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ПРЕДИСЛОВИЕ

Книга по термодинамике не может быть одновременно и доступ
ной для начинающих и очень строго систематичной. Действительно, 
при предельной систематичности пришлось бы сначала изложить 
без единой иллюстрации и без единого примера все основные поло
жения термодинамики и только после этого перейти к их приме
нениям. Так, пришлось бы определять идеальный газ как тело, 
химический потенциал которого

ц =  со(/)4- КТ 1пр,

и отсюда вывести все его свойства, в частности уравнение Клапей
рона, условия равновесия смеси идеальных газов и т. д.

Моей целью было написать книгу, которая при полной строгости 
была бы в меру систематичной и возможно более доступной для лиц. 
умеющих дифференцировать, интегрировать и имеющих ясное поня
тие о полном дифференциале и частной производной. Очевидно, до
ступность может быть обеспечена: обстоятельным изложением всего 
материала; возможной простотой математического аппарата; посте
пенностью введения новых понятий и положений; постепенностью 
перехода от простого к более сложному. Однако пришлось сократить 
содержание первых двух глав и материал, относящийся к предва
рительному описанию свойств различных систем. Это, естественно, 
нарушает обстоятельность изложения материала. Вся же термоди
намическая часть представляется мне изложенной обстоятельно.

Ограничение объема заставило также отказаться от мысли 
снабдить все главы книги задачами, что я считаю большим дефектом.

Что касается математического аппарата, то в книге нет ни детер
минантов и матриц, ни положительных квадратичных форм, ни 
элементов теории поверхностей. Теорема Эйлера об однородных 
функциях, необходимая при строгом изложении, заменена простыми
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и абсолютно строгими физическими рассуждениями (см., например, 
§ 15,3,2°).

В качестве примеров постепенного введения новых понятии 
и положений и постепенного перехода от простого к сложному можно 
указать на следующее. В гл. 8 определение условий равновесия 
смеси идеальных газов основано только на свойствах внутренней 
энергии иэнтропии. В гл. 9дана общая теория равновесия, в частно
сти, рассмотрена свободная энтальпия. В гл. 10 и 11 на основе сво
бодной энтальпии рассмотрены равновесия неоднородной унарной 
системы и неоднородных систем с газовой фазой. Парциальные 
величины и в частности химический потенциал вводятся только 
в гл. 15. Равновесие произвольной неоднородной системы и теория 
растворов (гл. 16—21) изложены с помощью химического потен
циала, и только в конце книги (гл. 22) появляются понятия: лету
честь, активность, коэффициент активности. В гл. 22 не только 
обстоятельно изложены эти понятия, но с их помощью некоторые 
результаты, полученные до сих пор для идеальных систем, рас
пространены на произвольные системы. Отметим некоторые особен
ности в отдельных главах.

В § 5,13 закон Гесса применен к установлению зависимостей 
между различными скрытыми теплотами. Конечно, эти вопросы про
ще решаются, если рассматривать дифференциальные теплоты как 
парциальные величины и пользоваться свойствами последних. По 
вывод, непосредственно опирающийся на основные положения тер
модинамики, мне казался более полезным для начинающих.

Цель гл. 7 — сделатьболее ощутимым понятие энтропии и научить 
определять в простых случаях знак приращения энтропии. В этой 
главе даны определения понятий порядок и беспорядок, близкие 
к нашим обиходным представлениям; затем постулирована связь 
между энтропией и беспорядком, которая в последующем примене
на к определению знака приращения энтропии в различных процес
сах (смешение, изменение напряженности магнитного или электро
статического полей, растворение ионов и т. д.)

Существенным дефектом главы является то, что связь между 
энтропией и беспорядком постулируется, а не выводится; но все- 
таки глава мне представляется полезной.

Уже было сказано о простом определении условий равновесия 
смеси идеальных газов в гл. 8. Другие особенности этой главы: 
более детальное, чем обычно, исследование равновесия и то, что
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свойства константы равновесия использованы для получения таких 
результатов, которые до сих пор выводились иначе (например с 
помощью химических потенциалов).

В гл. 9 показано, что критериев термодинамического равновесия 
не существует; за таковые принимаются критерии обратимости 
Это обстоятельство ничего нс изменяет в технике определения 
условий равновесия, но принципиально важно, так как позволяет 
устранить неувязку, состоящую в том, что все состояния равно
весия, предсказанные термодинамикой, в действительности наблю
даются; но имеются еще равновесные состояния, которых термоди
намика предсказать не может. Дело в том, что равновесие — необ
ходимое, но недостаточное условие обратимости, т. е. не во всех 
равновесных состояниях возможен обратимый процесс.

Таким образом, критерии обратимости совпадают с критериями 
только тех равновесных состояний, в которых возможны обрати
мые процессы; не имея критериев равновесия и пользуясь крите
риями обратимости, можно определить только часть равновесных 
состояний, что и подтверждается экспериментами

Как известно, законы смещения равновесия (принцип Ле-Ша- 
телье) не раз были предметом дискуссии. 20—2о лет тому назад 
ТЬ. Бе Эопбег установил точное содержание этих законов в при
менении к системам, в которых возможны химические изменения 
В гл. 12 введено понятие термодинамической связи (макросвязь, 
микросвязь), которое позволяет выразить для любой системы законы 
смещения равновесия в форме, не оставляющей места каким-либо 
возражениям. Дано много применении.

Гл. 13 посвящена переходам второго порядка. Описаны только 
переходы, представляющие интерес для химии. Физическая при
рода переходов второго порядка весьма различна Обычно эти пере
ходы рассматриваются статистически, и для каждого из них создана 
своя теория. Однако статистические теории приводят к численным 
результатам, плохо согласующимся с экспериментальными дан
ными. В гл. 13 приводится единая качественная, чисто термодинами
ческая теория всех переходов второго порядка, основанная на том, 
что каждый такой переход является последней стадией разрушения 
микросвязей определенного вида и, следовательно, подчинен зако
нам смещения равновесия.

Очевидно, кроме зависимости составов фаз бинарной смеси от 
давления и температуры, представляет значительный интерес
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зависимость от давления и температуры масс компонентов в фазах 
Я не знаю, освещался ли этот вопрос где-нибудь. Здесь (гл. 21) 
сначала выведены и широко использованы зависимости масс компо
нентов в фазах от давления и температуры, а затем — зависимо
сти составов фаз от давления и температуры. Оба вида зависимо
стей прежде всего применены к совершенно произвольным двух
фазным бинарным системам. Понятно, что при этом словесные 
формулировки полученных общих результатов оказываются более 
громоздкими, чем, например, в случае, когда одна из фаз — паро
вая и может рассматриваться как смесь идеальных газов.

В главе о поверхностном натяжении и адсорбции изложена 
также теория совместной адсорбции из смеси идеальных газов 
Трудно было определить место этой главы в книге потому, что хотя 
в ней химический потенциал не фигурирует, но некоторые выводы 
опираются на понятие вариантности. Таким образом, главу о по
верхностном натяжении и адсорбции нельзя было поместить раньше 
гл. 16, в которой выведено правило фаз; поместить же ее непосред
ственно после гл. 16 —значило бы нарушить непрерывность в изло
жении теории равновесия произвольных неоднородных систем 
(гл. 16—22). Так эта глава оказалась последней.



