Бойля -  Мариотта и Гей-Люссака

г  . - а й _______£—/? 273,15

и по уравнению Клапейрона -  Менделеева 
р У  = тьДТ,

где р 0 я -  давление и объем газа при 0 °С; п  -  число 'мо
лей газа; &  -  универсальная газовая постоянная (табл. 3 ) , из
менение давления р  и температуры Т газа влечет за ообой^из- 
менение объема V  , Так как нормальный объем всех газов V  «
* 22,4136 дм3 *моль*" ,̂ то расчеты по приведенным уравнениям поз* 
воляют определять параметры состояния газовых систем в любых 
условиях.
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Значения универсальной газовой постоянной Л  , выраженные 

в различных единицах

Параметры нормального состояние 
га за  прл Т  ш 273,15 К

Ра К
*  '  . А ^ /2 73,16

101325 Па

1 атм

1,0333 кгс'см -2

0,0224130

22,4138 дм°

22,4138 дмс

8.31441 Дж«моль“ 1*К*'1

8.31441 Па*м*моль~'»К” ^

0,082050 атм«дмЭ»моль *«К \

1,98717 кал •моль” ^К ”* ту.

8,4788 кгс«цм*моль- ^.К- \

1,98584 кал •моль~^К~*
* т т

По закону Дальтона общий объем смеси газов ^ 0бщ равви 
сумме парциальных объемов отдельных компонентов:

Vобщ

а общее давление р 0(̂  -  сумме юс парциальных давлений!

^общ тР1 +Р2 * •••+ Рл* '

Соответственно, ¥ч= Р г Го6ш,*™ РГ^Робш , *
Р г л У гР**ш, и т -я -

Из закона Дальтона также следует, что простые физические 
константы смеси газов (молекулярная масса, плотность, теплоем
кость и пр .) можно рассчитывать по правилу аддитивности, т .е . 
по простому правилу сложения. Есдя -А",, , , . . ,  К п -  изгест-



ные физические константы компонентов, , . . . .  Уп  -  объем
ные доли отдельных составляющих, , р ^ , р п  -  их относи
тельные парциальные давления» то общая (средняя) константа

к . ^ к 1г1 * . . . * к яг п -,

Х ‘ Ъ Р 1*Х ,Р 1*--- '*Х яР п -

Например, сухой воздух по объему о одержит 78 % азота,
21 % киолорода и I  % примесей (условно аргона). Его средняя 
молекулярная мэсоа, рассчдтанвая по правилу аддитивное!.*,

М ~  28,0134*0,78 + 31,9088.0,21 + 39,948-0,01 = 28,96, где 
23,0134; 31,9988 и 39,948 -  молекулярная масса азота, каояо- 
рода и аргона соответственно.

Соглаоно кинетической теории, молекулярная теплоемкость 
идеального газа не зависит от параметров состояния ( V  ¿ р , Т)  
и всецело определяется отроением самих молекул. Теплоемкости 
реальных одноатомных газов (к ним относят инертные газы к пары 
бг'кшинства металлов) достаточно точно согласуются с требова
ниями теории (табл. 4). Свойства двух- и. трехатомтсг газов 
сравнительно близки к теоретическим. Свойства многоатомных 
газов заметно от них отличаются. Свойства водяного пара близ
ки к свойотвам идеального газа. Ьго стандартное состояние отве
чает тешературе 298,15 К и гипотетическому давлении 
0,101355 МПа (фактическое равиовеоное давление 3150 Па).

В отличие от идеальшгх систем теплоемкости реальных газов 
несколько мбшлотоя о дазлечием (табл. 5) и особенно с темпе
ратурой. Последнюю зависимость для удобства‘расчетов выражазл1 
в виде степенного ряда

Ср-и. + р Г 2, Ш

где а ,  /1 я |  -  экслердалентальные коэффициент .. Их зЕаченгя 
приведены во многих справочниках [9 , И ,  13, 15],



М ол ек ул я р н ы е т еп л о ем к о ст и  Ьваов при п ост оя н н ом  давлении  

Ср и постоянном  объомо Су  а значения адиабатического  

ээффушпоита ^ {температура 298,15 К, ^  " 0,1 01325 МПа>.

М ол екула га л о Г д.э М олярнп» т еп л о ем к о ст ь , 

« Д ж *м оль ^ К " 1

Али1)Сатичн 
кип ког»ффт 

ьнт  

■\-*Ср / С у

О д и оатом н ая Н е 20,71) 12,44 1,071
*

н 9 20 ,79 12.1Г, 1,670

Д в ухатом н ая СО '20,11 • НО,<5 • 1,403

н а
? 8,83 2 0 ,3 2 1,405

НС 1 29 ,13 20,8-1 1,398

М г 2Й.12 2 0 ,7 0 1,101

° .>
29 ,35 2 1 ,0 0 1,398

В о 1д у.х 2 0 ,2 0 ' 2 0 ,8 2 1,402

Т рэхм том ная с д г 3 3 ,0 4 2 1 ,8  Г 1,365

На° 3 3 ,5 8 ' 2 3 ,3 0 1,324

. ¡ V 3 1 ,23 25.(31 1,337

3 2 ,17 23 ,51 1,381

М иоголтом ллн СИ . 35,61 27,0(1 1.317

о о 2 37 ,1  1 -*.4,70 1,21)3

N 4 . 35,5(1 - 2Й .20 1,2«1

* 0 , . 3 0 ,8 7 -1 ,7 1 ¡,2 5 7

5 0 , 50 ,67 -12,22 1 ,200

В о д а .  Состояние воды почти не зависит от характера 
внешних сил и и основном определяется темпера1 трой*

В о д н м е  р а с т в о р и  г а з о в .  Инертные г а -  
зи, растворенные в поде, почти не меняет своЛс1в ъоды* а саг /л  

газы оледуют законам пи.сч.дьг.шс гааоь. В этом случае физические



М олярная тв л л оем к ооть  г я у о е  С .
-1 ,-1при гркп ерптур«' '¿08 ,15  К, Д ж *моль -К

Гнэ Д л м ^ н и е , МПа

0,001 0,01 <V 1 4 7

К ислород 2 9 ,3 0 29,:j3 2 9 ,3 5 Й0,82 3 1 ,4 0 3 3 ,0 3 3 4 ,0 4

Окись
угл ер од а 2 9 ,0 6 20 ,00 29 ,11 2 9 ,4 8 3 1 ,0 0 3 2 ,2 6 ¿ 3 ,3 5

Д вуокись
углороца 3 6 ,8 6 3 9 ,» 0 3 7 , U 4 0 ,0 4 6 1 ,3 4 *■ -

свойства смесей могут определяться аддитивно. Двуокись углеро
да, хлор, сероводород, аммиак я некоторые другие газа энергич
но гидролизуются, в результате чего их растворимость в воде на- 
мниго увеличивается. Растворимость газов в воде в стандартных 
условиях (298,15 ЙА р  * 0,101325 МПа) следугацая, 
моль*(1000 г Н20/“1-103:
Гпз В оздух  Н ,

Раство
римость 0,781 0,781  1,202  0 ,038

СО

0,055

СОп

3 3 ,0

СЪ

ao,i

Яг$

1D 1,9

NH,

•льо

Присутствие в воде инертных компонентов уменьшает раство
римость и акгавноегь гаээл (рис. I ) ,  а наличие активных за
даст в их увеличивает. Например, С02 и $0^ неогралкчеьно раст
ворима в щелочшд средах, 02 -  в растворах сульфита, СЦ- 
в растворах тиосульфата, в кислых средах и т.д . В этих
случаях равновесное давление газа над раствором практически 
равно нулю. При образовании менее прочных соединений наблюдае
мые равновесия характеризуются более сложными зависимостями. 
Например, растворение окиси углерода в  уедно-алагиачянх раотво-





pox сопровождается образоранием малостойкого комплекса 
[C u(N H j)?Co]+. В этомм случае равновесное давление окиои уг
лерода формально описывается абсорбционный уравнением Леыгмсра.

В большинстве случаев и, в частности, при взаимодействии • 
инертных газов с водой, р.язновесная растворимость газов в воде 
следует закону Генри, т .о . лияейнс увеличивается с ростом пар- 
циального давления. Повышение температуры сначала уменьшает 
растворимость (рис. 2 ). Наше примерно I5C °С, »следствие про
грессирующих потерь свойств воды, как жидкости, и роста <?е 
свойств как пара, растворимость инертных гауоз, паоборо", на
чинает увеличиваться. При р т о м  закон Генри справедлив во всем 
температурном диапазоне. ♦

В стандартных условиях гермодинамическую активность гаэов 
в воде принимают равной единице. При этом реальные концентра
ции газов могут иметь самые разнообразные значения.

В о д н ы е  р. а с т в о р ы  э л е к т р о л и т о в .
В совершенных ("идеальных") раотворах сколько-нибудь заметно
го взаимодействия молекул растворенного вещества с молекулаш 
раотворителя не происходит. Поэтому обь-?м получаемой смеси точ
но равен сумме объемов исходных веществ, а разбарление (кон
центрирование) не сопровождается ни изменениями парциальных 
объемог, ни изменениями тепловых эффектов растворении, ни из
менениями теплоемкости.

В гидрометаллургии большинство растворов представляет осо
бой системы сильных электролитов. Они характеризуются практи
чески полной диосоциацией реагентов и энергичной гидратацией 
образующихся ионов. Притяление диполей воды электричеокимн по
лями ионои связывает молекулы растворителя и существенно ме
няет исходное соотношение объемов ионов электролита и воды.
Чаще всего объем получающейся смеси оказывается несколько 
меньшим суммы объемов исходных компонентов.*В этом случае 
растворение электролитов сопровождается сжатие« (електрострпк- 
цией) система. Так как отепень гидратации номов зависит от 
концентрации раствора и температуры, то в реальных системах 
разбавление смесей увеличивает парциальные объемы, меняет теп-
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ловые эффекты и теплоемкости. Изменение температуры проявляет
ся аналогично. Общий характер этих зависимостей настолько сло
жен, что полностью исключает зозмовность каких-либо расчетов 
по уравнениям аддитивности^

В общем случае ионизация сильных электролитов и гидрата
ция ионов уменьшает парциальную теплоемкость последних. Вели
чина этого изменена* увеличивается о разбавлением. Поэтому '  
парциальные теплоемкости сильных электролитов, раоочитаннне 
из условного предположения сохранения теплоемкости чистой во
ды, обычно характеризуются формальными (чаще отрицательными) 
значениями теплоемкости (рис. 3 ). Лишь в очень концентрирован-

Н и с .З . Парциальные моляркыо гел л оом к остн  сильных «л охт р ол м тов  
в воде при 20 С

пых растворах, близких к пасыщечшгм, т .е . при сравнительно 
небольшой гидратации ионов, теплоемкости о о лей приблкяаытся 
к теплоемкостям кристаллов. Так как никаких общих иакономср-



ноствй тут не наблюдается, то теплоемкости водных растворов 
сильных электролитов принимают по практическим данным. Обычно 
все они откосятся к температурам, близким к стандартной

Замена реалышх концентраций на условные или активные 
(точнее на безразмерные активности) позволяет выразить свойст
ва реальных систем гипотетическими характеристиками идеальных 
растворов. При этом используют моляльные концентрации т  , из
меряемые в молях или киломолях в 1000 з? или в 1000 кг Н20 со
ответственно и связанные с обычными молярными концентрациями 
следующими уравнениями:

где Л /-  молярная масса'растворенного вещества, моль (кмоль); 
С -  молярная концентр:шия вещества, молода“3 (кмоль«м-3 ).; 
р -  плотность раствора, г-дм“ 3 (кг»м~э).

Термодинамические активности веществ s растворах а  нахо
дят простим умножением моллльньгк концентраций т  на соответ
ствующие им средние коэффициент -.ктклиооти .

В разбавленных растворах среднее коэффициенты активности 
могут быть рассчитаны аналитически. Основой расчета служат 
следующие' соображения [6] .  По правилу Льшса и Рендала сред
ний коэффициент актиьиостя любого разбавленного электро
лита определяется лишь ионной силой раствора J  = Ц т п 2/ !  , 
где ж -  моляльнье концентрации ионов; п. -  их валентности. 
Например, раствор,садогяедий 0,02 моля Fe2(Sfy)3H 0,1 моля HCl , 
имеет- t n t f *  0,02*2 = 0,04; n Fe3.« З;/«^?-* 0,02-3 « 0,06;

2; mH.o o#I ;  и1£*а» I ;  0 ,1; I. Его ионная

(298,IF К).

( 2 )

(3)

сила
\

(0 ,04 -32 + О,OG* с" + 0 , М 2 + 0 ,1-12)/2  = 0,40.



В свою очередь ионная сила раотвора /  связана с коэффи
циентом активнооти ^ + уравнением Дебая -  Гиккеля ( т  < 0,01?»

где А  -  коэффициент, зовяоящий от темпера тури; гг* и ть ~ ва
лентность катиона к аниона соответственно.

Коэффициент А  меняется с температурой следующим обра-

Так как температурные изменения среднего ко&ффшцгента 
активности сравнительно незначительны (рус. 4 ) , то техни
ческие расчеты для условий умеренно высоки* температур (0- 80°С/ 
можно выполнять по обычным данный стандартных осотоянхй.

логенидов первой группы периодической системы элехенздв, как 
правило, уменьшаются с увеличением заряда катиона: ^ ¿ С1>^КаС1>
^  1 ьъс1> 1сза » п1>ичем аналогичные и оямбатные изменен 
кия наблвдаются таксе в снижении среднего ковфЛицизпта актив
ности праоутотвуодей одноименной киолоты. Коэффициента актив
ности оснований в галогенидяых растворах меняются к протдьоао- 
ложном порядке.

-0 ,05):
“ —Ап*п~т/Т,

о приближенным уравнением Гентельберга ( тг а  0 ,1 -0 ,3 ):

и с эмпирическим уравнением Дэвиса {т ^  0 Д -0 .5 ):

зом [ ы ,  с .201] :

-,°С  20 25 80 7 5 .  100 150 ЯО
А  ОДНИ 0,5098 0,5404 0,5525 О.ВОЙ2 0,6017 0^103

Индивидуальные свойства ионов в омесях проявляете? более 
сложными зависимостями. Инпример, коэффициенты активности 1« -



- P v c .4 .  B j .  я н и е т ем п ер а т у р ы  не о т н о с и т е л ь н о е  и зм ен ен и е ср ед  н его  коэффициента  
активности { тп ■ 1 моль) 

i к 2 -  оп ы т н ы е данные ( Х а ^ и  НаЛ со о т в ет ст в ен н о ; 3 -  т ео р ет и ч еск а я  крявая

Коэффициенты активности сульфатов сшшаются поряду 
Me* >  Н + >  М ег+>  Ме3+ >  Ме*+ , в котором наядой 
группе» например MeiSO^, отвечают близкие значения . 
Влияние г 'льфатоз на изменение коэффициента активности при
сутствующей серной кислота проявляется аналогично и сиибетво.

Средние коэффициенты активности 'j + ' характеризуют собой 
свой ств  общего электролита, например , а ие отдельных
aoHtj ¿иг+ и ¡ÏO^" ( с о о т в е т с т в е н н о  . а не ¡̂Cwî+ и  ) .
Это положение не осложняет обычных расчетов, так как табличные 
значения “]} + в c^jro очередь были определены по концентрации 
ионов (например по уравнению Нернста в £>астворах .СиЗС^ с вы
бранной концентрацией £u,, f ) .  В д о с т а т о ч н о  разбавленных элект
ролитах ( nj. г? ОД моль/1000 г Н^}) активности отдельных ионов 
приближенно могут быть рассчитаны иэ условного предположения 
равенства ионных коэффициентов j)V _”_j|cv" в Раств°Рах •
Так как и ^кС Г Т /псТ сг * то ÎK c rJ jC 'ïc r '
¡Ыпрямор, Д1Я раствора с т/ta  0,01 моль* (1000 г  Л^О)“1 по таб
личном данным 0,902. Соответственно l c r “1 ^»902.



Эго определение позволяет найти коэффициент активности 
других ионов. Например, д, -я раствора К ?$0  ̂ при тп -
* 0,005 моль* (1000 г  Н ^ Г 1 , т .е . изомрляльного по калий- 
иону. по табличным данным en. = 0,776. Тан как Vv-вл *
.  0.778 -  , го W  .  0 ,578.

