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Определение параметров основного
уравнения
В первой части работы [ 1 ] описан новый под

ход к термодинамике химических систем и сле
дующий из него метод химической динамики 
(МХД). Новый подход основан на предположении, 
что отклонение равновесия в открытой химичес
кой системе или подсистеме большой системы от 
истинного термодинамического равновесия, до
стижимого в изолированной системе, прямо про
порционально отклоняющей термодинамичес
кой силе, действующей на подсистему со сторо
ны её окружения. Мерой достижения равновесия 
служит степень полноты реакции, протекающей 
в подсистеме, а термодинамическая сила пред
ставляет собой отрицательную производную от 
свободной энергии Гйббса по степени полноты ре
акции, то есть термодинамическое сродство. Ос
новное уравнение новой теории для изменения 
приведённой свободной энергии Гйббса химичес
кой системы предложено в виде

ln  [nOikj. 1 )/  n ( i ikJ, А*)] - Tj Д* ö* = 0. (1)

где А*- полнота, или координата реакции в от
крытом равновесии j -й подсистемы: ö*j= (1 - А*) -  
сдвиг или отклонение координаты реакции в от
крытом равновесии от её значения А* = 1 в ис
тинном термодинамическом равновесии; r|kJ -



термодинамический эквивалент реакции в j -й 
подсистеме по k -му участнику, равный количе
ству молей к, появившемуся или исчезнувшему в 
изолированной системе на пути реакции от ис
ходного состояния до состояния истинного рав
новесия; n(r|kJ, А*) -  произведение мольных долей 
в откры том равновесии  j -й подсистемы; 
n(r|kJf 1) = К -тож едля истинного равновесия, К - 
традиционная константа равновесия;^-приве
дённая хаотическая температура, равная отно
шению хаотической Tch и термодинамической Tt 
температур. ВеличинаTchопределяет влияние ок
ружения j -й подсистемы на состояние реакции в 
ней, величина термодинамической температуры 
в этом контексте определяет сопротивление j -й 
подсистемы внешнему влиянию, а результирую
щая величина непосредственно определяет ре
зультат термодинамического взаимодействия j - й 
подсистемы с её окружением, например, с дру
гими подсистемами некой большой системы. 
Название хаотическая температура обязано 
своим происхождением тождественности уравне
ния (1) известному логистическому уравнению 
Дх)- rx( 1 -х) = О (2). Это соотношение представляет 
собой ставший уже классическим пример урав
нения, корни которого при исходном значении х 
< 1 и возрастании г в пределах (О, 4) пробегают 
ряд значений от тривиального решения х = 0 че
рез бифуркации к хаосу. Логарифмическое слага
емое в уравнении (1) представляет собой класси
ческое изменение свободной энергии Bi66caj-ft ре
акции, нормированное на RT.

Для практических расчётов по методу хими
ческой динамики полезно договориться о том, 
что мы допустим в j -й подсистеме реакцию обра
зования только одного из сложных химических 
соединений системы из элементов. Это упроща
ет проблему выбора компонентов системы, а чис
ло независимых реакций и возможных подсис
тем будет в точности равно числу сложных веществ. 
Далее, нужно знать параметры уравнения (1). В 
соответствии с вышеприведённым определени
ем термодинамического эквивалента превраще
ния в j -й подсистеме, его величина рассчитыва
ется как равновесное изменение числа молей 
одного из участников реакции; для любого друго
го участника термодинамический эквивалент 
определяется этой величиной и парным отноше
нием стехиометрических коэффициентов. Спосо
бы определения приведённой хаотической тем
пературы могут быть предложены на основе со
отношения между сдвигом равновесия и откло
няющей термодинамической силой, полученно
го в первой части работы. На основе этого соотно

шения расчёт может быть сделан как аналити
чески, так и графически по производной сдвига по 
силе; обратная ей величина и будет приведённой 
температурой. Разница между возможными спо
собами заключается в том, как рассчитывать вне
шнюю термодинамическую отклоняющую силу.

Аналитический способ основан на формаль
ном моделировании и построении графиков 
«сдвиг равновесия -  внешняя сила». Аналитичес
кое выражение для внешней силы получается из 
изменения свободной энергии Гйббса в функции 
соответствующего произведения мольных долей, 
выраженных через термодинамический эквива
лент превращения. Значение произведения моль
ных долей в случае простой реакции можно полу
чить любым классическим термодинамическим 
методом расчёта равновесного состава.

Альтернативный способ определения приве
дённой хаотической температуры может быть 
основан на классическом термодинамическом 
моделировании изолированных равновесий про
стых реакций с вариацией коэффициентов актив
ности и построении кривых зависимости между 
логарифмом коэффициента активности и сдви
гом равновесия. Численные результаты опреде
ления tj по этому методу приведены в табл. 1.