Г л а в а  п е р в а я
НЕКОТОРЫЕ ПОНЯТИЯ И ОПРЕДЕЛЕНИЯ 

§ 1,1. Предмет термодинамики
1°. Обычно физические и химические явления сопровождаются 

выделением или поглощением теплоты или же изменением темпе
ратуры. Для краткости назовем выделение и поглощение теплоты 
и изменение температуры тепловой стороной явления. Иногда теп
ловая сторона явно заметна. Например, проходящий по проволоке 
ток нагревает ее. При трении температура повышается (плохо 
смазанная ось может накалиться); при быстром растяжении тем
пература резиновой ленты заметно поднимается.

Но нередко тепловая сторона или мало заметна или вовсе неза
метна, и ею полностью пренебрегают. Так бывает при заряжении 
конденсатора, при небольших деформациях упругих тел. Между 
тем свойства тел, например диэлектрическая постоянная, модуль 
Юнга, зависят от температуры и, что еще важнее, при учете тепло
вой стороны оказывается, что все явления, как бы различны они 
ни были, подчиняются одним и тем же общим положениям.

Мы называем термодинамикой физику, в которой тепловая 
сторона явлений считается существенно важной и не пренебре- 
гается. В термодинамике устанавливают только что упомянутые 
общие положения и применяют их к исследованию различных явле
ний, к отысканию условий равновесия различных систем.

Приложения общих положений термодинамики к явлениям 
и системам, рассматриваемым в химии и в особенности в физиче
ской химии, составляют предмет химической термодинамики. Так, 
например, можно ли, зная скрытую теплоту реакции при постоян
ном объеме, определить скрытую теплоту той же реакции при по
стоянном давлении?

Пусть в сосуд внесены газы А х, А г, Л3 ... в количестве
П2 , п3... молей. Зная реакцию, которая может произойти между 

газами, определить числа молен по установлении равновесия.
Как изменятся равновесные числа молей при изменении темпе

ратуры, объема? Как изменится давление пара над раствором неле
тучей соли в воде при увеличении количества соли в растворе^
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Все эти и аналогичные вопросы рассматриваются в химической 
термодинамике.

2°. Понятия теплота и температура — одни из самых основ
ных в термодинамике — не применимы к отдельным частицам 
(атому, молекуле, электрону) или к их небольшому числу и имеют 
смысл только в случае тел, состоящих из очень большого числа 
частиц. Этому условию удовлетворяют даже тела, геометрические 
размеры которых незначительны: достаточно вспомнить, что при 
нормальных условиях (т. е. когда давление равно одной атмосфере, 
а температура —0° С) в одном кубическом миллиметре газа содер
жится 2,685 -1016 молекул.

Любая часть пространства, для которой понятия теплота и 
температура имеют смысл и которая, следовательно, может быть 
подвергнута исследованию методами термодинамики, называется 
термодинамической системой, или короче, системой. Такая часть 
пространства может быть наполнена излучением, может состоять 
из какого-нибудь тела или совокупности тел. Остальное простран
ство со всем, что в нем содержится, называется окружающей средой, 
или короче, средой.

Практически в качестве окружающей среды рассматриваются 
две группы тел: а) тела, которые отдают системе или получают от 
нее теплоту; б) тела, являющиеся источниками сил, действующих 
на части системы и называемых внешними силами. В зависимости 
от особенностей системы внешние силы могут быть различной 
природы. Некоторые из этих сил будут рассмотрены дальше.

Внешней (обобщенной) силой, действующей на все системы, рас
сматриваемые в химической термодинамике, является давление — 
сила, приходящаяся на единицу площади.

Обычно мы представляем термодинамическую систему отделен
ной от окружающей среды оболочкой — реальной или воображае
мой.

§ 1,2 Признаки. Состояние. Равновесие
1°. Два тела могут отличаться друг от друга весом, объемом, 

формой, кристаллической структурой, температурой, химическим 
составом, агрегатным состоянием, цветом и т. д.

Все, чем одно тело может отличаться от другого, мы называем 
признаками. Таким образом, объем, удельный объем, температура, 
давление, масса, нес, плотность, коэффициент преломления, диэлек
трическая постоянная, химический состав, кристаллическая струк
тура и т. д. — все это признаки.

Одни признаки очень важны, так как с их изменениями изме
няются и другие признаки. Например, с изменением объема газа 
изменяется по крайней мере или его давление, или температура, 
или химический состав. Но имеются и такие признаки, которые мало 
влияют на другие. Так, когда объем и масса жидкости велики, изме
нение формы и величины поверхности вызывают ничтожно малые
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изменения ее свойств; и только в тех случаях, когда отношение 
поверхности к объему значительно (например в малой капле жидко
сти, в тонкой пленке), изменение величины и формы поверхности 
вызывают заметные изменения других признаков жидкости.

Во всем последующем мы будем рассматривать только такие 
признаки, которые существенно влияют на другие признаки. 
Отсюда непосредственно вытекает, что невозможно изменение только 
одного признака при неизменности всех других.

2°. В термодинамике устанавливаются зависимости:
а) между различными признаками системы;
б) между изменениями ее различных признаков.
Численные значения ряда признаков (веса, температуры, давле

ния, плотности и др.) измеряются соответствующими приборами; 
численные же значения других признаков (внутренней энергии, 
энтропии и др.) не могут быть определены какими-либо приборами 
и неизвестны. Изменения признаков второй группы устанавливают
ся на основании зависимостей б или положений, называемых 
первым и вторым началами термодинамики.

3°. Совокупность всех признаков называется термодинамиче
ским аспоянием системы (короче, состоянием). При изменении 
любого числа признаков изменяется и состояние системы. Напри
мер, если объем газа изменится при постоянных давлении и темпе
ратуре или изменятся обьем и давление при постоянном числе 
молей, то, значит, изменилось его состояние. Если в системе, со
стоящей из воды и пара, при постоянных давлении и температуре 
часть воды перейдет в пар, то состояние этой системы изменится.

Нужно помнить, что понятия термодинамическое состояние и 
агрегатное состояние совершенно различны.

4°. Рассмотрим два случая, когда происходящее в течение неко
торого времени изменение состояния затем прекращается.

а) Пусть система состоит из газов СО и О», имеющих одинако
вую температуру, одинаковое давление и разделенных диафрагмой.

Если диафрагму удалить, а давление р и температуру t под
держивать постоянными, то газы станут смешиваться, и начнется 
образование СО»; при этом, если р =  const, / =  const, то объем 
системы будет уменьшаться. После того, как образуется некоторое, 
вполне определенное количество СО», дальнейшие изменення в си
стеме прекратятся, если только температура и давление окружаю
щей среды останутся постоянными. Таким образом, с этого момента 
состояние системы будет неизменным при условии, что в среде не 
происходит никаких изменений.

б) Металлический брус Л упирается одним концом в тело В, тем
пература которого T/f, а другим концом — в тело С, температура 
которого тс <  т«. Вследствие различия температур тел В и С тепло 
будет переходить от тела В к телу С через брус Л.Прн этом темпе
ратуры в различных сечениях бруса, бывшие вначале одинаковыми, 
станут изменяться, и с течением времени в каждом сечении устано-
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вигея неизменная температура (чем ближе сечение к основанию В . 
тем ближе его температура к тв и наоборот).

Здесь в отличие от а при неизменном состоянии бруса А тела В 
и С испытывают изменения: В — отдает теплоту, С — получает. 
Если удалить тела В и С, то температуры в различных сечениях 
бруса начнут изменяться.

11-Л] Состояние, которое остается неизменным только бла
годаря некоторым изменениям в окружающей среде {случай б), назы
вается установившимся (<стационарным).

[\-Ъ\ Состояние системы, которое остается неизменным при 
одновременной неизменности окружающей среды, наз\лвается состоя
нием термодинамического равновесия.