Апалогично для раствора Си.СЦ с концентрацией «
« 0,005 моль.(1000 г Н^О)”* , т .е .  иаомоляльного по хлор-иону, 
по табличным данным Îcuu  в С,783. Так как "|СаСг « 0,783 »
в l^ f c ü ^ ic i ' * V T c ù ^ '^ £ * то "Îilul+ = ° t 590-

Объединение расчетных значений ионных коэффициентов для 
соли С п а д а е т  ^  = 1 ^ с и Й ? о £  = 0.590.0,571? = 0,5В0, 
что удовлетворительно согласуется с экспериментальным опреде
лением ^ uÿ),* 0,573 для 0,005 Мл раствора сульфата меда.

При фактических расчетах обычно используют табличные 
значения ^  [9, 13] . При этом применяет графические зависи
мости, непосредственно связизат»*е моляльше и актизэные кон- 
ценгращш раствора (рио. 5).

Т в е р д ы е  т е л а .  Состав и свойства аморфных тел 
неопределенны. Поэтому табличные значения констант распростра
н и тся  главным образом на кристаллические модификации, Так 
как объем твердых тел с изменением давления и тегшературы ме
няется незначительно, то в термодинамических расчетах их ак
тивность условно принимают равной единице. Но в химических 
соединениях из нескольких компонентов (например, в сплашчх, 
шлаках, сложных солях) индивидуальные активности имеют пере
менные и нестандартные значения. Их обачнэ определятся экспе
риментально.

Температурное изменение теплоемкости твердых тел харак
теризуется степенной зависимостью вида уравнения ( I ) ,  Прибли
зительное представление о теплоемкости твердых тел дает правило 
Долонга и Пти, чо которое атомные теплоем: сти всех твердых 
элементов одинаковы и равны 26-27 Дх»атои“*«К“*, и Нейшна -  
Коппа, по которому молярные тесдоелзсости твердых пещоств опре
деляются как сумма удельных атомных теплоемкостей. Тешгоем-



Cf

Cf

Р
и

с.
5.

 
И

зм
ен

ен
ие

 
ак

т
ив

но
ст

и*
су

ль
ф

ат
ов

 
в 

за
ви

си
м

ос
ти

 
от 

ко
нц

ен
тр

ац
ии

 
р

ас
тв

ор
а



кости смесей, не образуюцих химических соединений, можно рас
считывать аддитивно по правилу Реиьо:

с  = т 1Ср,1 + т 1Ср Л * - - ' т П Ср . П 
р,ойш. т  + 771̂  . ..  + т п  ’

где средняя молярная теплоемкость, Лж-моль^-К"1;
C i . f i , »  , Сп молярные теплоемкости компонентов смеси,Р) 1 /**Т Т
Дж.моль «д, ; т { » т2* ^тг. ” чиоло молей каждого компо-
нента.

3. ПАРАМЕТРЫ ПРЕВРАЩЕНИЙ

Т е п л о т а  п л а в л е н и я .  Плавление сопряжено 
с затратой энергии на разрушение кристаллической решетки ве
щества. Эта энергия, подводамая извне, численно равная "скры
той теплите плавления" Л nj1uei, всегда увеличивает общую энталь
пию (теплооодержание) системы дН°  . Она связана с изменением 
аьгропяи плавления &SnAüb эмпирическим правилом Трут она

А  f в -  1000Лтта^  ̂ ^  6 -  J 4 (4)Лл’ппаЬ-  Т  ж т ~ 0 - >
плав

где аГ̂  и S \  -  энтропии жидкости и твердого вещества. 
Дж^моль^.К“1; ТШаъ~ температура плавления, К,

Множитель 1000 перево,сит обычные табличное значения 
скрытой теплоты плавления Л Г(1й% в килодаоулях на моль а 
стандартнее изменения энтропия или энтропийные единлци 
(Лж 'моль^-Г1). Коэффициент 8 :арнктерек для металлов и 
оплавов, 6-ХО -  дчя вещоств с молекуляркш строением и 12- 
15 -  для веществ с ионной структурой типа NaCl,

Т е п л о т а  и с п а р е н и я ,  йспаг зие я возгон
ка также овяаана с подводом дополнительной энергии на прео
доление сил взаимного притяжения молекул кидкооти и на про
изводство работы расширения пара. Поэтому псттароние (ьозгоп- 
ка) веществе также всегда увеличивает т еп л о г. од ерж а^и о систе-



к в  дЛ °  на скрытую теплоту испарения Листт или окрытую теплой 
ту возгонки Х°аозг , измеренную в килоджоулях на моль.

Интегрируя известное уравнение изобары Ванг-Гоффа, полу
чаем

1000Х“ИС1Т I а г  Й00Х-ЖП 
V  — ------- ] ! * - ■ -  л т  ~ ' С0П51; .

\5)

V * -  19Д4Г 4С01151’

Ра Л°истг { ^000 10007 А  Л истг (  №
“  р г J9 .il \  т2

(6)

где 19,14 Дк.моль’-^К”* отвечает 2»303£ .
Согласно выражению (6 ), величина Л иат легко может быть 

определена экспериментально построением графина в координатах
1000 Фактически Л°ИС17 Ф соп^ , и получаемый график
/(1000  имеет олегка выпуклую форму с кривизной, по

степенно уменывашейся по мере приближения к критической тем- 
перагуре Т̂ т .

При р  » I атм ( 1д̂ 7 «О ) и Т  * Гшш уравнение (5) дает 

^ ^ = с сл 5 1 Ч - ^ = д < с п , (7) 
КИП .

где изменение эотчюпии испарения.
По данным Пикте 2 Трутона л ^ 1 Сп одинаково для многих 

вещеотв и равно 92 + 6 Дх*моль“*.К . Немногие исключения 
наблюдаются лишь для сильно ассоциированных жидкостей и ве
ществ о особенно низкой критической температурой.

Уравьения (5)-(7) позволяют найти неизвестные величины, 
например^, по имеющемся табличным дашым Л°к<с7Т и д ^ * стт,
и, наоборот, Л ИС!Т и Д ^ сгт по экспериментальным определени
ям р .



Т е п л о т а  р а с т в о р е н и я .  Уоловно теплоту 
растворения можно р а зд е т ь  я а  два слагаемых: й к -  теплоту 
перехода растворяющегося вещества в то состояние, в котором 
оно оущеотвует в растворе, и -  теплоту гидратации (в об
щем случае -  теплоту сольватации) . Последняя всегда положитель
на и общий тепловой эффект растворения зависит от знака и 
величины .

Для газов 0. Эта часть тепла окледываетоя из затрат 
энергии на конденсацию газа (его сжатия до объема раствора) и 
тепла хяшчеокой реакции. В. тех случаях» когда ras pear рует 
о компонентами раствора (например, при растворении аммиака в 
кислых средах), значения соответственно получаются осо
бенно большими.

Для твердых тел 0. В этом случае представляет 
ообой теплоту разрушения кристаллической решетки. Она наиболее 
велика у веществ о прочной ионной структурой и мала у неэлект
ролитов.

Знак и величина общего теплового эффекта йр^-0.^*0.^ за*, 
висит от количественного соотношения и ¿2г • Кристаллогидра
ты обычно характеризуются сравнительно болыниш отрицательными 
значениями (21 и сравнительно невыоокими положительными вели
чинами €L¡ . Поэтому их растворение чаше всего протекает эн
дотермически. Сильные киолоты и оовования ввиду оильной гидра
тации подучающихся ионов Н*и 01Г растворяются экзотермически.

Так как отепень гидратации определяется концентрецией 
раствора, то теплота растворения зависит от степени разбавления. 
Стандартные теЕНОзсикические данные обычно огнен
оят к идеализированному состоянию "бесконечного разбавления". ■

Т е п л о т а  с м е ш е н и я .  Смешение разбавленных • 
раотворов сильных электролитов тепловыми эффектами не сопровож
дается, так как присутствующие в растворах ионн никаких оу- 
щеотвеннше изменений не претерпевают. Например, при обменной 
реакции TÍ1SO4 +2NaCl-BCl2+NazS^jio и после омвшелия B+pQ05V 
ворах присутствуют одни я те &е гидратированные ионы № , ЗГа, 
а - и S0¿'.



Это правило однако не соблюдается при образовании не
растворимых осадков. В этом случав реакции осаждения сопровож
даются явлениями деионизации и дегидратации и характеризуются 
тепловпи эффектами, противоположными процессам растворения.

Т е п л о т а  н е й т р а л и з а ц и и .  В водных 
растворах сильных кислот и основания нейтрализация реагентов 
в основном сводится к простой реакции между ионами гидрокоо- 
ния и гидроксилй: Н4 + ОВГ « Н20. Поэтому изменение стандарт
ного теплосодержания -285,84-0,0-(-229,94) =
= -55,90 кДж.моль"* и стандартный тепловой эффект 6°  ̂«
« -  ^^298 " 55,90 кДж.моль*** для воех реакций нейтрализации 
постоянен и не зависит от природы катионов или анионов.

П р и м е р  З Л . В баллоне объемом 50 дма находился 
кислород под давлением 14,72 МПа (150 ат) при температуре 
263 К (-10 °С). После использования чаоти кислорода давление 
в баллоне уппо до 0,49 МПа (5 ат), а температура газа повы
силась до 293 К (20 °С). Определить количество израсходован
ного киолорода.

Р е ш е н и е .  Манометр баллона показывал избыточное 
давление. Поэтому начальное фактическое давление 14,72+0,10« 
в 14,82 ШТа. Массу кислорода рассчитываем' по уравнению Клай- 
перона -  Менделеева. Число молей киолорода

.  339 МОЛЬ.
£ Т  8,314 • 263

или 1^«= 0,0224136*339 -  7 ,6  м3 02 в норь.лльных условиях.
Аналогично давление оставшегося кислорода

0,49 + 0,10 -  0,59 МПа,

а его количество

«  « - 9 ^ 1 0 в а50:1СГ-3 ^ модь 
8,314.293



•или в нормальных уоловиях 1^* 0,0224136*12,1 0 ,3  м3.
Следовательно, израсходовано 339 -  12,1 * 326,9 моль кио- 

лорода или 7,6 -  0,3 = 7 ,3  ы3.
П р и м е р  3 .2 . Требуетоя приготовить 10 м3 раствора 

серной кислоты с содержанием Н^О^, равным 150 кг*м~3. Рас- 
очитатГ расход технической серной кислоты (92,5  % Н^Од), рас
ход воды и изменение температуры при смешивании.

Р е ш е н и е .  Расход кислоты 150*10/0,925 = 1622 кг 
или 1622/1826 = 0,888 ма , где 1826 кг*ч“ 3 -  плотность исход
ной кислоты (ГОСТ 2184-65). В кислоте содержится 1622*0,075«
* 122 кг воды.

Получаемый раствор имеет плотность 1093 кг*м~3 (20 °С) 
и массу 10» 1093 = 10930 кг. В нем содержится 10930-150.10«
* 9430 кг воды.

Следовательно, расход воды на приготовление раствора 
9430 -  122 = 9308 кг или 9308/99Р.2 <= 9,325 м3 , 1̂ е  
998,2 кг.м“3 -  плотность воды (20 °С).

Антидалатационный эффект 0,888+9,325-10 ■= 0,213 м3 или 
около 2 %.

Получаемый раствор имеет молярную концентрацию С -  
= 150/98,08 « 1,529 моль.дм"3, где 98,08 г  -  молярная мас
са серной кислоты Согласно уравнению (2) ей отвечает мо- 
ляльная концентрация

7к а  ------------ * 2,62 моль* (1000 г  Е-О)"1.
1093 -  98,08:1.529 * ^

По табличным данным [9 , с .52] интегральная теплота раст
ворения серпой кислоты при получении смеви указанной моляль- 
ности, равна 72,9 к,1£к«моль“*. Поэтому тепловой эффект раз
бавления 1,62-72,9 = 118,1 кДк-(1000 г ^ О )" 1 или 
118,1(1,093-0,±50) = I I I , 4 кДк.даГ3.

По экспериментальным данным (см. рис.З) парциальная 
молярная теплоемкость Н2%  в системе Н2$04 -  Н̂ О при 
модальности получаемого раствора т= 1,32 моль-(1000 г ^ О ) ’ 1



раьна 33 йь-моль“*.^" , Б стандартных условиях она составляет 
137,57 Дж»моль“*.1С [9, с. 14] . Поэтому теплоемкость смеси, 
содержащей 1,62 моль Нг$0̂  и 100С г  Н̂ О или 1000/18,02 *=
«* 55,4? моль Н20, определяем как с у м м у

33*1,62 + 75,31*55,45 * 53,46 + 4178,95 *  423Г Двс-К"1,

где 75,31 Дк.моль**^«К"  ̂ -  теплоемкость воды в стандартных ус
ловиях. Найденное значение теплоемкости смеси отвечает удель
ной теплоемкости раствора 4232-{1,093-0,150) * 3991 Д^даГЗК“1.

Следовательно, при смэшивания воды и кислоты температура 
раствора поднимется на 111,4*1000/3991 *  28 К.

Приближенный расчет температурного эффекта может быть 
выполнен бее учета электросгрмхционного взаимодействия компо
нентов смеси. В этом случае теплоемкости веществ принимаем по 
их стандартна значениям [9 , с .14 ] , а теплоемкость смеси 
рассчитываем «аддитивно. Соответственно, теплоемкость смеси, 
содержащей 1000 г Н^О, равна 137,57*1,62 + 75,31*55,49 -  
2x4402 , а удельная теплоемкость раствора -  4402* (1,093-
-0,150) = 4151 Дк*дм“ 3*К"*. Температурный эффект смешвакия 
111,4*1000/4151 *  27 К.

П р и м е р  3.3. В сернокислых средах окись ешкца, 
присутствуюдая в цинковнх огарках, реагирует с образованием 
сульфата. Используя табличные зкачення произведешь активнос
тей ЛГ в а рь}, дг«.0 г- -1,6*10"® [9, сЛ 2?) , рассчитать 
растворимость сульфата свк:ща в воде и в I  м растворах нитра
та калдя и сульфата цинка.

Р е ш е н и е ,  При растворении РЬЯ1̂  в чистой ьодо, 
учитывая незначительную растворимость этой соли, полны« кооф- 
фициэнтн активности "УрЬг+ и ^ 0г- принимаем ровном:! единице. 
Соответственно 4

¿ а  ' а ръ** а $ ^ ' “  гп$ги  ТЬо/" 7,1 = 

~ 1 т ^ . 1 т н ь . , .  ^ * 1 , 6 - 1 0  \



откуда т РЬ50а 1/ 1 ,6-ХСГ8 « 1.26.Ю "4 моль. (1000 г  Н^ОГ1.

Присутствие ионов К. л N03 меняет актжвностз ионов РЬ 
и {804"» 110 оставлй:ет неиямек:двс значение герм од я иш ичеокой 
константы Я  . Поэтому аналогично

= М ’Ю .
Согласно теории Льюиса и Рбндела растворы равной ионной 

силы характеризуются раишми средними коэффициентами ачтивнос- 
ти. Так как раотзоримосгь сульфаго свинца сравнительно невели
ка, то коэффициент активности солой б сметанном электролите 
РЬ$0^ + К и 03 принимаем по табличным значениям для I М  
раствора нитрата калия. Соответственно имеем *]{+« 0,443 [9, 
с. 128] . Следовательно,

гп = X 90* 1СГ4 моль» (1000 г  НЛ»“1.
РЬЗЧ I/ о,443 *

В присутствии инертных электролитов растворимость суль
фата свпниа несколько увеличивается.

Присутствиг сульфат-ионов такко не меняет значения тер- 
модшш&ической константы X , : Х =  1* т ? п ае . * 1,6.10,11 ** в Р с£* ЯОа
а проявляют свое влияние лишь в смещении каблвдаемох'о равно
весия.

Здесь, как и ранее, условиям задачи
гл$о1~ * моль* (1000 г  НзОГ1. Средний кавффвциент ак
тивности смешанного электролита РЪ$0̂  ^+' = 0.045
принимаем по табличным значениям лля I М  раствора сульфата 
цинка [_9, с. 128].

Следовательно,

^  * 37,2*КГ8 моль»(1000 г  Ц /» “1.
4 0,0 ‘к̂  • х. ■*

Присутствие *хо±Ч;̂ о растворимой соли с одноименно; ионом 
(сульфата цинка) падог чет растворимость сульфета евляца»



I  р I  I  •  у  1 Д . Во ШИДВИЩ—тНИИ̂ ПИМ юннни УЦЭТГОСТЬ 
« 9 а  « н я н я  м я  ц м л щ ш ,  содержащим 20,7 % , в зависи
мости от температуры, следующая:

т, к 
т,°с

273,15

а ,$

р ,  м м  102 
р т .с т .