Таблица 1
Расчет приведенной хаотической температуры (т) и 

относительные стандартные отклонения для систем с 
реакциями двойных оксидов и серы при соотношении 

реагентов S/MeO = 0,1 (объяснение RO приведено 
далее в тексте)

Параметр CoORO SrORO PbORO
т ,.к 298,15 798,15 298,15
ті 40,02 6,54 3,93
Стандартное 
отклонение, %

8,99 2,99 6,80

Высказанные соображения позволяют приме
нить метод химической динамики к конкретным 
системам.

Практическое применение
Результатом расчёта по методу химической 

динамики является значение полноты реакции 
А* в открытом равновесии, которое можно исполь- 
зрвать для расчёта открыто- равновесных моль
ных количеств участников простой реакции как

п; г п°к± д Ѵ ѵ  Р)
где njj - количество молей k-участника в откры
том равновесии j -той подсистемы, п£- его исход
ное количество. Величина Д* должна быть оди



наковой для всех участников реакции в j -й под
системе. что достижимо, если каждый химичес
кий элемент входит не более чем в одно соедине
ние с каждой стороны от знака равенства. Это 
реализуется в том случае, когда в подсистеме про
текает реакция образования только одного веще
ства из элементов.

Первый практический пример иллюстрирует 
графическое решение с использованием метода 
химической динамики. Рассмотрим реакцию 
между двойным оксидом кобальта и серой:

2CoO-RO + 4S = CoS2 + CoS + S 0 2+ 2RO (3)
при исходных количествах n°o0 RO = 1 моль. 
п°=2 моля и температуре 1000 К. Здесь-RO пред
ставляет не реагирующий с серой при заданной 
температуре второй компонент двойного оксида, 
ограничивающий реакционную активность пер
вого (RO-сокращение от Restricting Oxide - Ті02, 
Сг20 3 и WO3). Мольный термодинамический эк
вивалент превращения для изолированной реак
ции оксида кобальта с серой, равный0.9073 моля, 
был определён путём термодинамического моде
лирования реакции (программа HSC Chemistry')

2СоО + 4S + 2Y20 3 = CoS2 + CoS + S 0 2 + 2Y20 3. (4)
В этих расчётах ограничивающий активность 

СоО компонент двойного оксида был заменён 
разбавителем Y20 3. нейтральным по отношению 
к сере при заданной температуре, в соотношение 
CoO:Y20 3= 1:1. Расчетные графики «сдвиг равно
весия -  отклоняющая термодинамическая сила» 
представлены на рис. 1.

Рис.1. Изменение сдвига 6* химической реакции (4) в 
зависимости от отклоняющей Термодинамической силы F:

1 -  (-іп ѵд/л*); 2 -  in [п(.ѵ і) / п(.ѵ  дру A*

Здесь же указано, какое выражение отклоня
ющей термодинамической силы было использо
вано для построения каждой из кривых. Из этого 
рисунка видно, что совпадение результатов дос
таточно хорошее -  в пределах сдвига равновесия

0 s öj й 0,40 значения х} были найдены равными 
41.27 и 32,61. Эти значения близки к 40,02 из 
табл. 1, полученному моделированием аналогич
ной реакции для нескольких двойных оксидов 
кобальта. Результаты раздельных вычислений 
левой (приведенное изменение свободной энер
гии Гйббса)) и правой частей выражения

(In (П(,Ѵ 1)/ П(Ѵ  Д*)]} = -Xj ÖjA*. (5)
полученного из уравнения (1) с х) = 41,27, нанесе
ны на графики рис.2. Восходящие кривые соот- 
ствуют изменению приведенной энергии Гйббса 
оксида кобальта и несколькх его двойных оксидов. 
ТЪчки пересечения этих кривых с нисходящей кри
вой т( 6*Д* дают значения отклоняющей силы и 
координаты реакции в открытом равновесии.

Рис.2. Изменение координаты А* реакции 2СоО + 4S + 2Y20 3= 
= CoSj + CoS + SO, + 2YjOj в зависимости от отклоняющей 

силы F (изменение свободной энергии Гиббса) для: 1 -  СоО;
2 -  CoO TiOji 3 -  СоОСг20 3; 4 -  СоО W 03; 5 -  т ^ *

Как и следует из теории, кривая 1 для СоО (изо
лированная реакция) пересекает нисходящую 
кривую 5 в точке изолированного равновесия с 
(*5=1 при равной нулю отклоняющей силе.

В более мелком масштабе область пересече
ний приведена на рис. 3.