§ 1,3. Термическое равновесие. Нулевой принцип 
термодинамики

1°. Равновесие каждой системы зависит от окружающей среды 
и от оболочки, отделяющей систему от среды. Приняв в качестве 
среды несколько систем, можем сказать, что равновесие каждой 
данной системы зависит от систем, расположенных поблизости, 
и от стенок (оболочек, диафрагм), разделяющих их.

Пусть газы А и В являются системами и отделены друг от друга 
идеально подвижным поршнем О.

Если давления газов рА и/?# не одинаковы, то равновесие невоз
можно, и поршень будет двигаться до тех пор, пока давления урав
няются. Можно также представить, что левая часть цилиндра за
нята газом Л, а в правой — пустота. Тогда поршень под давлением 
газа А быстро передвинется к правой крышке и остановится, упер
шись в нее (расширение газа в пустоту). В обоих случаях для равно
весия необходимо, чтобы или по обе стороны поршня давления 
Ра и  рц были одинаковы, или, если давления неодинаковы, чтобы 
поршень был закреплен.

Обобщая полученные результаты на случай любых сил, отличных 
от давления, можем сказать: между различными системами (или 
между системой и средой) могут действовать различные силы; 
под их действием системы могут быть в равновесии только в двух 
случаях: когда силы уравновешиваются или когда движения, кото
рые были бы вызваны этими силами, невозможны из-за связей (ана
логичных закреплению поршня).

Равновесие, зависящее от сил, действующих между системами 
или между частями одной и той же системы, называется механиче
ским.

В том очень важном случае, когда силы сводятся к давлению, 
последнее приводит к изменению объема, если оболочка системы 
может деформироваться. При жесткой оболочке давление не может 
вызвать изменения объема и нарушить существующее механиче
ское равновесие.
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2°. Предположим, система состоит из двух газов, отделенных 
друг от друга диафрагмой. По ее удалении начнется диффузия 
газов, постепенно изменяющая состав в каждом сечении, в каж
дом небольшом участке пространства, занимаемого системой. Когда 
во всех точках состав окажется вполне одинаковым, дальнейшие 
изменения прекратятся, и наступит равновесие. Здесь предпола
галось, что газы (например и 0 2) не вступают в химическую реак
цию. Если бы газы могли химически реагировать друг с другом 
(например Н2 и Л2), то происходили бы и диффузия, и химическая 
реакция.

Всякое состояние системы, в котором составы и массы ее частей 
не изменяются, называется состоянием химического равновесия. 
Нужно иметь в виду, что на рушение ме
ханического равновесия может привести 
к нарушению химического равновесия и 
наоборот. Пусть при постоянном объеме 
смесь газов С02,С 0 и 0 2находится в рав
новесии. Если изменять объем, то и со
став смеси будет изменяться.

3°. Однако легко убедиться, что со
стояние системы, находящейся в механи
ческом и химическом равновесии, может изменяться. В качестве 
самого простого примера рассмотрим жесткий сосуд, разделенный 
неподвижной жесткой диафрагмой О на две части, обьемы \ \  и 
V., которых постоянны (рис. 1). В обеих частях содержится о д и- 
м а к о в о е  к о л и ч е с т в о  одного и того же химически чи
стого газа А.

Пусть рг и р2—давления газа в частях 1 и 2, а произведения 
р у , и р2Р2 неодинаковы, например:

р У х < р У г -  (1.3.1)
В таких условиях механическое и химическое равновесия обеспече
ны. Тем не менее, если диафрагма О металлическая, то я, и ра 
изменяются, а именно: при соблюдении условия (1,3,1) р, будет 
возрастать, р2 — уменьшаться; и это будет продолжаться до тех 
пор, пока давления не примут значений р\ и р2, удовлетворяющих 
условию:

р\Ух = р У 2 (причем вообще р\ Ф р'). (1,3,2)

При этих значениях давлений в обеих частях сосуда наступит 
равновесие. Результат (1,3,2) строго справедлив при малых зна
чениях р\ и р 2 .

Бросается в глаза, что если бы обе части сосуда отделялись не 
жесткой диафрагмой, а легко подвижным поршнем, то механиче
ское равновесие наступило бы при равенстве давлений по обе сто
роны поршня. Таким образом, в этом примере равновесие при жсст-

Рис. 1.
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кой диафрагме резко отличается от механического равновесия, 
которое установилось бы в случае замены диафрагмы подвижным 
поршнем.

Допустим, металлическая жесткая диафрагма заменена жесткой 
диафрагмой из дерева, асбеста и т. п. и снова рхУх <  ргУ2. В зависи
мости от материала и толщины диафрагмы изменения давлений будут 
значительно более медленными; при подходящем выборе материала 
и толщины диафрагмы эти изменения окажутся незаметными, хотя 
условие (1,3,2) не выполнено. Отсюда мы вправе заключить, что 
существуют такие диафрагмы, при которых давления вовсе не 
изменяются и тогда, когда

Р)У 1 ̂  Р»У »•
Переходя от частного примера к общему случаю систем, в кото

рых механическое и химическое равновесия не могут быть нару
шены, можем сказать:

11-В1 Пусть равновесные системы А и В отделены друг от друга 
диафрагмой . Пели диафрагма такова, что равновесие системы А сохра
няется при замене В любой другой равновесной системой В ' , В", то 
диафрагма называется адиабатной. Если же замена системы В дру
гой может нарушить равновесие А , диафрагма называется диатерми
ческой.

П-П В каждой шз двух систем, отделенных друг от друга диатер
мической диафрагмой, с течением времени устанавливается равно
весие, которое называется термическим.

При этом каждому определенному состоянию равновесия одной 
системы соответствует не одно состояние равновесия другой, а непре
рывная последовательность равновесных состояний. Эту мысль 
легче всего объяснить на примере термического равновесия двух 
одинаковых количеств одного и того же газа, при котором, как 
сказано, должно выполняться условие (1,3,2):

рУ х- рУ »
где индекс 1 относится к одному нз равных количеств, а индекс 2 — 
к другому.

Допустим, р2 — 10 атм, К2 =  6 л. Если в части 1 равновесие 
имеет место при р[ =  5 атм, и К, =  12 л, то оно будет иметь место 
и при л ю б ы х  значениях р\ и Ух, удовлетворяющих условию 
р[ Уу — 60 л-атм (например при р[ =  8 атм, Ух — 7,5 л; р\— 
=  4 атм, Ух — 15 л и т. д.).

Экспериментами установлено следующее положение:
11-Д) Системы А и В, каждая из которых находится в терми

ческом равновесии с третьей системой С, оказываются в термиче
ском равновесии друг с другом.

Эго положение, которым пользуются очень давно, было сфор
мулировано значительно позже первого и второго начал термоди
намики; оно называется нулевым принципом термодинамики.
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4 е*. Вспомним, что при термодинамическом равновесии состояние 
системы неизменно, т. е. ни один из ее признаков не изменяется. 
Между тем при термическом равновесии могут изменяться объем 
и давление, составы и массы частей системы; при химическом рав
новесии неизменны только составы и массы частей, а при механиче
ском равновесии могут изменяться массы и составы частей.

Таким образом, понятием термодинамическое равновесие охва
тываются все частные виды равновесия; каждое из частных видов 
равновесия необходимо, но может оказаться недостаточным для 
термодинамического равновесия.