279,13 284,15 ' 293,15 303,15 313,15 323,15 »33,15 

в  11 20 30 40 80 80

142 172,5 272,5 339 616 913,5 1235,5

Определить скрытую теплоту испарения ашиака.
Р е ш е н и е .  Насчет производим графическим методом, 

иопользуя для этого уравнение изобары в его интегральной форме 
(6 ). Так как это уравнение включает в себя разность логариф
мов, а не их абсолютные значения, то давление, указанное во 
внеокстедных единицах (миллиметры ртутного столба), в стан
дартные не переводим. Строим график /  (1000/10 (рис.6).

Р ис.в . Влияние темпарптурм на изменение давления 
ам м иака

Согласно графику, при 1000/^» 3,7 Ц/{а 1*93, и при 
1000/Г2 *  3 ,0  «= 3,11.

Подставляя эти значения в уравнение (6), получим
А°иоп 
19,14 (3 ,0  -  3 .7 ),

откуда £ ясп * 32,3 кД*.моль- I



Другой вариант раочета скрытой теплоты испарения ачмиака 
основал на табличных данных [9 , сЛ б ] изменения энталыши 
при переходе аммиака из жидкого состояния • ( 298 “
« -69,87 кДж*мо*ь** )̂ в газообразное ( -46,19 кДх.моль“ * ).
Тогда

■?СИСТ1-ДЛ^29̂ Г- -46 ,15М-69 [ 87) =23,68 кДд.моль-1.

Полученное значение отвечает условиям "бесконечно разбав
ленного" раствора. Для реального раствора, содержащего 
20,7 % 1*ЯН̂ и кмеодего степень гидратации т #  в 3 »̂ »
следует учесть теплоту разбавления до идеального состояния, 
которая в данном случае равна 34,64-32,48 » 2,16 кД»*моль 
[9 , с .52] . Поэтому окончательно ^ -йсп ® 23,68 -  2,16 ■
« 21,52 кДж»моль“ *.

Скрытую теплоту испарения &»миака X можно рассчи- 
тать также по эмпирическому правилу Пикте -  Трутона:

ю^л ^
“  Т — = 9 2  + 8 Дд*моль"**К?*, 

ксп

где 77исп » 239,6 К -  температура ккиения К Н 3 прл р  =
* 0,101325 МПа (I  атм) [9 , с .65] . Подстановка значений 
дает

Л 'исп = 1 9 2 ^ Д Ь Ш * £  .  22,1 * 1#9 кДг.моль-^К-1 .
1000

Как следует из сравнения полученных результатов, послед
ние методы не пбеспечивают правильных решений, так как не 
учитывают сравнительно сильную химическую ассоциацию аммиака 
с водой.

П р и м е р  3 .5 . Температурная зависимость давления 
водяного пара над раствором сульфата аммония с концентрацией



^ Н 4)230^ .равной 300 г  на 1000 г  Н20, характеризуется следую
щими данными:

г ,  к 273. 293 313 333 ззз 373 363

Г ° С 0 20 40 60 80 100 ПО

р  ,м м  
р т .с т .

4.2 16,2 51.1 133,0 328,3 701,в 932,3

Рассчитать теплоту испарения воды и сравнить полученный 
результат со стаядар-Лшми данными испарения чистой воды.

Р е ш е н и е .  Расчет производим графически методом по 
уравнению изобары (6), Так как оно включает в себя отношение 
давлений, а  не их абсолютные значения, то перевода в стандарт
ные величины пе производим. Строим график Ц р  = /41000/Г) 
(рис, '7)и При 1 0 0 0 ^  = 3,7 0,52; при 1000/Г2 = 2,6
^3^2 в 3 ,01.

Р и с .7 .  В л и ян и е т ом я ер л тур ы  на и зм ен ен и е  давлении водя
н о г о  п а р а  над р а ст в о р о м  су л ь ф ст а  ам мония

Подставляя эта значения в уравнение (6), получим
X

0,52 -  3,01 ------ (2,6 -  3 ,7 ),
.19,14



откуда " Л исп = 43,3 кЛд-моль- *.
По табличным данным [ь,с.14] находим, что изменение эа- 

тальшш при испарении вода в стандартных условиях

^ и с п ^ Н вт ) Г - л Н ; 9 М  -  - 2 4 1 ,8 4 - ( - 2 8 5 .8 4 )  *

= 4 4 ,0  кДк-моль“ 1 .

Близкие расчетные результаты свидетельствуют о незначи
тельной химической гидратации сульфата аммония в его водных 
растворах.

4 . ЭНЕРГЕТИКА ГАЗООБРАЗНЫХ РМГЕНТОВ

Многие гидрометаллургические процессы протекают с учас
тием газообразных реагентов. Эне: готические показатели, набякн. 
даемые при расходовании газов, рассчитывают из общих подоаений 
кинетической теории идеальных газов и первого начала термоди
намики.

Известно, что каждое физическое тело или система тел 
всегда обладает некоторым запасом внутренней энергии и   ̂ скла
дывающимся из долевых энергий различного вида: внутриядерной, 
кинетической, потенциальной, энергии химических превращений и 
т .д . Условно считают, что в стандартных условиях внутренняя 
энергия всех простых веществ (элементов) равна нулю. Соответ
ственно, под внутренней энергией какого-либо химического сое
динения л 1 /  понимают энергию образования этого вещества из 
его простых Б„ементов. Ее выражают в килоджоулях на моль“*, и 
обозначают для стандартных условий.

Отвод или подвод тепла меняет запас внутренней энергии.
При превращение экзотермкчзского характерг ( й  0 ) , когда 
система теряет тепло, запас внутренней энергии уменьшается.
При превращениях эндотермического типа {С<  0 ) ,  когда система 
пополняется теплом извне, ее энергетический уровень уъпличи-



вается. Эта система знаков & , общепринятая в технике и в 
настоящем пособии, противоположна системе, исторически сложив
шейся в современной термодинамике.

Работа, осуществляемая системой, также меняет запао ее 
внутренней энергии. Запео энергии уменьшается, если система 
производит работу против внешних сил (Л > 0) и увеличивается 
при воздействии на систему внешних усилий (А <■ 0).

Первый закон термодинамики постулирует, что возникновение 
или уничтожение энергии невозможно и что любое изменение внут
реннего запаса энергии может проявляться лишь в двух возмож
ных фодаах перехода энергии: теплоты и работы, т .е.

& и - - 0 - А .  (8)

Ре осмотрим конкретные формы приложения первого закона 
термодинамики к описанию наиболее характерных производствен
ных операций.

И з о  х о р н ы е  п р о ч е е  о ы Г  В этом олучае сис
тема оохраняет овой объем и не производит никакой внешней ра
боты сжатия или раошрения. Так как 0, то, согласно 
уравнению (6) ,  ± д  V* •  ± й у  и вое отбираемое или подво
димое тепло полностью расходуется только на изменение внутрен
ней энергии оистемы. Соответственно, ори охлаждении оиотемы 
от стандартного оостояния

т
а при нагреваю”'  оиотемы

т

0,001
гзь

где Су -  иотинная теолоемкооть системы (реакции) их« посто
янном объеме, Дж.мрль-*,К“*.

Значения Су , отвечающие стандартной температуре 
'298,15 X« даны в табл. 4, Уравнения ооотояния газов в тепло-



вого эффекта имеет следующий вид:

Рг =
Pi LТ.

(9)

<2*--0,00* \<$А.Т, CIO)
П

d Y * - W i i v ( T r r i ) >  a i )

й у * - Ъ № К Т 1 ^ - ^ >  ( I 2 )Pi
где Су -  средняя теплоемкость газа при постоянном объеме, 
Дж«моль”*.К~ .

И з о б а р н ы е  п р о д е с о ы .  В &том случае олор 
дует пользоваться полным уравнением (8 ). Например, охлаждение 
системы сопровождается отводом тепла (¿¿> 0 ) и производством 
внешней работы сжатия С4*< 0). Поэтому, при охлаждения от 
от-вдартного состояния

ж

( л Г °)Р  ' Щ ' " * * , »  - O M t f d f ,
7

а при нагревании системы
т

(л и ° )  = *<■= л < а *0,0(11 У  d r ,

где а Н -  относительный запао внутренней энергьи системы др* 
постоянно! давлении. Свойства этой функции более детально 
изложены в разделе 5, предо двляет собой истинную тепло
емкость системы (реакции) при постоянном давлении, выражен
ную в джоулях на модь-келыда..

Так как большинство производственник лрощ сов протека- 
ет при постоянном давлении, то термодинамические функции л //г 
и С* имеют важное практическое значение. Величины неко
торых газов, отвечапцие стандартной температуре 298,1о К, да-



п° *ны в .табл. 4; температурные зависимости Ср  приведены в спра- 
вочнкках [9, I I ,  13] . Уравнения соотояния газов, внешней рабо
ты и -теплового эффекта имеют следующие вид:

а

К  =  7 1

(13)

А ^ О . О Ы р ^ - У ^ ) ,  (14)

л !?-о,со1г(7’Г 7[), (к )  
, 3

С?р = -0,001 (16)

( £ * - 0,001^ - 3 ) ’ №>

где -  орс^няя теплоемкость газа пру постоянном давлении, 
Дя.моль“ *.1С .

И з о т е р м и ч е с к и е  п р о ц е с с ы .  Между мо
лекулами идеального газа не существует ни сил сцепления, ни 
сил отталкивания. Поэтому при постоянной температуре изменение 
объема^яли давления газа но меняет запаса внутренней энергии 
и д У »  0 . Соответственно из уравнения (8) 0.Т-~А °Т.

Параметры, максимальная внешняя работа и тепловой эффект 
изотермических процессов характеризуются оледуадими уравне
ниями:

25 А
К  ~ Рг ’ 

А г ‘ 0 , т - г , т в т \ ц

(18)

%

Ц -

(19)

л .  

^  '

(20)



А д и а б а т н ы е  п р с ц е о с ы .  в этом случае 
теплообмен мезду внешней средой и оиоте«ой отсутствует и 
СьА * 0. Поэтому» оогласяо уравнению (8) , д £ ^ - - А л

Параметры и максимальную внешнш работу определяю до 
следующим уравнениям:

т

;-1

Л

К
ч ' Г л  

н/ л Г  / п ч  
\п1 Ч т) '

(21)

(22)

(23)

с,оо1£ / ;

Т т Н Г

о . о о ^ т ;

ТЯГ 
0 , 0 0 1 4

(24)

(25)

П р и м е р  4.1. 1000 да3 двуокиси углерода, находя
щихся под давлением 0,1962 Ша (.2 &'>), нагревают в закрыта* 
сосуде до 0,981 МПа (10 ат ) . Начальная температура газа 
7[ * 293,15 К (20°С). О тделить расход тепла я кпнеадуг 
температуру газа.

Р е ш е н и е .  По уравнению Клапейрона -  Менделеева 
число молей двуокиси углерода, участвующих в процессе,



где 8,314 Ла*м»моль"*.К”* -  универсальная газовая постоянная 
Л  (сы. табл. 3 ).

Предварительно по табл. 4 пронимаем среднюю теплоемкость 
углекислого газа яри достоянном объеме Су = 28,70 Дх.моль~*.К”? 
Иопольэуя уравнение (12) для изохорншг процессов находим рас
ход тепла на нагревание

¿ * - 0 , 0 0 1 л Й  — 15 -0,001-80,6.28,70.293,15(°«981"& .196? )
V * У 1 Р{ 0,1962

« -¿712 к^ь.

Знак минус означает, что тепло набежит подводить к газу 
л что атот подвод будет сопровождаться увеличением внутренней 
энергии системы н а  2712 кДк.

Температура нагретого газа

_1Ш б у  = ^  д д ъ д И '  т 1465
пСу 80,6.28,70

В действительности в рассчитанном интервале температур 
293-1465 К средняя теплоемкость углекислого газа при постоян
ном объеме Су -  42,7 Дж*моль“^«К"^. Поэтому при более точ
ней* расчете расход тепла на нагревание газа

Л , -  -0 ,001-80 ,6 .42 ,7-293 Д5С в _4036 кД*.
¥ 0,196?

Фактическое изменение в н у т р е н н е й  энергии газа л и ~ - й  =
* -(-4036) « 4036 Д*. Температура нагретого газа Т? не из
менится:



П р и м е р  4.2. 65,37 г  металлического цинка #(1 г .атом  
) растворили в серной юидоте при 298,15 К и атмосферном 

давлении. Определить произведенную внешнюю работу, тепловой 
эффект растворения и изменение внутренней энергии.

Р е ш е н и е ,  Так как при. растворении металлического 
цинка в серной кислоте изменение объема смеси за счет убыли 
металлической фази (около 0,01 дм3) и смены катионов (около 
0,06 да3) незначительно, то расширение системы в основном про
исходит за счет выделения водородаобъем которого при 
298,15 К составляет 24,47 дм^моль“1. Используя уравнение 
(14) для изобарных процессов находим, что произведенная внеш
няя работа

Ар  = 0,001/» = 0,001 *101325(24,47-0,01-0,06). 1СГ* -

= 2,47  кДж.моль"*,

прячем, являясь работой расширения, она будет положительной.
Растворение цинка протекает по реакции 2п + 2К*-1иг*+Н2 

и изменение энтальгши
♦

« -152,42 + 0 ,0  -  0 ,0  -  2*0,0 = -152,42 кДж,

где -152,42 кДа*моль“^ -  стандартная энтальпия иона цинка
, с .31] .

Тепловой эффект растворения Ор 23в = - д # ?9й= 152,42 кДж. 
Согласно первому закону термодинамики изменение внутрен

ней энергии системы, наблюдаемое при растворении цинка,

д и у ~ А Х ° т -А°р ~ -152,43-2,47 «= -154,89 кДк.моль"1 .

Этот резу. -.тат означает, что если бы I ^творение цинка 
производилось бэз увеличения объема выделяющегося ьодорода, 
т .е . без производства положительной внешней работы, то тепло
вой эффект процесса й у  окааплся бы равным *
* 154,89 кДк.



П р и м е р  4 .3 . I  мэ кислорода с температурой 333,15 К 
(60 °С) под давлением 0,981 Па, абс (10 ата) поступает в реак
тор высокотемпературного окисления сульфидов. Определить энер- 
гетичегчие характераотяки кислорода относительно стандартных 
условий.

Р е ш е н и е .  По уравнение Клапейрона -  Менделеева на
ходим массу кислороде:

- - Ж -

в , далее, его объем в.отавдартных (354,2*0,0244656 « 6,67 м8) 
и нормальных условиях (354,2*0,0224136 « 7,94 мв) . Здесь 
0,0244656 и 0,00224136 м3.моль~* -  удельные объемы кислорода.

В дальнейших расчетах условно пр.’тмем, что переход к 
стандартному состояние осуществляется по стадиям: I)  охлажде
ния кислорода от 333,15 К до температуры стандартного состоя
ния 298,15 К при постоянном давлении 0,981 МПа; 2) изотерми
ческого расширения газа  при 298,15 К со снижением давления 
от 0,981 МПа до стандартной величины С,101325 МПа,

Иопользуя уравнение (17) находим, что на первой стадии 
изобарного охлаждения газа расход тепла

0,00{п ё ° (Т г-Т ^  <= -0,001^354,2-29,35 (298,15-333,15)=
=■ 364 кЛж,

— О у у
где Ср  * 29,35 Да»моль~1 .К“А -  средняя теплоемкость кислоро
да при постоянном дарл?нпк (табл. 4),

Положительный тепловой эффект процесса отвечает убыли 
внутренней энергии газа.

Согласно уравнению (15) на этой стадии будет выполнена 
Ю2ЦШЯЯ работа

О р О ! * ^ " ^ )  = 0*001*354,2.8,314(298,15-333,15) 
«* -103



В данном случае отрицательное значение свидетельст
вует о работе сжатия и увеличения внутренней энории газа.

Соглаоно уравнению (8) общее изменение внутренней энергии 
кислорода на первой стадии

¿ И *  -364 -  (-103) -  -261 кДк.

Соглаоно уравнениям (18) и (20) ка отадии изотермического 
расширения rasa тепловоз <4фект процесса

&,/ =  -C,C0J n 2 ,3 C 3 jP 7 ’ lg  ——  -
P t  g

в -0,001*354,2*2,303.8,314-298,15 tq m̂ I ^ I O  «
^  0Д0И325.Ю 6

* -1994 кДк.

Отрицательный тзпловой эффект означает, что вторая' стадия 
требует подвода тепла извне и, следовательно, характеризуется 
ув дячением внутренней эсергии киолорода. Бпешняя работа на 
етой стадии

А г = С , 0 М п 2 Ж £ Г - Ц —  »
Рг g

* 0,001*354,2*2,303*8,314*298,15 Ы , Qi98:L : «
^  0,101325*106

о 1994 кДж,

является ьолоягательной и ороязводитоя оиотэмой»
Общее изменение внутренней анергии газа на второй стадия

-<-1994) -  T.S94 -  О,

что полностью отвечает представлению о свойствах кислорода 
как идеального газа.