F
Рис.З. Увеличенный фрагмент рис.2. Все обозначения 

соответствуют рис.2
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Здесь же нанесены точки, соответствующие 
открытым равновесиям, которые были получены 
термодинамическим моделированием. Числен
ные значения координат реакции в открытом 
равновесии, полученные двумя способами, мож
но сравнить по данным табл.2. Расхождение ре
зультатов, на наш взгляд, находится в пределах 
точности, обеспечиваемой погрешностью термо
химических данных.

Таблица 2
Значения сдвигов равновесия, полученные 

термодинамическим моделированием (HSC Chemistry, 
ТДМ) и графическим решением по методу химической 

динамики (МХД). Значения AGcoor заимствованы из 
базы данных HSC Chemistry

Параметр СоОТі02 CoOCr20 3 C0OWO3
(-AGJWRT) 3,77 6,17 7,20
6‘,ТДМ 0,08 0,11 0,15
6*. МХД, tj = 41,27 0,08 0,15 0,18

Этот пример иллюстрирует возможность опре
деления равновесного состава подсистемы в 
сложном равновесии без моделирования слож
ной системы как целого. Мы можем делать это, 
если известна величина внешней термодинами
ческой силы, действующей на подсистему со сто
роны её дополнения (остальной части системы) 
или приведённой температуры т..

Во втором примере разные пары двойных ок
сидов из группы кобальта, кадмия и никеля с ок
сидом титана реагировали с водородом в изоли
рованной системе. Эта система была сконструи
рована ad hoc, поскольку у нас на руках нет под
ходящих и надёжных экспериментальных ре
зультатов по равновесиям в сложных химических 
системах. Каждый двойной оксид пары вместе с 
реагирующим с ним водородом представлял со
бой подсистему этой изолированной системы, т.е. 
система содержала две подсистемы.

Представим себе классический мысленный 
экперимент: термостат разделён на две несооб- 
щающиеся части, находящиеся при одинаковой 
температуре и давлении. Каждая из них содер
жит по одной будущей подсистеме, и в каждой из

них в изолированных условиях протекает реак
ция одного из двойных оксидов с водородом. Пос
ле достижения изолированных равновесий в 
каждой подсистеме они объединяются, и проис
ходит перераспределение водорода между подси
стемами и соответствующее изменение коли
честв участников обеих реакций. В результате 
этого устанавливается сложное равновесие, и 
равновесие в одной из подсистем продвигается в 
сторону большего расходования реагентов, т.е 
большей полноты реакции, а во второй - смещает
ся в сторону меньшей полноты. Вначале рассчи
тывались изолированные равновесия каждого из 
двойных оксидов пары, т.е. равновесия в каждой 
из изолированных будущих подсистем, при тем
пературе 973,16 К, давлении 1 ат и соотношении 
количеств реагентов двойной оксид/водород = 1 /
1. Затем, после объединения двух отдельных си
стем, рассчитывались новые, теперь уже откры
тые равновесия подсистем двумя методами -  тра
диционным методом совместного решения кон
стантных уравнений и методом химической ди
намики. Численные результаты моделирования 
приведены в табл. 3 ,4  и 5.

Таблица 3
Результат расчёта методом термодинамического 

моделирования (HSC Chemistry) изолированного 
равновесия в системах (МеО Ті02 + Н2)

Me К Гц. моль Tj в точке ТЮ2
Ni 6,758 0,8277 27,5426
Cd 2,036 0,7337 20,2048
Со 0,684 0,6285 18,0724

Логически результаты расчётов выглядят 
вполне правдоподобно: подсистема, в которой 
изменение свободной энергии Гйббса реакции 
более отрицательно, принуждает вторую, менее 
сильную подсистему уступить часть ресурсов, 
вследствие чего равновесие в сильной подсистеме 
смещается в сторону большей полноты, а в слабой 
-  наоборот. Разобранная ситуация является хоро
шей иллюстрацией химической конкуренциимеж- 
ду двойными оксидами, борющимися за водород.

Таблица 4
Результат расчета методом термодинамического моделирования (HSC Chemistry) сложного равновесия

в системах (М е10ТЮ 2+ Ме20 Ті02+Н2)

Пара Ме1-Ме2 Равновесный состав, моль Сдвиг Сдвиг
МеЮТЮ2 Ме20ТЮ2 H2 Me1 Me2 НгО ТЮ2 подсистемы 1 подсистемы 2

1 Ni-Cd 0,125 0,322 0,448 0,875 0,678 1,552 1,552 -0,057 0,077
2 Cd-С о 0,208 0,437 0,645 0,792 0,563 1,355 1,355 -0,08 0,104
3 Ni-С о 0,088 0,488 0,576 0,912 0,512 1,424 0,424 -0,102 0,185



Таблица 5
Результат расчёта методом химической динамики сложного равновесия в системах (МеЮТЮ2+ Ме20-Т10г+Нг)