5°. Тот признак, при одинаковости которого в двух системах 
они оказываются в термическом равновесии друг с другом, назы
вается температурой. Нередко при определении понятия темпе
ратура пользуются субъективными ощущениями тепла и холода. 
В этом случае температурой называют тот признак, при одинаково
сти которого в двух телах, последние кажутся одинаково теплыми 
(или холодными). Эти два определения температуры приводят 
к одних! и тем же способам ее измерения.

В последующем через / будут обозначаться температура вообще 
и температура, измеренная по стоградусному термометру со шка
лой Цельсия, через Г — абсолютная температура (по идеально- 
газовой шкале), причем

Г =  М- 273,16,
а поэтому

аТ  =  (1(.

Температура среды часто обозначается буквой т.

0,3,3)

§ 1,4. Однородность

1°. Вернемся к признакам системы. Все признаки можно раз
бить на две группы. Представим себе систему А, разделенную на 
произвольные части .4,, А«,... При этом некоторые признаки системы 
А будут обязательно отличаться от тех же признаков ее частей 
Л|, А.г, ... Например, объем и масса системы А обязательно будут 
больше объема и массы отдельных частей А х, А2, ... Другие же 
признаки системы А могут оказаться одинаковыми с признаками 
4 Ь /12, ... Например, плотность части А х может оказаться равной 
плотности системы А; температура, давление, химический состав 
какой-нибудь части системы и всей системы также могут оказаться 
одинаковыми.

Признаки, которые не могут быть одинаковыми для всей системы 
и ее отдельных частей, называются экстенсивными. Признаки же, 
которые могут быть одинаковыми для всей системы и ее отдельных 
частей, называются интенсивными.

2* 19



К интенсивным признакам относятся: плотность, удельный 
вес, температура, давление, химический состав, диэлектрическая 
постоянная, коэффициент преломления и т. д.

2°. Система называется однородной, если каждый из интенсив
ных признаков одинаков во всех ее частях, независимо от располо
жения, формы и размеров этих частей. Если хоть один из интенсив
ных признаков не оказывается одинаковым во всех частях системы, 
последняя будет неоднородной. Например, система, состоящая из 
жидкости и ее пара, неоднородна, так как при одинаковой темпе
ратуре плотность жидкости всегда больше плотности пара.

Приведем еще один пример. Представим себе сосуд, разделен
ный диафрагмой на две части. Пусть в левой части сосуда находится 
газ /1, а в правой — газ В. Положим, что оба газа имеют одну и ту же 
температуру и одинаковое давление. В этом состоянии система 
неоднородна, так как ее химический состав по обе стороны диафраг
мы различен. По удалении дифрагмы, через некоторое время систе
ма будет представлять однородную смесь газов А и В.

3°. Строго говоря, однородных систем нет. Достаточно вспом
нить, что поле земного тяготения вызывает изменение давления 
при переходе от одного горизонтального сечения (газа, жидкости) 
к другому. Однако в термодинамике обычно рассматриваются такие 
системы, в которых толщина слоя (газа, каждой жидкости) настоль
ко незначительна, что давление можно считать одинаковым во всех 
точках жидкости, газа и, как это часто предполагают, во всех 
точках всей системы.

Обобщая результат влияния поля земного тяготения, можно 
сказать: в каком-нибудь силовом поле (электростатическом, магнит
ном ит. д.) однородной может считаться только такая система, про
тяженность которой в направлении ноля мала. Системы, во всех 
точках которых температура одинакова, и следовательно, имеет 
место термическое равновесие, называются термически однородными.

Очень часто в термодинамике рассматривают такие неоднород
ные системы, которые можно считать состоящими из вполне одно
родных частей. Каждая однородная часть называется (розой. На
пример, система, состоящая из жидкости и ее пара или какого- 
нибудь газа, двухфазна. Система, содержащая твердое, жидкое 
и газообразное состояния одного вещества состоит из трех фаз.

§ 1,5. О взаимной зависимости признаков
1°. Однородные системы постоянного состава — самые простые, 

а объем, давление и температура являются наиболее часто рассма
триваемыми признаками; поэтому знание зависимостей между 
ними очень важно.

Обозначим объем, давление, температуру, массу через V, р , /, т. 
В последующем масса почти всегда будет считаться постоянной, 
и это обстоятельство не будет отмечаться каким-нибудь индексом;
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постоянство же других величин будет указываться в виде индекса 
буквой, какой эта величина обозначается. Таким образом, dpV 
и dpt означают элементарные приращения объема и температуры 
при постоянных массе и давлении, a dtV и dtp — элементарные 
приращения объема и давления при постоянных массе и температуре.

Экспериментами установлено, что в подавляющем числе случаев 
при постоянных массе и давлении изменения температуры и объема 
одинаковы по знаку. График зависимости объема от температуры 
для этанола при р =  1000 атм показан на рис. 2. Однако иногда 
при р — const и т — const знаки изменения К и t различны; это 
имеет место, в частности, для воды: при повышении температуры 
от 0°С до 4°С обком уменьшается.

[1-Е] В подавляющем большинстве случаев знаки dpV и d /
одинаковы, и частная производная

dr,Vf  _ _  (  ® L
dvt V dt X

p. ~ ~p.
положительна.

И только в немногих случаях эта производная оказывается отри
цательной .

Еще более важен тот факт, что во всех системах (однородных 
или неоднородных), в которых давление зависит не т о л ь к о  
от температуры, при т — const и / — const знаки изменения объема 
и давления различны (см., например, рис. 3, где дана зависимость 
объема от давления для этанола).

Таким образом:
[1-Ж] Во всякой равновесной системе при т =  const и / — const

частная производная отрицательна.
(Эта производная, понятно, равна нулю для систем, в кото

рых р зависит только от /. О таких системах см. гл. 10 и 16). 
Вывод [1-Ж] Дан в § 9,12.

2°. Пусть и — удельный объем однородной системы, масса кото
рой постоянна. Тогда

V ^  то, дУ = тдо, =  (1,5,1)
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Как известно,

(1,5,2)

называется коэффициентом объемной /шширяемости при постоя л- 
ном давлении. По [1-Е) а„ положителен в подавляющем боль
шинстве случаев. Величина

(1,5,3)

называется коэффициентом сжимаемости при постоянной темпе
ратуре. По (1-Ж1 не бывает отрицательным.

Обыкновенно рассматривают еще третий коэффициент, назы
ваемый коэффициентом давления:

где ( - Л  —частная производная р ио i при V =  const и т = const.
(Индексы v и V равноправны в случае однородной системы; если 
же система неоднородна, то постоянство всего объема должно 
отмечаться индексом V.)

Связь между а}(, yt, легко устанавливается на основании 
общей математической зависимости (1,6,2), выведенной в следую
щем параграфе:

Положив z = v, х = /, у = р, имеем:

. f  PLЛ . и i  ^ __ { 9 ” \  (  0i_\ /  др Л 
v \  dt J v \  др )х> 'ч dv J x Ч dt J  р \  др ) v Ч ди J t

или по (1,5,2), (1,5,3) +  1*

- 1 ,

1 ОСг>Отсюда по (1,5,4) получаем: В =  — ■ -
Го Р yt

(1,5,5)

Из (1,5,2) —(1,5,4) следует, что размерности ар и обратны 
размерности температуры, а размерность у, обратна размерности 
давления; численные значения <хр и у1 не зависят от единицы измере
ния объема, а численное значение не зависит от единицы изме
рения давления. В общем случае коэффициенты а р, у( и (50 =

выражаются через объем V системы. Только при од
нородности системы V можно заменить удельным или мольным 
объемом о.
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§ 1,6. Две употребительные математические зависимости
1°. Пусть х и «/—две независимые переменные, а г —их функ

ция. Тогда

d* ~ ( . ' t e '} vdx + ( d y \ dy-
Индексы х и у показывают, что частная производная ^  —  ̂

взята при «/ =  const, a Г —при х — const.
Частные производные нс зависят от dx и dy, а эти последние 

являются независимыми бесконечно малыми. Поэтому всегда можно 
так выбрать dx и dy, чтобы dz — 0, т. е.