Суммарный тепловой эффект относительно стандартных усло
вий

а  * а =  364 -  1994 * -1630 кДН.

Сушарный результат по внешней работе

А  =  А 1 -  А 2 =  -1 0 3  +  1894 «  1891  кДк.

Из полученных результатов следует, что вводимый компр*-- 
мированный кислород будет потреблять часть теп^а (1630 кДг.)# 
выделяющегося по экзотермическим реакциям окисления сульфидов, 
и вместе с тем'энергетически (1891 кДк) будет способствовать 
протеканию химических реакций окисления.

5. ЭНТАЛЬПИЯ. ТЕПЛОВЫЕ ЭФФЕКТЫ РЕАКЦИЙ

Термодинамическая функция энтальпии лИ т выражает со
бой относительный запас внутренней энергии системы при посто
янном давлении р  . Принято считать, что в стандартных усло
виях ( п  ■ I  моль, р  « I  атм, Т  = 298,15 К) энтальпии прос
тых веществ (элементов) равны нулю. Соответственно под энталь
пией какого-либо химического соединения понимают энергию обра
зования этого вещеотва из его простых элементов, а под энталь
пией реакции -  наблвдаемое изменение энтальпии. Применительно 
к стандартным условиям величину энтальпии обозначают

С повышением температуры энтальпия воех веществ увеличи
вается: т

[ ¿ Л Т ,  (36)
<, • 2» _ 0 

. где стандартная энтальпия, кДя*моль“А; Л -  скрытая
теплота фазовых превращений, кД«*моль“*; Ср -  истинная теп- 
лоеыкооть вещества при постоянном давлении, Дк»моль“*.к“*; 
Ф,001 -  коэффициент перевода даоулей в килодаоули. В деталь



ной и более корректной раелифровке зависимость (26) имеет в е щ

а м ; =  *  ели |  Ср л  ¿г*л°ШИ *0.001 [
29* п̂лйь

С , Л ‘> ,0 0 |] с г<17’,
Т. Р'

ИСП
где С ; С „ ; ¿"1 -  лстдяные теплоемкости вещества в егор ,Т  р , ж  / ? , г  в о
твердом, жидком и газообразном состоянии; Лп/)аа к Л мсп-  окры-* 
тая теплота плавления и испарения; 7^ла6 и 7’цсгт -  температура 
фазовюс переходов» К.

Истинные теплоемкости вецесть Ср при температуре Г 
принято выражать уравнением (X). Подстановка степенного ряда 
( I ) ,  надример в уравнение (26), и последующее интегрирование 
дает " Т

л Н г  - л Я ^ & *  Й +0,001 5 (а  + р Г  *  ' ¡ Г  ) ¿ 7 -
Г 296

« ¿*298 + А° + 0,001 | а  (Г-29Я,15)+ +
I. 2

, У (Г- 290.15) 
298 Д 5 Т

(Я7)

Изменение энтальпия реакция аА+ЬВъ с С •* с1{) рассчиты
вают по уравнению

л Н ^ с л Н ^  + с£д //£  -  а л Н ^ - д л Н ^ , (28)

где д / £ & / £ ,  дН£ш  энта..^пии реагентов я продуктов 
реакции.

Практические расчеты по уравнению (28) значительно упро
щаются введением промежуточной функции геплоеш, „с*и реакции 

(здесь к С -  тешоемкоом ко- 
ночных л начальных продуктов реакции). Так как для каждого де 
этих продуктов температурная зависимость теплоемкости задает“



ся степенпнм рядом одного и того же вида, то расчет теплоем
кости реакции цроизводится по следующей схеме:

ер,С = € (<*-е+Рс7 * ' \с т ^)>

- Ср Л - - а ( « - А  + ? А Т ^ А Т ' г) -  

. ~ Ср , £  = ~ Ь ( * -з  ' Р # т * 1 д т  *)>

( 2 ^ , к ы ~1.Ср ^ )  = А > В Г . 1 Т - \

где А  , В  и Т  -  алгебраические суммы произведений отехиомет- 
рическга: ковффкциентов на табличные значения ес , р и ^ в 
уравнениях теплоемкости отдельных веществ*

В этом случае т

Есль температура реакции мало отличается от стандартной 
298(15 X, то температурной поправкой на изменение теплоемкос
ти реакций, учитывая погрешности определений самих стандарт
ных энтальпий (они составляют около + 1-2  кДк*моль"* для 
•простых веществ и около ± 3-8 кДк*мол&“^ для славных соедине
ний), можно пренебречь. Ее никогда не учитывают при реакциях, 

(протекающих в годных средах, из-за малых значений самой поп
равки, а также неприменимости правила аддитивности к опреде
лению теплоемкости ионов а молекул воды.
.^ Т еп л о ви е  эф^екти реакций находят по формулам й р ^ - ь Щ ,

' ~ Л ^?98 *
П р и м е р  5.1. Определить значение энтальпии и 1-ао- 

ход тепла на нагревание одного моля 02 от стандартной темпе
ратуры 298,15 до 500 К при р  ~ 0,101325 МПа (I атм).



Р е ш е н и е .  В стандартных условиях энталышя гаеооб- 
разного кислорода равна нулю. Повышение температуры увеличива
ет энтальпию газа. По табличным данный [9 , о.10] находим, что 
температурная зависимость иоткнной теплоемкости кислорода при 
постоянном давлении

С -  (31,46 + 3,39* КГ*Г -  3,77-НЙГ2) Дх-моль^.К"1.

Подставляя это определение в уравнение (26) и решая полу
ченное выражение, получим *

500

д#500 -  0,0+0,001  ̂ (31,46+3,З Э -Х Г ^ Г -З ^ Л О ^ Ы Т * .
296

= 0,001* 31,46*(500-298,15) + 15,) _
I. 2

-  317?Г 500г298 ,15) в 0,001 6350+273-51 
298,15*500 ] I

- I= 6,572 кДж-моль'

Расход тепла на нагревание кислорода до 500 К

/̂О)500 = ~ ^ ^ 0 0  а  —6,572 кД»моль

В данном случае знак минус показывает« что тепло должно 
подводиться извне»

П р и м  . р 5.2« При окислении феррооульфатв газообраз
ным киолородом концентрация снижается на 0 ,1  моль.да“8. 
Плотность раствора р « 2100 кг.м 3; удельная теадовмкооть 
раствора С = 4 кДж*кг- ^,К“^. Определить тртловой эффект реак
ции и расочитатть изменение температуры раствора.

Р е ш е н и е .  Так как раствор феррооульфета представля
ет собой систему из сильных электролитов, то уравнение реакшш 
принимаем в виде



СЬгласно уравнении (28) изменение энтальпии реакции рав
но алгебраической разности энтальпий конечных и начальных 
ооотояиий. Поэтому ДЛ^98 «  4 (~ 17,7)+ 2(~ 285,4)-4 (-87 ,9) -  
“ 4 (0 ,0 )—0 ,0  в  -4 1 0  г̂ Цк или -4 1 0 :4  = -102 ,5  кДк*моль~* Ге804.

Тепловой эффект реакции (?_ «  -  *  410 кДж.
Положительное значение. означает, что процесс проте

кает экзотермично. Возможное повышение температуры

П р и м е р  5 .3 ,  Медноаммяачный раствор, содержащий 
0 ,8  г-иона ОиЩ1У з +0д и 3 ,2  м о л яШ ^ ^ в  I  дм3, обрабатывают 
водородом при парциальном давлении водорода 2 МПц. При этом 
медь полностью восстанавливается до металла. Определить теп
ловой эффект операции.

Р е ш е н и е .  Сначала определяем энтальпию медного 
комплекса, информация. о которой отсутствует.

По литературным данньм [18] , при реакции

410-0 ,1 -1000/4-ПОО-4 = 2 ,3  К.

Си2* +5,в91Ш 5 -  С а ( т 5) ^

изменение енталышг

г , *♦ - д Я  29в,Си(И нД89



тогда при табличных значениях Си1**  6 4 ,4  кДд-чоль"* и
л ^ т  юц = ”6 9 »9 Ф&'моль" 1 [9] энтальпия комплекса Си(Шл)д+м

л Н °  ь  --И б.З+ дД’0 ,  + 3 ,69*/ *-*  «
2М,Си,(НН5)|*05 296,С«,*’' 29в ,И Н 4

«= -  88 ,3  + 6 4 ,4  + 3 ,8 9 * (-6 9 ,9 )  «  -  2 9 5 ,8  кДд*ыоль~^.

При восстановлении меди содержание свободного аммиака и 
степень закомплексованности несколько увели чи вается, что сопро
вождается небольшим ростом энтальпии комплекса. Учитывая это 
обстоятельство, принимаем расчетное значение энтальпии комплек-' 
оа

д # 0 , с? -  300 кДЬк»моль~*.
*й ,ец 0 п у ];м

Восстановление меди протекае-’ по реакции

Си(1Ш ,)* *м  * н г = Си ♦ г и н +4 * 1, 691%  

и сопровождается изменением энтальпии

0 ,0  + 2* С-133,8) + 1,89* (-6 9 ,9 ) -  С-300,0) -  0 ,0  -  

= -  97 ,7  кДк*моль“* .

Тепловой эффект реакции <2̂  = = 9 7 ,7  кДк.

Так как расчет ведем применительно к  стандартным услови
ям, то дополнг^ельно должно быть учтено тепло изотермического 
расширения водорода от 2 до 0,101325 МПа. Согласйо уравнениям 
(18) и (19) это тепло

¿ ^ = -0 ,0 0 1  *2,303 Ц-&  =

= -0 ,001 .2 ,303 .8 ,314 .298 ,15  Ц-----------------  «= - 7 ,4  кДж-моль“?
0,101325*106



Общий тепловой эффект реакции восстановления

б 0((11= £  * й Ст •= 97 ,7  -  7 ,4  -  9 0 ,3  кДк*моль- 1 . •

Следовательно, в  целом процесс протекает экзотермически и 
при осаждении меди в  количестве 0 ,8  г»ион*дм“ 3 сопровождается 
выделением тепла в  размере 9 0 ,3 *0 ,8  = 7 2 ,4  кДе.дм“ 3.

П р и м е р  5 .4 .  Огарок медной руды для перевода цен
ных компонентов в водорастворимую форму хлорируют при 600 К. 
При этом протекает следующая (условная) реакция

Си$ + 2О2 + 2йГаС1 »Си-СЦ +N0.^0^.

Рассчитать изменение энтальпии и тепловой эффект этой 
реакщ и , а  также определить возможную погрешность расчетов.

Р е ш е н и е .  Сравнивая данные различных справочников 
[2 ,9 ,1 1 ,1 3 ]  ,  примем следующие значения стандартной энтальпии 
веществ, кДя>моль“ * :

Д^!М ,СиЗ "  "  51̂ 6 -  1,8 гвв^СиСЦ' -211,7 +, 6,3

л£ Г (9 в .П г  “ °*° лЛГгЗ в ,«а^ £ Ц  “ -1385,7 + 1,7

^ ^ М в^ Н аЛ " -41 1 .3  +. 0,4

Найдем изменение энтропии реакции в  стандартных условиях:

л Я ^ Ь  -  - 2 П , 7-1385,7+ 50,6+2-0,0+ 2.411,3 = -7 2 4 ,2  кДж.

Стандартный т е п л о Е о й  эффект реакции 724,2  кДж-
Погрешность расчета

± -  ( 6 (3 2 + 1 ,7 й + 1 ,6 2 + 2 .0 ,4 2) С*5 -  6 ,7 5  кДх,

что составляет около 0 ,9  % основной величины (здесь 6 ,3 ;  1 ,7 ;  
1 ,6 ;  0 ,4  -  индивидуальные погрешности).

По табличным значениям теплоемкости и индивидуальных в е -



ществ [9 ] ,  расочитаем температурную зависимость теплоемкости
реакции хлорирования:

Соединение ЕГО ТАПЛОдМХООТЬ

СиС1? Ср  - 04,52 + 80^21*10”° Т
NaeS04 Ср • 65,00 ♦ 22(^9010"® Т

Cu5 -Ср  ” -43,06 -  П,06МО“а Г

20г -Ср- -2(31,46 + 3,39« 10-®Г -  3,77.id3Г“2)

2tfaCl - Ср- -2(45,84 ♦ 16,82*1(Г*7)

Тогда

^ ^ рсон ” ■ -67,33+ 520,64- I 0 r 3r+ 3 f 7 7 .I0 V * 2

Изменение энтальпии реакции яри 800 К по уравнению (30)

а£ ?  = -724,2+ 0,001 
800

-67 ,3 3 (80 0 -2 9 8 ,15 ) 2

-  298 .I52 ) 3 .7 7 ‘ 10^(800-298.15)' 
2 298,15*800

-72 4 ,2 -33 ,8+ 60 ,8+ 0 ,8

с  -6 9 6 ,4  кДх.

Соответственно при 800 К тепловой эффект реакции » д а р о 
вания ^ ,8 0 0  *  6S6» 4 кЛд. .4:,

Отклонэние от величины теплового эффекта реакции 
при стандартном оостояяии аещеотв 3 3 ,8  -  6 0 ,8  -  0 ,8  *
= -2 8 ,8  кДж'моль- * (около 4 %), очто заметно превышает погреш
ность табличны,* определений А Й ^ъ*



6 . ЭНТРОПИЯ. СВЯЗАННАЯ (БЕСПОЛЕЗНАЯ) ЭНЕРГИЯ

В технике под энтропией понимают меру емкости свя
занной или бесполезной энергии, т . е .  той энергии системы, ко
торая не может быть использована для производства какой-либо 
работы. Это количество бесполезной энергии оценивают как про
изведение л £ Т , гд е  Т  выражают в  кельвинах. Физический 
смысл энтропии во многом родственен понятию теплоемкости, но 
в  этом сравнении категории оцениваемых теплот имеют различное 
энергетическое содержание. о

В отличие от относительных термодинамических функций л  17% 
величины которых определяют относительно условий 

стандартного соотояния, энтропии всех  веществ, их соединений, 
реакции и систем имеют абсолютные значения. В оправочниках 
[ I ,  9 ,  I I ,  1 3 ] обычно приводят значения энтропии при стандарт
ной температуре 298,15 К ( д / 2°96 ^» выРа»ая  их в единицах СИ 
(джоуль на моль-кельвин) или в  старю ; внесистемных единицах 
(калория на м оль-градуо ), условно называемых энтропийными еди
ницами ( э . е . ) .

Энтропии плавления 1000 Л* плав7 "1 и испарения 1000ЛЛИОПГ ^  
приблизительно постоянны и равны, соответственно, 8-14 и 
92 ± 8 Дж .моль'^ 'К“1 . Эти конотанты извеотны как эмпирические 
правила Трут она и Пикте -  Трутона (см . раздел 3 ) .

Неизвестные энтропии ионов определяют главным образом иэ 
электрохимических измерений. Так как  максимальная полезная вв - 
бота

_ п  Г » ! ,
^ . 2 9 8 ”  ~ Щ ~

(здесь  п  -  валентность ионов, Г  -  число Фарадея, ” 
стандартный электрохимический потенциал), а  в изобарных усло
виях



о. Л о
и р \ (¿& С  ) _
Т Г } -  \~ТГ/р -  ¿ООО

(адеоь а  С -  энергия Гиббса), то

^ 2 9 8  “ 96485 п  ( ¿ т )  ’ ■ (31)
Р

^ 9 8  = 9Ш Ь П ( Щ р  ' (32)

гие (дир/&Т)р  и ( ¿ .£ / 4 7 )  -  температурные градиенты электрон
ных потенциалов пли э .с . с .  гальванических пар, определяемые при 
активности компонентов» раваой единице, и давлении 0,101325 МПа 
(I  атм ).

В небольшой температурном интервале эти функции почти ли
нейны и изменение энтропии (в  данном случае стандартной) нахо
дят из наклона температурных графиков, построенных в  координа
тах <р°- Т  или £  -  Т , В*-я опыты проводят при различных кон
центрацию раствора, ексгралолируя экспериментальные определе
ния на ординату о активной концентрацией а*- I .

С повывш ем температуры энтропии всех  веществ и химичес
ких реакций увеличиваются. В упрощенной форме эту  зависимость 
выражает уравнением

-о ¿ОООЛ
4  —  ,  \ ^ 3 )

ггрой

где Д>?гв9в энтропия стандартного соотояния; Л° •- скоктая 
теплота фаэошх превращений, к& моль"1 иди ккал .м оль"^ ;?^^  -  
температура фазодос превращений, К; Ср  ~ иотяннг»е теплоемкой- 
ти веществ или реакций, определяемые уравнениями ( I )  и (2 9 ).