ПараМе1-Ме2 Равновесный состав, моль Сдвиг 
подсистемы 1

Сдвиг 
подсистемы 2МеЮТЮ, Ме20ТіОг Иг Ме1 Ме2 НгО ТЮ2

1 N i-C d 0,164 0,276 0,440 0,836 0,724 1,560 1,560 -0,0100 0..0125
2 C d-С о 0,257 0,381 0,638 0,743 0,619 1,362 1..36 -0,0125 0,0145
3 Ni-С о 0,156 0,389 0,545 0,844 0,611 1,455 1,455 -0,0200 0,0280

Эта конкуренция является движущей силой 
установления равновесия между подсистемами 
сложных химических систем. Сравнение данных 
табл. 4 показывает заметную разницу в результа
тах расчётов разными методами; к сожалению, 
отсутствие экспериментальных данных не позво
ляет сделать выбор в пользу одного из сравнива
емых методов.

Принципиальным отличием нашего метода 
является использование одного системного пара
метра - приведённой хаотической температуры 
Tj. характеризующей реакцию подсистемы на 
внешнее воздействие, вместо нескольких инди
видуальных параметров. коэффициентов термо
динамической активности участников реакции 
YkJ. Значение этого параметра может быть полу
чено различными методами.

Обсуждение
Новое уравнение для изменения свободной 

энергии химической системы с учётом внешнего 
воздействия, полученное в этой работе, связыва
ет равновесную и неравновесную термодинами
ки и может быть записано в виде

AGj = ДС° + RTf ,(*,) - RTch f ch (*,). (6)

где^(^) = 1п[П(ПкГ1)/П(Пк,^ ) Ь /СІ1(^) = Äjq- T h = 
хаотическая температура, поскольку tj = ТсІ /Т. 
Два первых слагаемых правой части (составляю
щие AGJc) представляют классическое, третье 
слагаемое -  неклассическое приближение. Если 
AGJc»  то поведение системы не будет от
личаться от классического. Обратное соотноше
ние вызывает новый тип поведения, отличаю
щийся в зависимости от величины приведённой 
хаотической температуры бифуркациями и, в 
конце концов, хаосом. Основанное на достаточно 
простом и естественном предположении основ
ное уравнение данной работы плавно вводит не
линейность в термодинамику равновесий, тем 
самым уничтожая разрыв между равновесной и 
неравновесной термодинамиками, а также суще
ственно расширяя возможности термодинами
ческого анализа сложных и открытых систем. 
Особенностью метода является то, что он рас

сматривает “истинное", изолированное равнове
сие как начало системы отсчёта открытых равно
весий, в которых система становится подсистемой 
большей системы. Это начальное состояние за
фиксировано величиной Цц. Тккое приближение 
хорошо согласуется с интерпретацией равновесия 
при нулевых контролирующих параметрах как 
начала шкалы хаотичности (S-теорема, (3)).

Идеология метода химической динамики 
принципиально отличается от классической иде
ологии анализа сложных систем. Традиционные 
методы расчёта составов сложноравновесных 
систем (например, метод совместного решения 
системы константных уравнений) механически 
объединяют части системы и рассчитывают её 
на основе тех же вероятностных формул, которые 
справедливы только для простых изолированных 
систем [4J. Мы движемся в противоположном на
правлении, разделяя систему на части и выдви
гая на первый план соотношение «сдвиг равно
весия -  термодинамическая сила», т.е. взаимо
действие между подсистемами. Разработанный 
метод восходит к принципу Даламбера, который 
применительно к этой проблеме обсуждался в [5].

В большинстве случаев только некоторые из 
присутствующих в сложном равновесии веществ 
представляют интерес с практической точки зре
ния. Метод химической динамики в принципе 
позволяет отказаться от полного моделирования 
больших систем, ограничиваясь только отдель
ными подсистемами.

Обращаясь к скептическому читателю, мы хо
тели бы подчеркнуть, что непротиворечивость 
приведённых в данной работе новых результатов 
подтверждается численными примерами на ос
нове современной парадигмы химической термо
динамики. Тень нетрадиционного слагаемого ос
новного уравнения существовала в классической 
теории в виде избыточных термодинамических 
функций; мы предложили его явное выражение 
с учётом внешнего влияния на состояние хими
ческой системы. Тем самым уменьшилось коли
чество параметров, необходимых для расчёта 
сложных систем, и упростился метод их опреде
ления. Наши усилия были направлены на то, что



бы понять, что было потеряно или скрыто, когда 
главный объект исследования химической тер
модинамики -  химическая система -  была идеа

лизирована в большинстве случаев как изолиро
ванный объект.
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The paper presents practical application examples of the Method of Chemical Dynamics, and describes 
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