с»), dzy =  0. ( 1 ,6 , 1)

Когда это условие выполнено, х и у перестают быть незави-
d*x /  дх \симыми, а -4— =  ( -з— ) d'.y \  ¿У / г

становится частной производной х  но у  при 2 — const. Поэтому 
из (1,6,1) следует:

или, так как МП =1:МП .J ТО

с ш  S ic* ( 1,6 ,2)

Чтобы лучше уяснить смысл (1,6,2), рассмотрим другой случай: 

2 — 2 (■*)» х = х{у).
По правилу цепного дифференцирования

<1г _ dz dx 
(I у dx dy ’

или
dz dx dy __ .
dx dy dz ‘ (1,6,3)

Отличие (1,6,2) от (1,6,3) двоякое: в (1,6,2) —производные частные, 
а в (1,6,3) —полные; в правой части (1,6,2) имеем — 1, а в пра
вой части (1,6,3) имеем -¡-1.

2°. В последующем мы будем пользоваться еще одной простой 
математической зависимостью. Ниже дан ее вывод.

Рассмотрим функции г и а> переменных .V и у:
а) 2 — 2 (х, у);
б) О) — (О (.v, у).
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Тогда
dz = A dx + В dy, (1,6,4)

d(o = a dx-j-bdy,

где “=(£)„• 6=(wX- <‘'6'5>
Переменные x и у и их дифференциалы dxy dy являются 

вообще независимыми; но эта независимость исчезает при нало
жении какого-нибудь дополнительного условия. Например, поло
жим cd =  const, dio =  0. Тогда по (1,6,5)

ad(0x-)-bd0)y =  О,
т. е. d0)y зависит от d^x (индекс со означает «при со =  const»). 

При ¿(со =  0 (1,6,4) примет вид:
d<jjZ — A с/̂ л 13 d(¿у, 

или

¥ -  =  а + в ¥

Но — частная производная г по л  при cd =  const;

аналогичный смысл имеет и . Поэтому, пользуясь (1,6,4) для 
А и В, имеем:

Выражение (1,6,6) и есть искомая математическая зависимость.



Г л а в а  в т о р а я
ПРЕДВАРИТЕЛЬНЫЕ СВЕДЕНИЯ О НЕКОТОРЫХ СИСТЕМАХ. 

ПАРАМЕТРЫ И ФУНКЦИИ СОСТОЯНИЯ

§ 2,1. Некоторые определения

1°. Пусть вес атома некоторого элемента В0 принят за единицу. 
Атомным весом любого элемента В называется отношение веса 
атома В к весу атома Вп. Молекулярным весом М называется сум
ма атомных весов атомов, образующих молекулу. Грамм-молекула 
(грамм-моль, моль) — это такое количество химически чистого веще
ства, вес (или масса) которого в граммах равен его молекуляр
ному весу (см. еще § 2,1,4°).

Если У, /л, п, и, с — объем, масса, число молей, мольный объем, 
объемная концентрация, то

т — Мп, »ж т
м = -к  •

I/ *V =  он, и = — ;п *
с =

(2 ,1,1)

(2, 1,2)

(2,1,3)
2°. Процесс, в котором:
а) V — const, называется изохорным\
б) / — const, называется изотермическим;
в) давление системы р — const, называется изобарным. 
Линии, изображающие эти процессы, соответственно

ваются и зохо рой у изотермой, изобарой.
3°. Уравнение состояния идеального газа:

pV =  tiRT,
Согласно (2,1,4) и (1,3,3)

(  W _\ . (  dV \  V _  nR
Ч dt Jp.n \  дТ Jp,n Т р
f  дР Л дР \  = JL-
Ч  dt Jv,n \ д Т  )v ,n  Т

Г дУ \  _  __ V_ _  _  nRT _  _
Ч др ) п, т р рг

nR 
V ' 
v %

назы-

(2.1.4)

(2.1.5)

(2. 1.6) 

(2,1,7)nRT *

2о



На основании зависимостей (2,1,4) — (2,1,7) 
следует:

коэффициент изобарной расширяемости 

коэффициент давления

для идеального газа

(2 ,1,8)

коэффициент изотермической сжимаемости у, —

4°. З а к о н  А в о г а д р о :  в двух идеальных газах, давления, 
объемы и температуры которых одинаковы, одинаковы также 
и числа молекул.

Ч и с л о  Л в о г а д р о: в одном моле любого идеального газа 
содержится одно и то же число молекул, равное 6,023-1023.

О б щ е е  о п р е д е л е н и е  моля :  моль — это ко шчество веще
ства, в котором число молекул (одинаковых или различных) равно 
числу Авогадро.

5°. Сме с и  и д е а л ь н ы х  газов .  Пусть смесь образована к 
газами: А1У Л2, . . . ,  Ак. Обозначим через тг, п,% М г соответственно 
массу, число молей и молекулярный вес газа Аг> а через т 
и л —массу и число молей смеси. Очевидно,

к Л
т — тг> п — ^ п Т

( I
и кажущийся молекулярный вес смеси

и
2 > г

1
Парциальным давлением газа Аг называется давление рт этого 

газа в том предположении, что при температуре смеси в объеме, 
занимаемом смесью, находится только газ Лг.

З а к о н  Д а л ь т о н а :  давление смеси идеальных газов

Р ^ ^ Р г *  (2,1,10)
1

т. е. давление смеси идеальных гизов ¡хлвно сумме парциальных 
давлений этих газов.

§ 2,2. Реальные газы
1°. К о о р д и н а т н а я  с и с т е м а  рУ — /;. В этой координат

ной системе очень ясно выступают отклонения газов от идеального 
состояния. По оси абсцисс откладывается давление, по оси орди
нат — произведение рУ (рис. 4). В системе рУ — р изобары — пря-
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мые Л,/Vi,, АгМг . . . ,  параллельные оси pV. На каждой прямой 
C2D2 . . . ,  параллельной оси абсцисс, постоянно произведе

ние pV. В этой системе координат изохоры — прямые OMv  ОЛ'/2> 
исходящие из начала координат:

“ од,
Таким образом, чем больше 

угол а наклона изохоры, тем 
больше объем.

На оси абсцисс а =  О, 
tg a  — O, V = 0 — const.

На оси ординат a =  ,
tg a =  оо, V — со.

2°. Из (2,1,4) следует, что 
на изотерме идеального газа про
изведение pV постоянно, т. е. в координатной системе pV — р 
изотермы идеального газа —прямые, параллельные Орл например 
AFy И N (рис. 5). Изотермы реального газа оказываются кривыми, 
например ABD, HKL.

Вид изотерм зависит от температуры (рис. G). Мри низких 
температурах изотермы имеют минимум, следовательно, состоят

из понижающейся и повышающейся частей (изотермы /, 2, 3, 4, 5, 
6, 7, #). При постепенном повышении температуры эти минимумы 
сначала удаляются от оси р У , а затем приближаются к ней/Н а 
изотерме 8 минимум находится в точке пересечения с осью рУ, 
т. е. при р =  0.