£ более корректной форде уравнение (29 ) дс.-лно учиты
вать пределы интегрирования, определяемые температурами воз
можных фазовых превращений и температурные изменения истинной 
теплоемкости, наблвдаемы« при нагревании. Для краткоотм изло-



локення эта  более корректная форяа зависимости здесь не при
водятся. Подстановка значения по уравнению (I )  и после
дующее интегрирование дает

т
(ООО’ ' "  " ,” 'г'

■" Д/5«пв +
*  Л ( ч ^ Т ^ Г ' 1)АТ 
.л 3т  г

. пР«в &

, с  юоол* Т ,  V 1(7’г-236,]52)
= (ДлГ * --------- и ----------------+ /•»(7'-296,15)- ,-------—тт“ • (34)

7 ; рее 296,15 11 ' 2 Т Ч т О Г  .

Аналогично при изменении теплоемкости реакции С , сог
ласно уравнению (2 9 ) , получил

Ш Л ‘ Т  . Г (Г г-г96,152) , .
* 4 * ^ щ о  ‘ В( т - ^ Я  ‘ <35)

Изменение энтропии реакции аЛ* Ь3 = г€*^..0 рассчитывают 
по уравнению

л£  °= - а  <?л , (36)

где и л ,»'* -  энтропии реагентов и продуктов
реакции.

П р и м е р  . 6 .1 .  Рассчитать изменение энтропии реак
ции цементации меди цинком Сцг++ йп = Га + 2 п 2* , протекающей 
в стандартных условиях.

Р е ш е н и е ,  По табличным данным [9 , с .  8 и 30 ] нахо
дим значения энтропии реагирующих веществ, Ди*моль-’^.К”^:



По уравнению (36) изменение энтропии 

¿^298  = 3 3 ,30+ (-106, 48 )-( - 9 8 ,7 0 ) -4 1 ,5 9  = -1 6 ,0 7  Дк*моль- 1 .1 Г ?

П р и м е р  6 .2 . Огерок медной руды хлорируют при 800 К 
(ом. аример 5 .4 ) .  Найти изменение энтропии процеоса, считая, 
что хлорирование протекает по условной реакции CuS + 20,+
+ ?N a(!l = СиСЦ + К а г$04 .

Р е ш е н и е .  По табличным данным [9 , сЛО -18] значе
ния энтропий веществ в дх стандартном состоянии сл «д ущ -в , 
Д»*моль“ * .К "* :

л^т,Си.я

л**»м( “ 20М л^гэв,№^504ж'^®'^'

Пс уравнению (36) изменение энтропии реакции хлорирова- 
я г т  в стандартных условиях

^ 2 9 8  = 11 3 ,0 + 1 4 9 ,4 -6 6 ,5 -2 -2 0 5 ,0 -2 .7 2 ,4  «= -  158,9 Да-ГГ1.

Теплоемкость реакции Ср *= £ ^ к0„- £ ^ нач принимаем по 
результатам расчета примера 5 .4 :

Ср  = -67,33ч-220,64.1(Г3 .Г+ 3,77.1С £У ”2 .

Изменение энтропии реакции хлорирования при 800 К б с ур ав 
нению (35/

дУрпп-е -1 5 8 ,9 -6 7 ,3 3 ln J 2 L _  + 220 ,64 .10Г 3 (800-2&3,15)' -  
800 298,13

3.77« 10^(800^-298.15^) .............................................
. 2■ 800^ *298 ,15^------  "  - 1 5 8 ,* - 6 6 ,4 ^ ,6 - 1 ,8  -



Соглаоно второму закону термодинамики в  полезную работу 
может ырейти только часть всей внутренней онергии системы*
В процеооах, протекающих при постоянном объеме, эта  "свобод
ная” часть внутренней энергии, называется энергией Гельмголь
ца (старые названия "свободная энергия при постоянном объеме", 
"кзохорно-изотермичоскнй потенциал" и д р .)

д Г *  л1Г -  0 ,001д,У 7\

Еоли процесс протекает при постоянном давлении, то полез
ная энергия, называемая энергией Гиббса (старые названия и 
обозначения "свободная энергия при постоянном давлении", 
"изобарно-изотермический термодинамический потенциал", д / 1, 
д !  и д р .)

л $ « л Л - 0,01 (37)

Энергетическое 
соотношение между 
этими термодинами
ческими функциями 
показано на рио. 8.
Из них только яв
л яется абсолютной, 
соталыш е, определяе
мые применительно к 
условиям стандартно
го  состояния, явля
ются относительными. 

Их температурное зависимости показаны на рис. 9 .
В изотермических процессах возможная максимальная рабо

та или максимальная возможность протекания какой-либо химичес-

Рлс.8 . Сооткошония меж ду основными термо
динамическими фугкинями



кой раакщщ, т*е* мера ыоеяеожого сродства, ор*. ппгтпииипн 
объеме

А°А у - - ь *
и при постоянном давлена*

А° = -л 4 ° « - а Г ° -  ЪЩрлУ*, (38 )

где рдУ * -  работа расширения системы, Дк ( I  Дяс = I  Па**/!3 =
*  9,86923*10® аты.м3 ) .

Так как  большинст- ' 
во металлургических про
цессов протекает при 
постоянном давления, то 
вычисление функций (37 ) 
и (36) имеет большое 
практическое значении.
В частности, величины 
А ^ г  и д ( г г  определяю? 
принципиальную возмож
ность тех или иных хи
мических превращений, 
относительное химичес
кое сродство веществ 
я ,  как показано ю т е , 
состояние возможных 
устойчивых равновесий. 
Например, энергия Гиб
бса ионизации металли
ческого кедлкя и цинка 
в  стандартных условиях 
составляет -7 7 ,4  я  
-14 7 ,21  -Дж*атоьГ*, из 

чего следует, что цинк намного более реакционноспособен, чем 
кадмий.

Для сложных химических реакций оА  + ЬЗ^сС+сО) энергию

Рис,9. Характер зввисимоотн функций л Л ° ,  
от температуры ^



д $ ° = * е д ^  +«' .дЯ д-а& С д-Ь дС д , (39)

гд е  л ^а и л ^в  *" анеРгия Гиббса продуктов реак
ции и реагентов.

Уравнение (39 ) применяют, если известны энергии Гиббса ин
дивидуальных вещ еств. Во многих случаях соответствующая инфор
мация о значениях д С  » относящаяся главным образом х условиям 
стандартного оостолння, оодержится в  ряде специальных справоч
ников [9 ,  XI, 13 ] .

Если табличные определения констант энергии Гиббса от
сутствую т» например, при высокотемпературных превращениях, то 
расчет изменения энергии Гиббса более сложен. Подставляя в 
уравнение (37) развернутые значения изменения энтальпии и энт
ропии по уравнениям (2 6 ) и (3 3 ) , получимт

й. с °  - л,н^ - 0,001 д ^ 'в т  * о,«о15 Срйт-цт
■ ?»

= д < м - 0 ,0 0 и  И°т Т^(Ср),

гд е  />(Ср ) -  температурная функция теплоемкости реакции.
Для процессов, протекающих в  водных средах , математичес

кого описания этой функции пока нет. Однако известно, что 
энергетический вклад этой функции сравнительно незначителен. 
Поэтому, в  практических расчетах энергетики гидрометаллургии 
чесяих реакций поправкой на теплоемкости обычно пренебрегают. 
Это приводит к  следующему приближенному уравнению

&Сг~ьН*п ь  -  0 ,001 Д ^ °в7’. ¿41)

Метод определения энергии Гиббса по уравнению (40) назы
в а е т с я  энтропийным. В этом случае значения стандартной энталь
пии и стандартной энтропии Л/?29б реакция находят по 
уравнениям (28 ) и ( 3 6 ) ,  пользуясь обычными табличными значения
ми констант гашийидуапьных веществ.



№*♦ ОН

-5Я .2 -230 ,2 -531 ,7

-4 5 ,6 -157 ,4 -447 ,3

-123 ,1 -10 ,9 82,6

П р и м е р  7 .1 . Рассчитать изменение энергии Гиббса 
при осаждении гидрата закис!. никеля в  стандартных условиях, 
протекающего по реакции NiSOj. + ?NaOK** tíi(0H )? + N a2$0¿.

Р е ш е н и е .  Так как смесь реагирующих веществ пред
ставляет собой систему сильных электролитов, то уравнение ре
акции записываем в  более простом виде Ы1,++20Н ”=Ш(ОН)г .

Литературные сообщения о термодинамических константах 
этих веществ заметно противоречивы. Б данном случае для р асч е
та принимаем сл^цущие табличные значения [1 3 ,  с . 53 ,  29б] :

AH.*(q к Д ж .м о л ь  *

Л^208' н!*ж-мпг,ь 1 

^298 ’ ^ж,моль""1' к 1

Так как  энергии Гиббса инди. лдуальных веществ известны , 
то свободную энергию реакции рассчитываем по уравнению (3 9 ) .  
Согласно данным задания

-447(3 -(-4 5 ,6 )-2 (-1 5 7 ,4 ) -  -8 6 ,9  кЛж.

Отрицательное значение энергии Гиббса показывает, что 
предложенная реакция может протекать самопроизвольно.

Можно поступить иначе. Сначала, по уравнению (28) нахо
дим изменение энтальпии реакции

Д#298 = “ 5 3 1 ,7 -(-5 3 ,2 )-2 (-2 3 0 ,2 ) = -18 ,1  кДя.

Затем по уравнению (36) определяем изменение энтропии

= В 2 ,6 -(-126 ,1 )-2 (-10 ,Э ) = 230,5 ДЫ С1

и по уравнению (41) запечатываем энергию Гиббса

= -1 8 ,1  -  0 ,001*230,5-298,15 = -8 6 ,8  кДк.



Оба варианта дают совподащие результаты.
П р и м е р  7 .2 .  Рассчитать энергий Гиббоа реакции 

2пО + ?Н*= + , 'протекающей при 350 К.
Р е ш е н и е .  По табличным данным [ 9 ,  с* 14—31] нахо

дим значения энтальпии веществ в юс стандартном состоянии, 
хДж»моль“* :

лЛГ«б,гы)" -319*0 л/*т , г*}'" ' 1®2<4

Л̂ 2 « ,Н * "0-0 ^ гв б .н ,«“ -285-8

По уравнению (2 8 ) изменение энтальпии реакции в стандарт
ных условиях

А//2дд °  -152,Ф -285,8-(-349,0)~ 2*0,0 в —89,2  кДж.

Аналогично находим стандартные энтропии веществ, и по 
уравнению (36) рассчитываем изменение энтропии реакции, 
Дк»моль“*.1С*:

¿оО “ 43*3и Л ^ г в 6 ( г п 1‘  -  -106 ,48

^ ^ м в .н 4, " °<°° д^г98,Н,0 * №'90

Тогда

Д*Г°298 = -106 ,48 + 69,96 -  43,50 -  2*0,00 = -80 ,02  Дчс-К“?

Стандартная энергия Гиббса по уравнению (41)

Д^298 = -6 9 ,2  -  0 ,001(-80,02»298,15) = -6 5 ,3  кДк.

Энергия Гиббса при 350 К 

Д ^ 3 50  “ “8 9 ,2  -  0 ,0 С К -8 0 ,02*350) = -6 1 ,2  кДж.



Повышение температуры несколько ухудшает термодинамическую 
возможность реакции.

П р и м е р  7 .3 .  Автоклавное выщелачивание халькопирит- 
ного концентрата, протекающее по реакции г + 4,25 0г *■ Са(ОН)^
-  Си2+ + $о|‘  +0 ,0 ге203 + Са$0^ + Н20 , ведут  при температуре 
453 К (180 °С ). Кислород поступает под давлением 2 ,533  МПа, 
абс (25 атм , абс) и имеет температуру 343 К (70  °С ). По таб
личным данным [и] термодинамвдеохи» константы веществ, участ
вующее в реакции, с л едущ ие:

СиГе5{ “1 Са(0Н)| Саг+ . Ю*" , са*о4 Ы? 0

ККОЛ'МОЛЬ ^ -42 ,3 0.0 -235,7 15,е -21 7 ,3 -1 8 7 ,0 -342 ,8 -68 ,3

кал-моль~1К 11 -42 ,7 46,0 19,9 -22 ,0 4,2 20,9 25,5 18,7

Рассчитать тепловой эффект процеооа и изменение энергии 
Гиббса.

Р е ш е н и е .  Сначала определяем термодинамические 
функции при стандартном состоянии. По уравнению (28) измене
ние стандартной энтальпии реакции

лАГ298 *  1 5 ,6 -2 1 7 ,3 -0 ,5 *1 9 7 ,0 -3 4 2 ,8 -6 8 ,3 + 4 2 ,3 -4 ,2 5 *0 ,0 *

+ 235 ,7  = -43 3 ,3  ккал = -1813 кДд,

по уравнению (36) изменение стандартной энтропии 

Лл*298 в  '22 ,9+ 4,2+ 0,5*20 ,9+ 25 ,5+ 16 ,7+ 42 ,7 -4 ,25*49 ,0 -19 ,9  -  

«= -1 5 1 ,5  кал-ЗГ1 = -6 3 4  Д д 'К '1 ,

по уравнению (41) изменение стандартной энергии Гиббоа 

л ^ 2 9 8  =’-1813 -  0 ,001 (-634*298 ,15) = -1624  кДк,



и аналогично изменение энергии Гиббса при температуре выщелачи*- 
вания 453 К

д ^453 “  “ 1813 + 0.001*63^*453 = -  1526 кДж.

Из полученных результатов следует, что с повышением тем
пературы термодинамическая возможность автоклавного окисления 
халькопирита неоколько ухудшается.

По отношению к  стандартному состоянию компримированный и 
нагретый кислород н есет  с собой дополнительную энергию. Для 
ее оценки условимся, что переход к  стандартному состоянию осу
ществляется по 'стадиям : изобарного охлаждения кислорода от 
343 до 298 ,15  К при давлении 2,533 МПа, абс и изотермического 
раоширевдя г а з а  яри 298,15 К со снижением давления до от&ндарт- 
вой величины 0 ,101325 МПа.

На первой стадии теплоотдача

йк *  -  0,001 п  Щ -  ;) = - 0 , 001-4 ,25*2Э ,35(298 ,15-343)- 

в  5 ,6  к|д,

где  Ср ш 29 ,35  Дж-моль^-К”* -  средняя тепловмкооть кислорода 
при постоянном давлении (табл. 4 ) .  |

При этом будет выполнена внешняя работа

4 *  0,001 пЛ (Т г -  0 ,0 0 1 »4 ,2 5 »8 ,314(298,15-343 )**-!,6  кДк.

На второй стадии расход тепла

в г ш - 0 ,0 0 1 л  2 ,3 0 3  = -0 ,0 0 1 -4 ,2 5 .2 ,3 0 3 -8 ,3 1 4  х

* X 298 ,15  Ц

к  внешняя работа



А =  0,001 п  2 ,303  ЛТ = 0 ,0 0 1 -4 ,2 5 -2 ,3 0 3 -8 ,3 1 4  х
Г2

х 298.15 t o -----2 i53.?.*1^ — .  3 3 ,9  кДк.
^  0,101325.10®

Общий тепловой эффект реакции выщелачивания 

<2д4 3 = 1813 + 5 ,6  -  3 3 ,9  = 1784 , 7 кДк

и общее изменение энергии Гиббса

343 общ = —1526 + 1 ,6  — 3 3 ,9  >= *"1558,3 кДд.

Следовательно, с повышением давления кислороде термоди
намическая возможность проведения процесса несколько улучша
ется .

П р и м е р  7 .4 .  Рассчитать энергию Гиббса реакции 
Cu.S< 202 + 2N aCl = CuCl2 +Na2$04 ,  протекающей при обжиге 
огарка медной руды при 800 К. При расч ете использовать ранее 
найденные значения изменения энтальпии Д -# 298 в  “^ 4 , 2  кДж 
и AtfjjOO = ”696t4  кДж (см. пример 5 .4 )  я  изменения энтропии 
д ^ 2 9 8  “ “ I5 8 *9 Дл-К"* и Д*?°800 = -1 6 0 *5  Дж-К“1 (ом, при
мер 6 .2 ) .

Р е ш е н и е .  Энергию Гиббса рассчитываем по уравнению 
(4 1 ) . В стандартных условиях

4^298  “  - 72 4 ,2  -  0,001 ( -1 5 8 ,9 -2 9 8 ,1 5 )  = -6 7 7  кДж,

и при температуре 800 К, с учетом изменения теплоемкости 
реакции,

А ^зоо = -6 9 6 ,4  -  0,001 (-160 ,9*800 ) = -5 6 8  кДк.



Следовательно, с повышением температуры термодинамическая 
возможность реакции хлорирования ковеллина несколько ухудшает
с я .

Прибликенннй раочет энергии Гиббса по уравнению (41) дает

Л(?Ш т - 72 4 *2 -  0 ,001(«158 ,9*800) -  -587  кДж, 

что отлячаетоя от более точного результата на б %,

8 . УСЛОВИЯ РАВНОВЕСИЯ РЕАКЦИЙ

Выбор оптимальных режимов реакций н е м н о го  упрощается при 
определении факторов, влияющих на положение равновесий. Термо
динамический метод исследований позволяет найти эти факторы и 
оценить их влияние. При этом анализ равновесий осуществляется 
расчетным путем на основе известных (табличных) значений стан
дартных термодинамических констант.

Как известно , в  изотермических условиях равновесие реак
ции общего вида аА + ЬВ =  сС  + ЬШ определяется константой 
равновесия

<«>

где а  -  активности (летучести) компонентов.
В этом определили понятие активности имеет смысл актив

ной  концентрации а  -  ^  + га ., где -  средний коэффициент 
активности; т  -  моляльная концентрация ъещества, 
моль* (1000 . г  НзО)"^. Понятие летучести характеризует собой 
активное давление газообразного компонента (сы. раз
дел  2 ). При давлениях и температурах неоущеотвенно отличаю- 
вдася от обцчких /Vр  .

Константа равновесия К -  связана с изменением энергии 
Гиббса реакщ л л  С? урезнекиам изобары



ЮОО-д = 7 , ' (43)

где & -  8 ,314 Дж-моль“1^ “1 -  универоальная га зо вая  постоян
ная; * 1000 -  коэффициент перевода величин энергии Гиббса кило
джоулей ка моль в дкоули па моль.

Объединив уравнения (42) и (4 3 ) , получим
о

1 к  -  1000 д<?г  щ
ПЬГ  2 .31 )3-8 ,314 Г

о о
а -  ЮООд//29В + ***298 + 1000 ̂  (4 4 )

1 9 ,1 4 /  1 9 ,4  1 8 ,1 4  Г

идя  в  общем виде

р К  т =А Т ~ ~ В -С Т ,  (45)

где  А %3 и С -  коэффициенты, определяемые по табличным ис
точникам, их значения для некоторых минеральных кислот, часто 
применяемых в  гидрометаллургических операциях, даны в  табл. б, 

"Если отклонение процесса от стандартной температуры 
(298 ,15  К) невелико, то поправкой на теплоемкости в  уравнении 
(44) пренебрегают. В этих условиях

ц к  ~ _ 10Ю лАт  + • (4в)
^  ЬТ 19 ,14 Т  19 ,14

, КуЛ /  Ю00 -  10Ш \ (47)
" 19,14 \ Т2 Т{ Г

где  л/г^дд и д Д  298 “  изменение энтальпии и энтропии реак
ции в стандартных условиях, соответственно кДд«моль”* и 
Дж-моль“1. ^ 1 .



Т а б л и ц а  8 

Значения коэффициентов в температурной зависимости (45) [ п ,  о.185]

Реакции А В -СЮ*

Н^а04 ■ +Н + 

НгА8С  ̂*  НЛзО̂ '+Н*̂

1707

1957

10,425 

'Б,593

2,335

2|0!2

НАвО^Ч^О^Н* 2742 2,38 1,793

н^Од - н 4в о ;* н  + 2084 2.КК,- 1.484

н 2со3 -н с о ’ +н* 2028 5.932 1,869

нсо ’ -со* '* н + 2431 4,096 2,003

ь а0 = ОН~+Н* 4466 5,941 1,064

и г$ = Н$~+Н* 3339 12,41 •2,522

Н 5'-^*% Н + 4668 9,53 2,276

н?5с5=н$о5"*н + юзе 8,217 2,188

н з (£ » ;(О д " + н + 1087 1,530 1,737

Н$04 1'+Н* 318,3 4,146 • 1,687

Практически раочетные термодинамические исследования 
сводятся к  составлению конкретных уравнений типа (4 2 М 4 7 ) и 
их анализу.

П р и м е р  8 .1 .  Рассчитать растворимость ^41(0Н)* в 
воде при 298 ,15  К по табличным термодинамическим данным.

Р е ш е н и е .  Растворяясь в  во де , гидрат окиси алгмивия 
ионизируется по схеме Ж(ОН)5 =Д15+ + ЗОН . По справочнику 
[ 9 ,  о.ЗО] энергия Гиббоа индивидуальных веществ имеет следую
щие значения. кДг>моль”* ;

"  ~ 1137,63 д ( , ^  -157,31?

* С  -  “«1^0



По уравнению (39) изменение энергии Гиббса реакции раст
ворения АКОН) з

^ 2 9 8  ж " 481 . 20 + 3 (-1 5 7 ,3 0 )-С -П 3 7 ,6 3 ) *  184,53 кД*.

По уравнению (43) находим константу равновесия реакции 
ионизации, которая в данном случае явл яется  произведением а к 
тивностей ИОНОВ

ы „  = -  _______Ш Ь 1 М д 5 3 ---------- _32 з
^  я  г.ЗОЗ^Т7 2 ,3 0 3 .8 ,3 1 4 .2 9 8 ,1 5

откуда

Полученный результаг вполне удовлетворительно со гласует
ся  с табличным значением £а  = 4-Ю 33 [9 ,  с .1 2 7 ] .

как  растворимость Л 1 (и 0 3 в  воде незначительна, то 
коэффициенты активности ионов принимаем равными единице. Пере
ходя к  моляльным концентрациям, получим

/=  т ^ .т ^ .и  1 .1С Г3 2 «3

Из уравнения реакции растворения сл едует , что г
т А\^я ьт (яГ 11оэтомУ

т \ Зэ

П р и м е р  8 .2 .  Природный минерал г е т я г  р аство ряется  '
ж е -по реакции ГегОуНгО+2НгО=2Ре +60Н*. Найти концентрацию 

леза в  рудничной воде при 25 и 100 °С . Те^модинамическио кон
станты веществ следующие [п ]  :

кДж моль*' 

А *̂298' лаж'м,-’л1,~1

?« ,05-н1о Н;0 Ь , " ОН'
-1117,90 -286,84 -47,70 -229.94

-980,73 -237,16 -10,54 -137,30



Р е ш е н и е .  Растворяющийся гетит рассматриваем как 
равновесную систему. Константа равновесия реакции или произве
дение активностей

' <«>КегО}'1ГеО "н,0

Эту величину оцениваем как обычную термодинамическую кон
станту К  , связанную с изменением энергии Гиббса уравнением 
(4 3 ) . По уравнению (39 ) находим, что при 298 ,15  К изменение 
энергии Гиббса реакции растворения гетита

д £°2 9 Г  2 (-1 0 ,5 4 )+ 6 (-1 5 ? ,3 0 ^ -(-9 8 0 ,?3 )-2 (-2 3 7 ,1 8 )=  490,21 кДя. 

Пс уравнению (43)

°Ц $ а  298 ---------1000*490,21--------с  э
^ *98 ,298 2 ,303-8 ,314*292 ,15

откуда ^ 298 = 1 0 -8 5 .9  и р ^ а>2вг -  8 5 ,9 .

Так как  раствор очень разбавлен, то коэффициент активнос
ти ферриоиов принимаем равном единице. Соответственно, перехо
д я  к  моляльным концентрациям и учитывая, что в  нейтральной веде 
“ 0 Г .2 9 8  = 10" 7 ’ °  & ,  0 .1 2 7 ] , из уравнения (43) имеем

" V
1СГ8 5 »9

. « с г 7 ^ 6 J

0 ,5
= 1СГ22 г»ион(1000 г  HgO)“1.

По уравнению (28 ) изменение энтальпии реакции растворения 
гети та при >298,15 К

д ^ 98 = 2 (-4 7 ,7 0 )-t€ (-2 2 9 ,9 4 )-(~ IH 7 t96 )-2 (-2B 5 ,84 )= 2I4 ,6  *Цж.

По Зфазненкл (4 7 ) определяем произведение активностей при 
373 ,15  К (100. °С)



\п с' _ |л (* „  214.6  / Ю00_ _  1000 ) 
* Л ,3 7 3  *9 *.298 19 д 4 37 3 ( 15 298,15

«  -8 5 ,9  + 7 ,6  в  - 7 8 ,3 .

При 100°С а  .= ИГ6 »1. Поэтому
ОН

Ре3*
1СГ78,3

(К Г 6 *1)6 .

0 ,5

1СГ21 г-и о н . (1000 г  Н ^ Г 1 .

Столь малая растворимость ге ти та  хорошо объясняет наблю
даемый генезис руд цветных металлов и механизм образования т а к  
называемых "железных шляп".

П р и м е р  8 .3 . Раствор^.ше или осавдение гидроокисей 
металлов, протекающее по реакции

[Ме(0Н)я] г =  [М е(0К )п] ^  =  М в " ++ * ОН" 

характеризуется следующими равновесными величинами-pH [б ] :

„  %  . „  Ч а Ке*+
п  п  *

где £а  -  произведение активностей; К ^ -  ионное произведение 
воды.

Провести анализ влияния температуры на изменение величин 
pH растворения (осаждения) гидроокисей и оценить это влияние 
на возможные показатели техко ■!огических операций. .

Р е ш е н и е .  Рассмотрим д ва  рехима 1сакой-либо опера
ции, проводимой при температуре 298 ,15  К и Г .  Значения pH 
следующие:

«хг ^ д .г э б  1Эа МеяУ9й .
Р ^ г »  “  п  “ Ч л  ю; гю ~ 7ь >



Используя уравнение (4 7 ) ,  получаем

¿pH  -  рНооо -  pH .  I  ± ^ 2  (1002 -  _1000_ ,
298 Т >4*9,14 т  298,15

, К и/, ?98 I  . а Х9п*нь  С49)

Х Ч Г
г д е д Л гМ6-  изменение энтальпии реакции ионизации гидроокиси, 
в  стандартных услови ях , кЛд»ыоль“'^.

И? уравнения (4 9 ) сл едует , что изменение величины pH с 
температурой определяется значением энтальпии реакции, изме
нений«! степени ионизации воды и изменением активности самих 
катионов. Некоторое влияние будет оказывать также валентность 
последних. Рассмотрим влияние этих факторов на конкретном 
примере с 2! «  373 ,15  К.

В о ре днем изменение энтальпии реакции ионизации гидро
окисей составляет 21 ,8 - кДй для двухзарядных и 74 ,8  кДк для 
трехзарядных катионов (таб л . 7 ) ,  Соответственно, величина 
первого слагаемого уравнения (49) -0 ,3 8  и -0 ,8 6 .

Величина второго компонента уравнения определяется толь
ко свойствами воды. По табличным данным [9 , с . 127] К „ ,*6Лч
-  10 -14 ,00  и К щ т а .  1СГ-12.23. Следовательно, ЩМ

19 * * 5 » / - ч 375* -14 ,00+ 12,23 <= -1 ,7 7 .
Изменение тр етьего  слагаемого уравнения (49 ) связано с 

температурным увеличением активности ионов и меньшей актив
ностью трехзарядных катионов по сравнению с двух зарядными 
(см , рис.5 ) ,  Температурное изменение активности двухзарлдньк 
катионов оцениваем по увеличению коэффициента А в формуле 
Дебая -  Гпккеля [ п ,  с .2 0 ] .  Тогда Л298:4373 «  0 ,5098 :0 ,6022* 
»  0*847 и третье слагаемое I  Ц 0,847 ж - 0 ,0 4 .  3  области сред-

2 *



Т а б л и ц а  7

Изменение энталвпни реакц и и  ионизации ги д р о о ки сей  

Ме(ОН)и  “ М<?"+-пО Я " при 238,15 К

Ф о р м у л а

М е(0 Н )в
л/Г(9Й, 

кДж

Формула
М е(0Н )5

ДЛГ*96 -
кДж

СЛ 25,5 АХ 61,1

Со 13,8 Ст 43.9

Си. 43,3 Р * 86.6

Ре 20,5 1л. 7 ] , Б

Мд 2,0 Т1 153,6

М л 29,2 У 27,6

т 14,2

2 п 30,1

Сроднее 21,8 Среднее 74,8

них концентраций активность солей с трехзарядными катионами 
приблизительно равна 2/3 активности солей с двух зарядными 
ионами. В этом случае третье слагаемое приблизительно равно 
-0 ,02.

По полученным данным, изменение величин pH растворения 
(осаждения) г ”дроокисей типа МеСОН^

дрН = рН298 -  рН373 = -0 ,38+ 1 ,77+ 0 ,04  «  1 ,4 3 , 

а гидроокисей типа Ме(ОН).у

ДрН «  рН2Э8-  рН373 = -0 ,8 8  + 1 ,7 7  + 0 .0 2  = 1 ,0 9 .



Анализ показыва
е т ,  что во веек слу~ 
чаях повышение темпе
ратуры снижает равно
весные значения pH, 
причем для гидрооки
сей типа Ме(0Н)2  это 
снижение более про
грессивно, чем для 
гидроокисей типа 
Ме(0Н)э (рис. 1 0 ) .
Это обстоятельство 
несколько ухудшает 
принципиальные воз
можности отделения 
цветных металлов от 
примесей. Влияние ин

дивидуальных свойств гидроокисей по группам незначительно.
П р и м е р  3 .4 .  В зависимости от относительного содер

жания аммиака х  в  медооаммиачных комплексах термодинамические 
константы комплексообразования меняются еле,дующим образом 
(указанные внесистемные единицы сохранены по оригиналу Сеэ] ) :

4 3
22,0 27,1

15.3 34,7

17.4 10,7

Рассчитать показатели общих констант диссоциации комп
лексов (констант нестойкости) при 303,15 К.

Р е т  е н и е ,  Константу диссоциации любого из комплек
сов можно рассматривать как. обычпую термодинамическую констан
ту Л р . Для ее определения используем уравнение (4 6 ) , замшшз 
при этом значение переходного коэффициента 2 ,303  Л «  19,14 
к а  2 ,303*1 ,987  *  4 ,5 7 6 . Кроме того , в  указанных терлодинамк-

X , моль 

“ ¿^238* к*ал,моль
клл'мчль”1' к" 1 

_ о -1-  ДV 29й, кклл-моль

1 г 3
5,6 и ,1 10,7

0,3 2,0 7,4

8,7 -10,5 14,48

Рис.1 0. Зависимость изменения pH растворрння 
(осажден- т) гидросхнсой от темпорвтуры (  т ."

*• 0 ,] моль*(1000 г



ческих константах учитываем форду уравнения реакции, так  к а к  
понятие о диссоциации противоположно понятию о кош мексообразо- 
вании. В зависимости от относительного содержания аммиака по
лучаем слсл/ющие данные:

х ,  мота,

1 101» 5.6 0.3
4,578-303,15 -  4,576

1000-11.1 *  2 '°  -
4,57*3- 303,15 4,578

1000-1В.7 7.4
4,576- ЭОЗ, 15 *■ 4,676 "

1000-22.0 + -15Д- -
“ 175"76-ЭЭЗ,15 4,575

1000-Г".1 *-5^2- -
~ 4,576*303,1Р 4,578

• 12,52

.90

Полученные результаты хорошо согласую тся с табличными 
данными [9 , с Л 2 3 ] .

П р и м е р  8 .5 ,  По данным примера 8 .4  построить гр а 
фики изменения констант диссоциации медноаммиачных комплексов 
с температурой.

Р е ш е н и е .  Графики строим согласно уравнению (4 7 ) ,  
выбирая ко упдкнати 1 ^  -1000  Г " 1 (рис. I I ) .  На диаграмме 
отмечаем реперные значения констант диссоциации (см . при
мер 8 .4 ) .  При декременте обратной температуры, равном едини
ц е , и числе аддендов I ,  2 , . . . ,  5 декременты ординат графи
ков Ар’ следующие:

Чнслэ влаокдов 2,303

1 5 ,В ? 4,370 -  1,22

2 11,1 : -Г. 370 -  2,43

3 16,7 ;  -1,376 3,03

4 2 2 ,0  ;  4 ,3 ? «  * 4,Я1

5 27,1 : 4>570 -  5,02
—  77 —



Диаграмму по
лучаем, проводя 
через реперше 
точки линейные 
графики Хр с рас
считанными декре
ментами ординат 
наклона.