При более высоких, чем /8, температурах изотерма поднимается 
с самого же начала (изотерма 9) и, чем выше температура, тем 
круче подъем.
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Рис. 7.

Характер изотерм, изображенных на рис. 6, присущ всем газам, 
11о одной и той же форме изотермы соответствуют различные тем
пературы различных газов. Например, вид кривых б, 7 имеют 

рУ изотерма СО.> при 100е* С и изо
терма Но при температуре ни
же 0° С.

Начальные участки изотерм, со
ответствующие малым давлениям, 
можно практически считать прямо
линейными (рис. 7). Назовем соот
ветствующими те изотермы идеаль
ного и реального газа, которые 
имеют одну и ту же температуру 
(например //МЛ'* и НКЬ , АвО  и 

..р АВй, рис. 5). Соответствующие изо
термы имеют общее начало на оси рУ 
(точка Я, точка А).

Отметим индексами г и / величины, относящиеся к реальному 
(г) и идеальному (*) газам. Согласно рис. 5 приходим к следующим 
заключениям:

а) при ¿г=  и Уг — \ \
рг >  р1 на том участке изотермы реального газа, который 

расположен над соответствующей изотермой идеального газа 
(например на участке НКЦ\

рг <  рх на том участке изотермы 
реального газа, который расположен под 
соответствующей изотермой идеального 
газа (например на участке А1Ю)\

б) при =  и рг = рх 
Уг >  V, на том участке изотермы

реального газа, который расположен над 
соответствующей изотермой идеального 
газа (например на участке НКЦ\

У, <  У{ на том участке изотермы 
реального газа, который лежит под соот
ветствующей изотермой идеального газа 
(например на участке АВО).

3°. Имея право считать начальные 
малые участки изотерм реального га
за прямыми, можем написать для каждого

рУ = а + Ьр,
где Ь — tg а, а — ОА, или Ь =  (ба ' а а —ОА' и т. д. Следовательно* 
а и Ь — функции температуры: а =  а (/), Ь~Ь(().

Таким образом, уравнение начального участка изотермы реаль
ного газа будет:

рУ — а (I) +  Ь (0 р. (2,2,)

из них (рис. 8):
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Если не ограничиваться малыми давлениями, то уравнение изотермы 
реального газа может быть записано так:

рУ =  а (0 +  Ь (0 р +  с (() р‘ -1 - е (/) р ' . . .  . (2,2,2)

§ 2,3. Параметры и функции состояния
1°. В предыдущих двух параграфах мы видели, что некоторый 

признак о) системы может зависеть
а) только от одного из признаков у , г системы: со =  и) {х);
б) от двух признаков: <о =  (!)(*, у)\
в) от трех признаков: со —о)(д:, у, г).
Пр и м е р ы .  Согласно (2,1.8) в случае идеального газа

т. е. ар и зависят только от Т\  —только от р. Только от Т 
зависит и произведение р и ( - И Т ) .  Мольный объем идеального 
газа зависит от I и р:

Мольный объем реального газа также зависит только от темпе
ратуры и давления, но по (2,5,5) эта зависимость довольно сложная:

V -  у  -Г ь -ь ср 4- ер* +  . . .

Мольный объем однородной жидкости постоянного состава 
зависит также от давления и температуры:

v = v(t, /?), (2,3,1)

но вид функции о (С р) не установлен.
В § 1,5,3° было отмечено, что в папе земного тяготения тела 

неоднородны, и жидкости или газы можно считать однородными 
только при малой толщине их слоя. То же самое имеет место 
и в любом силовом поле (электростатическом, магнитном и т. и.). 
В любом таком поле тело может считаться однородным, если его 
протяженность в направлении поля мала.

Удельный (или мольный) объем жидкости в электростатическом 
поле зависит от трех величин: давления, температуры и напряже
ния поля.

Признаков, зависящих от трех других признаков, очень много. 
Например, так как во всякой однородной системе V = /пи (где 
т  — масса), а и согласно сказанному выше зависит от I и />, то Г 
зависит от гп, р , t:

V =  V (гп, р, /) =  пго. (2,3,2)
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Если массу заменить числом молей, а удельный объем мольным 
объемом, то

(2,3,2')

Очевидно, удельный объем однородной системы переменного состава 
должен зависеть и от состава.

2°. С о с т а в  о д н о р о д н о й  с ме с и .  Пусть однородная 
система образована:

веществами............................................................................... Ах, А» , А,, , Аь
их весовые количества...................................................  Рх. Р«, , Рг, . Я*
их массы.................................................................................. т , .  пи, , тг, , ш»,
числа м о л е н ............................................................................пх, п„, , пг, , л*
вес всей системы ..................................Р ,^ Р хфР»-\- \-Pr-\~ 4  ЯЛ:
масса всей системы...............................л? =  2  тг — тг-\- -{ /лг-г
общее число молен . . .  . . . .  п =  2 п г= - л ^  п ,ъ  Ч-^гН- 4-« а

Отношение хг = н а з ы в а е т с я  весовой долей вещества Аг
в смеси и показывает, какое весовое количество Ат содержится 
в единице веса смеси. Так как Рг — тг Р =  пщ, где # —уско
рение свободного падения, то

(2,3,3)

Таким образом, весовая доля может быть выражена и посред
ством отношения весов и посредством отношения масс.

Отношение

Уг = ~  (2,3,3')

называется мольной долей составной части Аг и показывает, 
сколько молей Аг содержится в одном моле смеси.

Нужно иметь в виду, что, вообще, мольная и весовая доли 
одного и того же вещества в одной и той же смеси не равны 
друг другу. В самом деле, если М} — молекулярный вес вещества Лг 
то по (2,1,1) тг = Мгпг, и поэтому весовая доля

___________ МгПг________
Хг М1Л1-}-

Только в том случае, если молекулярные веса всех веществ, 
участвующих в смеси, одинаковы (т. е. Мх = Мг — ... =  /Иг =  ... =/И^),
хг =  ~  — уг. Этот случай имел бы место в смеси газов N2,
СО, С,И4: молекулярный вес каждого нз них равен 28. Если же 
указанное условие не выполнено, хт Ф у г.
30



Пр име р .  Газовая смесь состоит из 88 г С02 и 28 г N5. 
Отнеся индексы 1 и 2 соответственно к С02 и 1Ч2, имеем:

Р, =  88 г, Яг =  28 г, Р = - Л 4 - Я 2= П 6  г;
М, =  44 г, М2 =  28 г;

/*1 — 2, п.г — 1 и п = - н2 — 3:
88 22 Р* 28 7 .Хх р — 116“= 29’ Х2 Р '~  116 29 *
п , 2 пг 1

У х - п ~: 3” ’ У* ~~ п ~ 3 •

Из определения (2,3,3) весовой доли непосредственно выте
кает, что сумма весовых долей всех веществ, участвующих в смеси, 
равна единице:

* I +  4- • • /л т т (2,3,4)

так как т= ^м , . . .  -Г тк. Отсюда ясно, что для установле
ния состава смеси, образованном к веществами, достаточно задать 
весовые доли & — 1 веществ.

Аналогично (2,3,4) также равна единице сумма всех мольных 
долей:

Ух-УУг'У • • • !• (2,3,4')
3°. Теперь мы можем определить число признаков, от которых 

зависит удельный объем однородной смеси, образованной к веще
ствами. В самом деле, в обычных условиях (т. е. в отсутствии 
электростатических и других силовых полей) на удельный объем 
смеси влияют давление, температура и состав. Согласно (2,3,4) 
состав смеси, образованной А: веществами, определяется к — \ 
весовыми долями, например, хг, х2, . . хк_{.