П р и м е р  
8 .6 .  Технологи
ческие процессы, 
основанные на 
реакциях раство
рения или осаж
дения сульфидов, 
отличаются высо
кой избиратель
ностью и эконо
мичностью. Неко
торые термодина
мические особен

ности этих операций были рассмотрены в  работах [5 ,6 ,1 8 ]  .  Бы
ло показано, что большинство сульфидов цветных металлов отно
сится к  группе малорастворямых соединений, которые в  водных 
орехах диссоциируют по схеме

(М « < )7, = ( М е | ! )  = М е гЧ 5 г -

Р и с .П . Влияние температуры  им изменение констант 
диссоциация еммкпхитов мели 

1 - 5  -  число аддвидов

о константой равновесий

. к .  1 ^ 3 ^ .  а
У а Мв|5 ^ *а&2-~$а > (50)

гд е  -  произведение активностей.
Раствор сероводорода в  воде представляет собой слабый 

электролит. Образующаяся сероводородная кислота ступенчато 
диссоциирует по реакциям



Нг$ =  к Г * Н + 

Н $ ' = 8 ! '-*П+ 

Н ,$ =  ¡ ¡ г*+2Н4
с константой общей диссоциация

К .
СЬл\- сс.У ' Н+

06*111, а Я г&
Объединив уравнения (50 ) и ( 5 1 ) ,  получим

^  \°’5

^сбш,я Нг $ а М ег7 

р Н >  }  Ц 4 -  1 3 *о й ц - и ю н  < - 1 9 я ^ ! * (52 )

Указать основные факторы, определяющие положение равнове
сна и рекомендовать оптимальные режимы селективного растворе
ния (осаждения)- сульфидов.

Р е ш е н и е .  Оценим сначала термодинамические х ар ак т е 
ристики сульфидов, необходимые для дальнейших расчетов.

Показатели произведения активностей и
изменение энтальпии растворения некоторых сульфидов [П ,о » 1 8 ^  
одедуодие:

-1
Сульфид ^ ,2 9 8  

( оценка ) (р асп ят )
д Я 29е,кД ж

(рагчет)

ш 27,10 23,29 1)3,7

Со? 10,74 17,32 68,6

35,КЗ 30,41 134,7

е̂{1 18,47 14,73 43,3

М п З 12,95 11,86 26,0

ж з 21,03 18,53 7С,7
РЬЗ 2Й.06 23,21 137,7

г п 5 24,92 2 2 ,2 9 74,8



В етой оценке для сульфидов никеля, кобальта я железа бы
ли приняты значения, отвечающие модификациям, устойчивым в  кио- 
лых средах. Значения ^ - ^ 9 8  былй рассчитаны по уравнению (2 8 ), 
константы р$а  з^ з  -  по уравнению (4 7 ). Как следует из приведен
ных данных, растворение сульфидов протекает эндотермичко.

При 298,15 К константы диссоциации сероводородной кислоты 
р К { = 7 ,0 6 ; р К г «  1 2 ,8 5 , что дает р К ^ ш  7,06+12,85 = 19 ,91 .

Используя уравнения, приведенные в  табл. 6 , получим для 
температуры 373 ,15  К

р К -  (3539+4668) • 373,15 -  (1 2 ,41+ 9 ,^ 3 ) +

+ (2 ,522+ 2 ,276) *1С '2 .3 7 3 ,15 = 1 7 ,9 5 .

В стандартном состоянии давление сероводорода над раство
ром р н ¡ в  0 ,101325 Ш а, что отвечает фактической растворимос
ти сероводорода в  воде 3 ,4 6  г*дм”3 и термодинамической актив
ности йи ^ 1 ,  С повышением давления растворимость и актив
ность сероводорода линейно увеличивается. Поэтому в  уравнении
(52) величина а к  $ может быть заменена на  ̂ .  Присутст
вие посторонних ооЗей, в  частности сульфатов, несколько снижа
ет  раотворимость. Однако, влияние этого фактора скйзызается 
незначительно. С повышением температуры активность быст
ро уменьшается и при р а  $ *  0,101325 МПа меняется следующим

20 25 30 40
1,13 1,00 0,804 0,7'¿8

• 70 80 00 100
0,361’ 0,200 0,193 0,185

Коэффициенты акгивности сульфатов двухвалентных металлов 
Почти однозначны и потому связь между молялышыи и активными 
концентрациями практически однотяаа (см. р и с .5 ) .  Например, 
при. 0 ,1  моль* (1000 г  Н.,0)”* для всех сульфатов а «  0 ,015 . 
Повышение температуры до 373,15 К разномерно увеличивает актив- 
КОСТЬ оульфатоа (ом. пример 8 .3 ) до .  , 015-0,6022/Ь,5098=0,018.;

обра' ом:
Т,°С 0 10 ■

“ ч
2,0« 1,40

т, °с со 00

• н -,1 0,613 0,523



Используем эти определения для практического решения урав
нения (52). При температуре 2SS.I5 К получим

pHîefl= г  “ 1fc9a M«l+

и, напримет», при р#л$ я I атм и т * 0,1 моль*(100 r HgO)"*  
1*298 “  | [Va, !9е +19.91- U )I- lg  0 ,0 15 ] -  9 , 0 4 - 0 , 5 ^ 2 s8 .

Анализ этой зави 
симости покаэкр~ет, 
что способность суль
фидов к  растворению в 
кисльк средах (рис .1 2 )  
онижаотся по ряду 
M itf-F e jJ-d o *  - N t i -
-Z tv Î-C d$-.i*b$ -C ii3  ,
а  к осаждению -  в  об
ратном порядке, Распо
ложение графиков сви
детельствует, напри
мер, о возможности 
селективного отделе
ния Г а  ,  Pb , СА и Zn» 
ers Ni ,  Со , Fe п М п ;

Nt и Со от Fe и М п  и т .д .  Изменение давления сероводорода 
приводит к  оимбатному смещению всех  графиков я седектин>юоти 
осаадения металлов не меняет.

При температуре 373,15 К аналогично

PHJ73 “ { [ty fa ,M i * 95 " Ц (°1 ^  (* ’ ,Ô aMe *♦) j

и, например, при р ^  ̂  X атм и т?г « 0,1 моль (1000 i? П^О)”^

Рис.12» Величины pH растворения (осаждеиля)
су льф и д о в  п р и  298,15 К и р  " 1 а т м  HjS

Р%73 ■ ô М л З  73+I719 5 -1 ,2 7 - Ц  0 ,01 8  *  7 ,7 4 -0 ,5  Д ^ а т з * .



Сравнение темпе
ратурных режимов 
(рис. 13) показывает; 
что повышение темпе
ратуры несколько умень
шает разницу величин 
pH растворения (осаж
дения) сульфидов, но 
существенных изменений 
в  оорядок их реакцио- 
онной способности не 
вносит.

9 .  УСЛОВИЯ ЭЛ1лТР0ХШ'ШС;0К РЕАКЦИЙ

Во многих случаях химические процессы, протекающие на по
верхности твердой дюзы, тюют электрохимическую природу [ I ? ] .

Наблвдаемке гальванические шкропарн представлены катод
ными и анодными участками човерхности, замкнутыми между собой 
материалом твердой фазы -  проводниками ил" полупроводниками 
электрического тока .

На катодных уч астках  твердой фазы реализуются электрохи
мические процессы присоединения (ассимиляции) свободных элект
ронов (электронного г а з а )  к  катионам раствора и молекулам де
поляризатора. В х&лкчеоком отношении оаи сводится к  реакциям 
восстан овлена. На анодных участках идут реакция отдачи (де - 
сил1миляции) электронов от анионов раствора или материала твер
дой фазы и реализуются процессы окисления.

рие.13. Иэмонеинр оеличли pH растьороння 
(освждйинн) сульфидов а  темпэрагурор. ( • 

-0 ,1  моль*(1000г Н -О Г  ; р  ■ I чти'



В простейшем случав р о л ь  катодов я  анодов играют металлы. 
Наблвдаемне при этом^-явления характеризуются как продесои.це
ментации. Металл М®2 с м^яьшей величиной потенциала <рМе 
растворяяоь, цементирует металл МеА , обладающий более высо
ким значением электрохиадиеского потенциала . Количест
во образующихся продуктов ¡«акций пропорционально количеству 
прошедшего электричества, а  скорость реакции пропорциональна 
силе тока гальванической пары г  .

Принципиальная в о з у с л н о с н  электрохимических процессов 
определяется величиной р .д .с .  возникающего гальванического 
элемента В  = иль- в  обшом случае & «
где

а
(5 3 )

> (5 4 )

Ук и 9 а  "  стандартные электрохимические потенциалы катодно
го и анодного участков; лоя и а те4 ~ активности окисленных 
( oxld.af.icii , и восстановленных ( гес1и.сиоп ) форм реа
гентов.

Общую э .д .с .  гальванического элемента К к  электрохими
ческие потенциала отдельных электродов (систем) -  л <ра  
часто называют окислигсльно-восотаковательнами погенцияламл 
(ОШ) или редокс-потею-цпла!^ реакций и процессов.

Стандартные электродные потенциалы и <̂°а  моху? 
быть рассчитаны по табличный термодинамическим дш-ташл. Это 
позволяет установить возможности, направление и условия э л е к т 
рохимических процессов, не прибегая к  эксперименту. Так тсак 
максимальная полезная работа, проводимая гальваническим эле
ментом (идя отдельной электродной ргачц яэй ), А п , о ^ еч аы -

-.о
приращению энергии Гиббса, АС- 2д8» Т(э основное расчетное со
отношение имеет ввд



(55)

хде п  • чиоло электронов, участвующих в реакций; Г  *96485 Кл -  
число Фарадея; 1000 -  коэффициент перевода кулон-вольт в к я -  
лодаоули.

Расчеты по уравнению (55) связаны о выбором определенной 
оистемы знаков. Для получения полярности <рс, 5 ,  отвечающей ев
ропейской системе знаков, принятой в СССР, электродная реакция 
должна быть записана с участием электронов в  левой части урав
нения и получившийся знак числа электронов должен быть введен 
в  коэффициент п  .

В простейших случаях , например в  процессах цементации, 
окисленными формами являются катионы раствора. Соответственно 
л  представляют собой активные концентрации реагирующих ка
тионов, Восс'хеШовленными формами являются сами металлы. При мо- 
нометальных электродах = I .  Поэтому

п  -  ‘? ш ,+ Ц г  1 п а м е1 > 

д г

что дает

ЛТ а Мо
£ ’ - % - г« -  *■», - ъ г ,п ^  -

В более сложных системах значения электродных потенциалов 
определяются активностями окисленных и восстановленных фора 
реагентов электролита а  свойствами материала электродов. В 
электрохимическом отношении роль сопутствующих реагентов про
ясняется главным образом в  явлениях деполяризации, облегчаю
щих осеи.чиляцию электродов в катодных процессах и отдачу элект
ронов на анодных уч астках . Катодные и анодные ггроцессы весьма 
разнообразны, и& возуоикые сочетания приводя1« к  различным тех -



нологяческим вариантам, поэтому целесообразно раоомотреть элект
родные реакции в  отдельность..

К а т о д н ы е  д е п о л я р и з а т о р ы .  В химичес
ком отношении вое катодные деполяризаторы являются окислителя
ми и в  ходе катодных реакций изменяют свой состав до восстанов
ленных форм. Они характеризуются более электроположительными 
значениями редокс-потенциала (рк , способствующими продвижению 
общего электрохимического а к т а .  Простейшие системы из катионов 
и атомов одного металла отвечают известным технологическим ва 
риантам обычного электролиза, цементации, автоклавного во сста 
новления металлов и др. В более сложных случаях окислителями 
являются Л 5+, Си2\  02 , СЦ или другие компонент« р аство р а . 
Восстановление этих деполяризаторов может протекать непосредст
венно в  растворе, и тогда необходимость в  катодной поверхности 
определяется лишь особенностями анодного окисления. Но во всех  
этих случаях величина возиикающег ч катодного потенциала опреде
ляется уравнением (53 ).

Например, при окислении ионами трехвалентного железа 
Ре5%  е = Ке2+ величина редокс-потенциала системы х а 
рактеризуется уравнением

где й ре5. и а ^ г*  -  активности ферри- и ферросолей.
В кислых средах изменение кислотности раствора мало меня

ет активности и потому величина редокс-потенциала почти не з а 
висит от величины pH. В слабокислых средах имеет место гидро
лиз феррисолей. Поэтому величина определяется раствори
мостью осадка й (0М )а . Так к а к ,  например, тгои 298 ,15  К про
изведение активностей $а  = *4 . тс

= 0,77{ + 0,000271д



Подставляя эго  значение *♦ в  уравнение (5 6 ) , полу
чим *  1 ,043 -  0,178-рН  -  0,0592 Ц я  Р(;(+ .

В нейтральных средах гидролизуют соли закисного железа. 
Аналогично ж а ?62+а 1л -  “  1*10“15' 0 ,

«  .  И : 1 5 ,° .я и : .  1 0 ^ .9 9 4 в .
к г 13 . " 7-2 н

«р = 0 ,2 7 3  -  0,0592 pH.

Из анализа рассмотренных равновесий следует, что деполя
ризация вонами трехвалентнег-’о железа быстро ояижается при 
рН>2 (рио. 1 4 ) . В кислых растворах наблюдаемые величины ре- 
доко-пс¿енциалов такке сравнительно невелики, но вместе с тем 
вполне достаточны для окисления многих цветных металлов и их 
сульфидов. Согласно уравнению (5 6 ), они увеличиваются при сни
жении концентрации ферроионов, чего практически мокко достиг- 
нуть з а  очет интенсивной аэрации раствора.'

Катодная деполяризация ионами двухвалентной меди 
Си*++ е *  Си+ ‘ во многом аналогична предыдущему случаю. Стати
ческий потенциал этой реакции определяется выражением

I*
»  = 0,153 + 0 , 0 0 0 2 Г ц , (57)
Т Т г  а с»> ^

гд е  а Сц4. -  активности купри- и купросолей.
В сульфатных средах вследствие диспропорционировакия за

рядов в  реакции 2Си+=  Сис * Си.?+ наблюдаемые концентрации куп- 
роионов очень малы, и статичеокяй редокс-потекциал. достигает' 
значений простого медного электрода •( = 0 ,337  В ). Он еще 
более увеличивается при окисления купроионов киолородом или, 
например, при связывании купроионов во вторичные медные суль
фиды или растворимые комплексные соединения. В противополож
ность этому образование гидратов меди делает потенциал менее 
благородном (см . р и с .1 4 ) .



Рис. 14. Изменения рещокс-лотенииалов реакций в зависимости от pH ср еаы  
при 298,15 К при р  1 етм (сплошнал линия) и р  * 10 атм  (пунктирно«)



Катодная деполяризация молекулярным кислородом в  киолнх 
(0^ + 4Н* + 4 е  = 2 Н^О) и щелочных (02 + 2Н20 + 4е «  40Н“) 
средах характеризуется потенциалом ионизации молекулярного 
кислорода

£ Т
у  = 1 ,2 2 9  + -т -гг Iп а 0 а ц г «

(58)

= 1 ,2 2 9  + 0,00005 Т1$р0 -  0 ,0002 7  pH

и при 298,15 К:

<|>г5-= 1 ,2 2 9  + 0,0X481д/% -  0 ,0592 pH,

д а  р йа -  давление кислорода, атм.
кйл следует из представленных уравнений повышение давле

ния кислорода на один дорядок увеличивает равновесный потенци
ал восотановления на 0 ,00005 Г  В (или на 0 ,0148 В при 25 °С ), 
а  повышение кислотности среды на 0 ,0592 В/рН. Из этого следу
е т ,  что изменение кислотности раствора является более эффек
тивным средотвом, чем изменение давления кислорода.

Статический потенциал ионизации кислорода намного благо
роднее погенциалов систем Ге5/ ^ 24 и Сь?*/Си? . Это приводит 
к  обманчивому представлению о кинетическом преимуществе реак 
ций первого типа. В действительности, реакции восстановления 
кис.' 'рода протекают с огромной химической поляризацией, что 
намного смещает наблкдаемый динамический потенциал в  электро
отрицательную стор'**1у .  Он становится ниже потенциалов железа 
и меди уже при тлотности тока около 0 ,01  А»м“^ . . Это обстоя
тельство предопределяет ступенчатой механизм всего  окисления: 
сравнительно медленную стадию взаимодействия молекулярного 
кислорода в  общем объеме раствора, с последующим более быст
рым окислением, например сульфидов, промежуточными продукта
ми -  катионами железа и меда.

Наиболее энергичным технологическим реагентом является 
газбобразний хлор < <р°= 1 ,360  В). Гипотетически он способен 

'  окислять воду с выделением молекулярного кислорода.



А н о д н ы е  р е а к ц и и .  Оки заключаются в  отдаче 
электроноЕ от ионов (молекул) реагирующего материага и в с е гд а  
имеют более низкие значения редокс-лотенциала, обеспечивающие 
образование соответствующих гальванических пар. В хямичеоком 
отношении все анодные рсшидаи отвечают процессам окисчения.

Простейшими примерами анодных процессов являются реакщги 
ионизации металлических атомов. Они отвечают известным техноло
гическим операциям химического растворения металлов в кислотах 
и щелочах, анодного растворения при электролитическом рафини
ровании металлов и др.

Более сложные анодные реакции наблюдаются яри ионизации 
водорода, сернистого газа  и окиси углерода -  восстановителей, 
широко применяемых при агтоклаэном выделении металлов.

Согласно уравнению (5 4 ) , окислительно-воостановительннй 
потенциал реакции ионизации газообразного водорода (Еу-2^® 2Н*)

V

Л Т  аЬ*
<р = О,ССО -тг?г 1п ——  -  -  0.00017'1()ян -С,0002ГрН, (5 9 )' 1 Г а „  о г г . гщ

а при 298,15 К

= -0,и2'-)6 -  0 ,0592 pH.

Желательному снижению редокс-потенциала водорода способ
ствует повышение давления г а з а  и велкппч pH средн. Изменение 
давления водорода на один порядок умещает погепциая водорода 
на 0,0296 В, а  изменение кислотности среды на 0,0592 В/рЫ. 
Соответсть .нно, изменение давления водорода менеэ эффективно, 
чем изменение кислотности среда.

Растворяясь в воде, сернистый г а з  образует слабую сер
нистую кислоту. Последняя диссоциирует по уравнениям 

Н г$03 =г= Н++ Н $0 '

Н$0д Н* + $0*~

На%  =  ‘ШЧ^Од'



со значением констант диссоциация = 1 ,3 * 1 0 " ^ ;^  «  5,0*1СГ^ 
“ *общ "  6 ' 5 ' 1сг8 при 298 ,15  К. Сернистый г а з  окисляется по 
электрохимической реакция взаимодействия оульфит-ионов я  воды 
со гл а м г  уравнению §0^’ *Н 20 -  20*$(^*?Н+. Ей отвечает изменение 
энергии Гиббоа 05 *  -2 0 ,0  кДк*моль“А* Соответственно стан
дартный электрохимический потенциал этой реаюдаи

1000 Д б °

к

_ и - ш м  .  0 1 0 4  в<
Т п Г  -2*96465

В нестандартнее условиях окисление оульфит-иона характери
зуется  значениями равновеоного потенциала

гп т  л - .« -  а и+
. ^ 0 . 1 0 4 ^  Ь ф £ ~ .

505 ^ 0

где  я - 0|. »Л о 0щ /<*■£+ ■
Так как  в  киоЛых средах доля диссоциированных молекул 

рветвора оравнстелько невелика, то активность сернистой кисло
ты можно очитать прямо продощискальной дазлению сернистого 
г а з а .  Поэтому, при 298 ,15  К

а $оъ2' °  6 *5 *10 *Р&г/ а я* >

у  .  0 ,104  ,  Ы Ж  , а
2 6,5-10 р щ  

«  0 ,386 + 0 ,0296 Ц л ^ . -  0,0296 -  0,1184 pH.

В щелочных средах зульфкт-ооли практически полностью дис
социировали и потом:: я ’«0*. т>р  ̂ .

Сооттзетствэнпо
а вл$~ й !,|

*  -  0 ,1 04  + Ы Ш ъ  *°* н
■ т  2  / н

-  0 ,104  + 0 ,0298  0 ,0 2 9 6 1 ^ ^ ^  -  0,0592 pH.



Как следует из шицгшняых данных» сорнистый газ являетоя 
сравнительно слабым восстановителем. Его реакционная оносос^* 
ность усиливается о увеличением давления 302 л ростом pH, 
причем, как и в предыдущих о л./чаях, изменение pH оказывается 
более эффективно, чем изменение давления (см. рис, 14).

В кяслшг я нейтральны* средах эяектрохшютесхое окисление 
сульфадоз протекает по реакциям о образованием элементарной 
серы и оульфэт-ионсв:

Ш $ - 2 в « М « 2*+ $в ;
МеЗ + 4Н; 0 - в е  -  М ег* + бН + + $о [_ .

Значения зюдокс-пот-енциалов этих реакций

у - у % “ 1плМ(11 = ^ 0 ,0 0 С 1 7 ’ Ц й ЛГвг4 ; (6 0 )

у !5 -чрв + 0,0296 Ц а Ме2+

и

? 'Ч ,0+^ 1'1“ ме4* ^  л 5о^-“ <р°+0,°00с;:57’15«Ие1. «,*. (61 )

у г5 -  у° *-0,0074Ц «Ме1, + 0 , 0 0 7 4 « -  -  °>°392 pH *

могут быть определены экспериментально или рассчитали по обищк. 
термодянамическим данным.

Расчетной способ заключается в вычислении энергии Гиббса 
реакций по уравнении (3 ? ) , стандартного электрохимического по
тенциала ло уравнению (55) и определении наблюдаемого редэкс- 
питенииала по уравнению (53) пил (5 4 ) . Результаты расчетов для 
некоторых оульфидоь прпдотядяенк в табл. 8 .

В обоих технологических вариантах тер^одинашчзская спо
собности сульфидов к ошгеленкп возрастает в рьду ‘Си. -РЬ -0(1 -  
-^ п -Ж -С о  ~В>-Мп- (рис. 15 ). Из уравнений (60) я (61) так
же следует, ч^о рсдог/мютсчцчалы окисления сульфидов дг> эле
ментарной серы не зависят от значений рЧ среда. Дсгездяаля огиго-



Изменение •энор'-ип ГиЛбоа рвакнил и стандартные электро

химические потенциалы окисления некоторых сульфидов, 
рвсочитаннме по термодичамическнм константам ^1]]

Формула

сульфида

са$
Сс$
Си*
?с&
МнЗ
1.45
£ЬЗ
7>п£

>ГеЗ-ге

208 : 
КДЖ’ МОЛЬ-1

7},дО 
28,41 

118,83 
8,24 

-11 ,84 
38,64 

7*»,35 
- 56.27

'1№*Цо -&е «Мбг*<АН.**$01 
Й?”  '

а-

0,372 

О,) 47 
0,й1й 
о,&1а 

- 0,001 

0,180 
. 0,383 

0.2ИЗ

298 
кЛж*мо.1ь

27в,8 

23-',3 

3'А8 
212,8 
ИА1
231', В 
273,2 

261,5

ч>

0,350

0,302
0,119
0,276

0,250
0,310
0,362
п,;-.зо

ления сульфидов до сульфат-ионов энергично снижаются с уменьше
нием кислотности. Относительному продвижению реакции окисления 
до сульфат-ионов способствует повышение температуры, а продви
жению реакции окисления до элементарной серы -  повышение кон
центрации сульфат иоков.

Селективнее раслю реинз сульфидов при окислении до элемен
тарной серы более вероятна, чем при окислении до сульфат-ионов. 
Эти и другие выводы облегчают выбор оптимеиных технологичес
ких режимов.

С о в м е щ е н н ы е  р е а к ц и и .  Их строение может 
быть представлено в  виде гальванических пар, образованных ва
риантными сочетаниями различных катодных и анодных процессов 
(см . рис.14 и 1Ь ). Пространственные модели ир^лерша топохими- 
ческих реакттд;-Й, отражакшда электрохимический механизм известных 
технологических операции (рис. 16) определяются величиной раз
вивавшейся э .д . с .  Так как ока представлена разницей значений
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отдельных редокс-потенциаяов, величины которых в свою очередь 
определяются вариантяыг/и условиями эксперимента5 го электрохими
ческий анализ процессов упрощает поиск оптимальных технологи
ческих режимов. Б этом отношении он явл яется  более полным и бо
лее объективным, чем оценка возможности протекания реакций по 
величчне изменения энергия Гиббса,

П р и м е р  9 .1 . Раствор сульфата меди с начальной кон
центрацией I  моль» (1000 г  Н20 Г Х обрабатывают водородом при 
450 К и давлении водорода I  Ш а. При этом медь восстанавлива
ется до металлического состояния. Найти предельное (р а в ’овеонео) 
содержание меди в конечном растворе.

Р е ш е н и е .  Процесс протекает по общему уравнению 
С«1++Н.г = Си°+?Н' со ст&рмямк на катоде Сс/.г*-2е*Си° е на ано
де Н2 -2 е  = 211*. Так как остаточдое оодера^ние меди в  раст
воре незначительно, то содетяакие регенерированной серной кис
лоты, в  растворе, сообразно со стехиометрией, принимаем разным
I моль. (1000 1- Я20)~1.

Активность серной кислоты при 29В, 15 К (см. рио.5) 
й н 0 ,1 3 2 , а при 450 К 0 ,132*0 ,7723 /  0.500П «
* 0 ,200 в соответствии с температурным изменением кос-ффш^иента 
А в уравнении Дебая -  Ггаделя [ I I ,  с . 201] .

Редокс-потенлиал катодной и анодной стадий по уравнение
(53) и (59 ) соответственно

0 ,337 + 1у = 0 ,337  + 0,045010

-0 ,0001 -450  Ц) 9,87 + 0 ,0002-450 Ц 0 ,200  = -0 ,1 0 8  В,

где 9 ,87  атм = X МПа, -  1х)0,2иС «  pH = 0,70»
В конечном (равновесном) состоянии Цк я <?л и 0 ,337  +

+ 0,0450 -0 ,1 0 8 , откуда КоЭ'Ижци-
ент активности с.уль’̂ ата меди в конечном растворе примем равным 
0 ,0 7 . Содержание меди в конечном дастворе

т *  Ю " 8 »8 9 / 0 , 0 7  = 1С Г 8 » 7 * м о л ь * ( 1 С 0 0  г  Н ^ О Г 1 .



П р и м е р  9 .2 .  Никелевый концентрат флотации файн- 
штейна, состоящий из , выщелачивают раствором, содержащим
0 ,1  моль»(1000 г  1*2^ кислоты я 0 ,01 моль» (1000 г  ^ 0 ) “  ̂ суль
фата железа. Давление кислорода I  МПа. Оценить окислительную 
способность реагентов при 298,15 К.

Р е ш е н и е .  Определяем характеристики катодных процес
сов. В киолых растворах ферроионы окисляются кислородом сравни
тельно медленно. Принимаем соотношение концентраций 
1Ь уравнению (53) р»’Докс-потенциал ■желазиоЛ систолы

Используя табличные значения термодинамических констант 
[ I I ]  ,  находим изменение энергии Гиббса рс дкцки (62)

л<?№= " 45 ’ 1 *  2С -79.5) + Т07Д = -7 ,0  яДк

V 0’ 005 0,771 В,

Заданной кислотности (см. рио.5) отвечает активность 
* -> 0,0265 и pH ~ 1 ,5 8 .
По ураш нию (5 8 ) катодный потенциал кислорода

а

у к = 1,229+ 0,00005-298 ,15 .199 ,87-0 ,0002 .298 ,15*1 ,58  «  1 ,150 В,

где  9 ,87  «  I  МПа.
Растворение хиэлевудита протекает по стадиям

N1 ^ 2  -2 с  - К 1г++ гЖ $;

Ж 5  +4Н г0 -8 е  -М е г++ЙК+ + ;

(62)

(63)

и по уравнению (55 ) ев стандартный электрохимический потенциал



По уравнению (54) у а  = -0 ,0 3 6  + 0,02961дяу1г* . Л.А.Синев 
показал, что в  данное случае активность никеля  в  растворе, опре
деляется растворимостью ш ллерита. Так как  й ^ . д  *=,Га  ~
„ и г2 Х .0 3 ( а  ^хо-13 ,91
(см. пример 8 .6 ) ,  то

' П29
Следовательно, при />ц$*= I  атм хизлевудит выполняет функ

ция своеобразного б о д о ^ д н о го  электрода.
Редокс-потенциал гзакщш (63) рассчитываем по уравнению 

(6 1 ) , испольпуя константы, приведенные з табл .8 :

где pH --а 1 ,58  -  -показатель кислотности раствора.
Результаты расчета (рлс. 17) похаэшзайг, ^то развитие 

реакции (62 ) более предпочтительно, чем реакции (Ьо) л '¿то оп
тималыше условия окисления, хизлевуда ферря-ионами отвзчмот 
значениям pH начала гадратообрр*»ов«шл» т .в .  pH около 2 . Так 
как х/злевудит выполняет функции водородного электрода; то 
вероятный механизм окисления’ оледущ ий:

а т г* м
10~1*1 г а гп *

и

ЭД-Д + 2Н* = Ж 2* + 21Ш! +2Накт Ацоднай процесс 

2Н ,|П+2г’е5*» 2Н+ - 2Еог+ Катодный процесс

*+21Ш + ?Й г * Обтцая реакция 

. .97



2  Си V

П р и м е р  9 .3 , 
Халькошритный концентрат 
выщелачивают, применяя в 
качестве окислителя пиролю
зит, Технологический процесо 
описывается реакцией 
2 .№ ^ + т т п С г 4зен+ . 
1г¥^+17№п+ф1~ +18Н20 . 
Дрть анализ электрохимичес
кого механизма выщелачива
ния и предложить оптималь
ные технологические условия 
операции. Расчеты выполнить 
применительно к  Г  = 298,15 К.

Р е ш е н и е .  В вод
ных растворах пиролюзит 
растворяется по реакции

Мп ‘+40Н" .
В стандартных условиях

 ̂ 1 ; У**“ 1 ,84
оглслительный потенциал, 
создаваемый ионами Мп.*+, на- 

• столько велик, что иояыМп**
эпергично р азл агает  воду с выделением кислорода* Поэтому надеж
ных определений термодииаглических свойств иона Мп4*в литературе 
не имеется.

Но предложению К. Р , Тер-Даниельявд дл: расчета редокс-по- 
тенциала пиролюзита используем реакция МН02 *-4Н* ♦ 2 е =
*  М п  ++2Н?С, стандартней потенциал которой <рс = 1 ,23  В, 
^ответственно равновзсный катодный потенциал

. Рис.17, Значения реаокс-потеш тплоо катод
ных ( пуиктнрпаи линии) и анодных рел кцМ 
( сплошная) ’ при иышилачиванлк хизлввудитм 

о стандартных условиях

= 1 ,2 3  ч 0 ,0296 Ц)
>г* ЙН ,0Ипг

1 ,2 3  -  0 ,0296 Ц а  0 ,1184 pH. Мл



Анодный процесс характеризуется реакцией СиИ^+М^О-!.£><>. «
= Сиг^ е г+ + 16Н^+2§0^' * изменение энергии Гиббса которой до 
данным [I I ]

15 ,60  -  22,05 + 16 -0 ,00  -  2*177,78 + 42,70 +

+ 8*56,69 в 134,21 ккал * 561,53 кДж. .

По уравнений (55) ¿ичходим стандартный потенциал реакции 
окисления халькопирита

<|>0 = -561,53/-% ,485*16 *= 0 ,3 6 4  В. 

и равновесный анодный потенциал

»  .  о,364 + М К З  , --------- ---
16 Я£и5Ь$( ЙНг0

= 0,304 + 0,0037 19«Сиг. « №,*я» Г  0,0592 'И '

Согласно полученным регультятам , электрохимическая схема 
окисления халькопирита пиролюзитом может быть представлена а  
следующем виде

б\Гп02+ 32Я  + 16е = бМ пг% 16Нг 0 Катодный процесс 

СиКе^г + 6Н20 -  16е = Сиг++Рег+  ̂<6Н++2$о£" Анодный процеой ■

п$щая
5МпСг 16Н+ ± (!иг *+Ре2*+ бЫ пи ^ 0 ^ в Н 20 реакция

Аналогичная схема слисленкя ферроионов имеет вид . . 

МпОг + 4Н* + 2е = М п г++ гН 2С Катодный процеос 

2Г е2*- 2* *  2Ге3+ А,тодный процесс

Общая
МиОг + 2Гег+ + 4Н* =ЛГпг*-*гКе:'*+2К20 реакция



РисПЯ. Знлчпиия рецокс-погсишчлчоь кчтолчил 
(пунктирная линия) и анодных < оп.юшнон) |1.-*».кшгй 
при ы.1Шоялч!1в/ппч1 х.'Л1,к(.'И!1)'Ит;1 1  отпидарт пмх 

условиях

Это в сумме дает фор
мулу обшей реакции, 
приведенную в эада- 
нии*

Выщелачивание 
халькопирита возмож
но также по первич
ной стадии окисления 
фёрросульфата и вто
ричного взаимодейст
вия халькопирита с 
оораэувдимся ферри- 
сульфатом. В обоих 
вариантах окислению 
халькопирита способ
ствует увеличение 
кислотности среды 
(рпс. 18 ).
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