Таким образом, удельный объем смеси
v=■-v (р, /, хх, х2.........**_,), (2,3,5)

т. е. и — функция & +  1 признаков.
Совершенно таким же образом мольный объем смеси

у =  у (Р, I, у19 уг.........*/*,), (2,3,5')
где «/„ у7, ..., ук_х мольные доли веществ Лг, Л2, ..., А к_х.

4°. Весьма важен вопрос: каково наименьшее число признаков, 
зная которые можно определить остальные признаки системы?

Начнем с примера. Из уравнения рУ =  пЮ'  следует, что по 
любым трем из четырех признаков р , V , п , Т  можно определить 
четвертый, а значит и коэффициенты а р, (3̂ , у, идеального газа 
Кроме того, по данным р и Т  можно определить коэффициент пре
ломления, диэлектрическую постоянную.
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Наконец, несколько дальше мы увидим, что другие важные 
признаки идеального газа (внутренняя энергия, энтропия ...) 
также зависят от каких-нибудь трех из переменных: р, V, п, Т.

Таким образом по трем признакам идеального газа можно опре
делить все остальные его признаки. Это же справедливо и относи
тельно любой однородной системы постоянного состава.

Обобщая и уточняя этот результат, мы приходим к следующему 
положению:

12-А1 Задавшись некоторым числом независимых друг от друга 
признаков, можно вполне определить все остальные признаки (т. е. 
термодинамическое состояние) любой равновесной системы.

В системах, которые обычно рассматриваются, число независи
мых признаков оказывается небольшим. Те независимые признаки, 
заданием которых определяются все остальные, называются пара
метрами состояния, а те признаки, которые определяются пара
метрами состояния, являются функциями последних и называются 
функциями состояния.

Итак, всю совокупность признаков, характеризующих термо
динамическое состояние равновесной системы, можно подразделить 
на две группы: параметры состояния и функции состояния.

Здесь важно правильное понимание независимости. Несколько 
признаков считаются независимыми друг от друга, если каждый 
из них может изменяться, когда псе остальные постоянны. Например, 
рассматривая идеальный газ, мы можем считать р, V, Т  независи
мыми друг от друга, так как согласно уравнению pV — nRT  можно 
при р =  const, V =  const изменить Т, изменив п\ и таким же обра
зом можно изменить р (при V = const и Т — const) и V (при р — 
— const и Т  =  const). Признаки же V, m, v нельзя считать незави
симыми друг от друга, так как V — mv и поэтому нельзя изменить, 
например, V, не изменив гп или v.

Положение [2-А1 важно потому, что в большинстве случаев 
число параметров мало (3,4 ...), между тем число всех признаков 
всегда велико. В этой книге мы познакомимся с большим числом 
признаков.

5°. Различные группы признаков можно выбрать в качестве 
параметров одной и той же системы. Но при правильном выборе 
во всех группах ч и с л о параметров будет одно и то же. Покажем 
это на примере.

Предположим, что в качестве параметров идеального газа по
стоянного состава выбраны какие-нибудь две величины из четырех 
р, V, п , Т, например п и Т. При этом числе независимых признаков 
можно определить только произведение pV, но не р и V в отдель
ности. Следовательно, двух независимых признаков идеального 
газа недостаточно для установления всех остальных.

Если в качестве параметров выбрать четыре признака — р, V, п , 
Г, то они нс окажутся независимыми, так как связаны уравнением 
pV =  nRT.  Отсюда следует, что признаков, которые будут при-
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пяты в качестве параметров, должно быть три. При этом оказывает
ся, что любые три из четырех величин р, V, п, Т:

р, V , л; V, л, Т\ л, Т, р\ Т, р, V
позволяют определить остальные признаки идеального газа.

Наблюдения приводят к тому заключению, что число параметров 
всякой однородной системы постоянного состава равно трем. За 
параметры таких систем принимаются масса /л (которая обычно рас
сматривается как постоянная) иещедва каких-нибудь независимых 
признака: т ,  V, / ; т ,р ,  / и т. д. Массу иногда заменяют числом молей.

В системах, образованных несколькими веществами или состоя
щих из нескольких фаз, число параметров бывает больше трех, но 
все же обычно остается небольшим.

6°. Пусть 2Г — какой-ниудь экстенсивный признак, например 
объем (вскоре мы познакомимся с другими экстенсивными призна
ками: внутренней энергией, энтальпией, энтропией и др.). Отиоше-
ние 2Г=--^ равно соответствующему удельному признаку и являет-

у
ся величиной интенсивной. Например, V =  — : здесь V — удельный 
объем — интенсивный признак.

В § 16,5 будет показано, что всякой равновесной системе при
суще некоторое число независимых интенсивных признаков (г,, 
г2, ..., 2\), функциями которых являются все остальные интенсив
ные признаки: г — гТ{гх, г2, .... гх). Примерами этого являются 
1см. (2,3,1) и (2,3,5)];

а = и(р, /), а = и(р, t } х р х2,
Число независимых интенсивных признаков устанавливается 

так называемым правилом фаз 1см. (16,5,4) и (16,5,5)).
Очевидно, число параметров должно быть больше числа V 

независимых интенсивных признаков. В самом деле, чтобы опре
делить термодинамическое состояние, нужно, кроме интенсивных 
признаков, знать и экстенсивные; исходя из 1 Г =  тгТ, зная гт 
и гп, можно определить и экстенсивный признак ¿с.

Таким образом, для определения всех (интенсивных и экстен
сивных) признаков однородной системы нужно, кроме V незави
симых интенсивных признаков, знать еще массу гп. Следовательно, 
число параметров однородной системы равно V -1- 1.

§ 2,4. Система жидкость — пар
1°. В этом параграфе мы познакомимся с одной из простейших 

двухфазных систем и определим ее параметры.
Пусть жидкость постоянного состава и ес пар находятся в равно

весии, имея общую поверхность раздела; толщина слоя жидкости 
и толщина слоя пара так малы (§ 1 ,4 ,3 е), что во всех точках 
жидкости — одно и то же давление р ', а во всех точках пара давле-
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нне равно р". При кривой поверхности раздела давления но обе 
стороны поверхности отличаются на конечную величину. Но мы 
предположим поверхность раздела плоской; тогда р' — р \  Таким 
образом, во всех точках пара и жидкости будет одно и то же давле
ние р — р' =  р ". Так как равновесие возможно только при терми
ческой однородности, то температура / жидкости и пара одна и та же.

Жидкая и паровая фазы равновесной системы называются на
сыщенной жидкостью и насыщенным паром. Условимся описанную 
только что систему называть системой жидкость — пар.

2°. Экспериментами твердо установлено, что при равновесии 
системы жидкость — пар определенной температуре должно соот
ветствовать вполне определенное давление, т. е. давление должно 
быть однозначной функцией температуры:

Р =  (2,4,1)
* =  *(/>)• (2,4,2)

Если возьмем, например, воду и ее пар. то, выражая давление 
в миллиметрах ртутного столба, имеем:

г® С лхм р т  ст . г® С р мм рщ. ст. 10 С р м ч рт . ст

0 4,579 •10 55,32 90 526,00
5 6,539 50 92,52 100 760,00

10 9,205 60 149,40 150 3571
20 17,529 70 233,79 200 11634
30 31,810 80 355,20 230 29836

Зависимости (2,4,1) и (2,4,2) теоретически выведены в гл. 10 
Вид этих функций неизвестен. Тем не менее, независимо от при
роды и особенностей жидкости, р — возрастающая функция / 
(или / — возрастающая функция р).

Общий вид графика функции р = р(() одинаков для всех жид
костей; кривая АВК обращена выпуклостью к оси температур 
(рис. 9). Существенная особенность кривой АВК та, что она кон
чается в некоторой точке К, абсцисса которой Температура /к 
и точка К называются критическими. Как ниже увидим, выше /„ 
жидкость не может существовать, поэтому не может существо
вать и система жидкость —пар. Температура /„ — наивысшая, 
при которой еще может существовать система жидкость —пар.

3°. Согласно (2,3,1) удельные объемы жидкости и пара системы 
жидкость — пар будут:

у' =  1/(/>, /); о” = о (р ,  /).
Но по (2,4,1), (2,4,2) /> =  р(/) или, наоборот, / =  /(р). Поэтому
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(2,4,3)

Рнс. 9.

у' =  V' [р (/), /], или V =  V [/>, / (р)ь следовательно,

о' =  */ (I), или у' — о'(Я).

т. е. удельный объем насыщенной жидкости можно рассматри
вать или как функцию температуры, или как функцию давления. 
Таким же образом удельный 
объем насыщенного пара:

Vя =  V" (/), или о" =  V (р).
(2,4,4)

Вид этих функций неиз
вестен; их графики могут быть 
построены по эксперименталь
ным данным. На рис. 10 ветвь 
А'В'О'К  — график функции 
V — V (/), ветвь А"ВчО*К — гра
фик функции у' =  у"(/). В точ
ке К обе ветви имеют общую 0 
касательную, перпендикуляр
ную оси температур. Мы ви
дим, что о ' (/) —возрастающая

Функция (, а —убывающая функция /. Отрезки А'А", В 'В \ 
’О" — представляют разность и" (/) — и' (/) при различных темпе

ратурах. В точке К (/» — ОС) эта разность равна нулю. К — кри
тическая точка\ давление, тем
пература и удельный объем 
в этой точке называются кри
тическими.

4°. Рассмотрим одну из изо
терм, расположенных левее точ
ки К, например ЕВ"В,В. В точ
ке Е объем очень велик и по
этому вся система состоит нэ 
одного только газа. При изотер
мическом уменьшении объема 
от Е до В" согласно [1-Ж1 
повышается давление газа, и в 
В9 мы имеем насыщенный пар. 
В В' и несколько ниже система 
состоит из жидкости. А в любой 

точке участка В"В'-изотермы система состоит из насыщенного 
пара и насыщенной жидкости.

Пусть т', т”, т — массы жидкости, пара и всей системы. 
Тогда

т ~  т' -р/и", (2,4,5) 
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(2.4.6)
(2.4.7)

а объемы жидкости, пара и всей системы будут:

V" = m V , Г  =  т У ,  V =  m V  -fm V ;
V =  m" (о"—t>') -f- mi»#.

Здесь у' и у" — функции температуры, у"— у '> 0 , поэтому изотер
мическое уменьшение объема системы сопровождается уменьше
нием т* и увеличением т ; иными словами, на участке В"В' при 
приближении к В' постепенно увеличивается масса насыщенной 
жидкости.

В точке В' всясистема находится в состоянии насыщенной жидко
сти. При дальнейшем изотермическом уменьшении объема быстро

увеличивается давление жидкости, 
которая уже называется ненасы
щенной. Заметим, что при изотер
мическом уменьшении объема обра
зование жидкости начинается вточ- 
ке пересечения изотермы с ветвыо 
пара.

Изотермы, расположенные пра
вее точки /С, не пересекают ветви 
пара. Поэтому на них образование 
жидкости невозможно.

Итак, th— наивысшая темпера
тура, при которой еще может суще
ствовать система жидкость — пар.

5°. Часто рассматривают графи
ки функций v ~ v ’ {p), v u =v"(p). 

По установившемуся обычаю ось абсцисс Ор располагают так, 
как обычно бывает расположена ось ординат. Получается кривая 
a b'd'kd"b"a" (рис. И), напоминающая кривую А'В 'D'KD"В " А ” 
(см. рис. 10). Ветвь ab 'd 'k  принадлежит жидкости и изображает 
зависимость v' — v' (р), а ветвь a ,,b“d ,'k — пару (прописные
буквы рис. 10 заменены на рис. 11 теми же малыми буквами).

Изотерма Е В НВ'В рис. 10 на рис. 11 имеет вид ebnb'b, причем 
крайние участки eb” и b'b поднимаются справа налево, так как 
на ebN система представляет газ, на b'b — жидкость; в однородной 
же системе изотермическое уменьшение объема всегда сопровож
дается увеличением давления. Средний участок b"b' перпендикуля
рен оси Ор, так как на этом участке система двухфазна (жидкость 
и пар) и р = р (0. т. е. при / =  const также ир  ~  const. Критиче
ская точка к здесь наивысшая. Критическая изотерма hkl имеет 
в точке к касательную, перпендикулярную оси Ор; точка к есть 
в то же время точка перегиба (об особенностях критической изо
термы в точке k подробнее сказано в § 10,5).

Изотермы fg, гпп, лежащие выше критической, не имеют общих 
точек с кривой a b 'd 'kd nb ”a''.
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6°. П а р а м е т р ы  с и с т е м ы  ж и д к о с т ь  — п а р .  
Мы уже видели, что за параметры однородной системы могут быть 
приняты масса, удельный объем, температура. Это применимо 
и к каждой отдельной фазе системы жидкость — пар. Так что 
можно было бы за параметры насыщенной жидкости принять 
т \  о', V, но ведь по (2,7,1) о — о' (0, а параметры должны быть 
независимыми величинами. Следовательно, насыщенная жидкость 
может быть охарактеризована только двумя параметрами: т и Л 
Таким же образом число параметров насыщенного пара равно двум: 
гпи и Л А в системе жидкость — пар будет три параметра: т ',т ", 
1, так как температура жидкости и пара одна и та же.

Покажем, что за параметры этой системы могут быть приняты 
и другие три величины. Так, р — р (/); следовательно, можно тем
пературу заменить давлением и тогда параметрами будут т \  ш*, р.

Пусть ш и V — масса и объем всей системы жидкость — пар.

Очевидно, зная /, можно определить и (/) н о” (/), а по (2,4,7) 
и (2,4,8) ш " и т \  Отсюда следует, что, имея гп, V , С можно прийти 
к трем признакам: т , т", /. А это означает, что три независимых 
признака т, V, ( тоже могут рассматриваться в качестве пара
метров системы жидкость — пар.

Нетрудно убедиться, что в качестве параметров системы жид
кость — пар могут также служить V', V“, * или V V ”, р (здесь 
V  и V объемы жидкости и пара), или V', т ,  /; V', т ,  р и т. д.

Все, сказанное здесь относительно параметров системы жид
кость — пар, находится в согласии с § 2,3,6°; достаточно только 
принять, что в этой системе имеется только один независимый 
интенсивный признак или р).

По (2,4,5) т — гп' -{- лГ, ш' =■ гп — т"; 
по (2,4,6) V ~  т'о' 4* 

по (2,4,7) V — т”(цг — ь') +  т ь'.

(2.4.8)
(2.4.9) 

(2,4,10)



Г л а в а  т р е т ь я  
РАБОТА И ТЕПЛОТА

§ 3,1. Работа силы и работа давления

1°. Работа и теплота — самые основные понятия термодинамики 
Оба понятия подробно рассматриваются в настоящей главе.

2°. Пусть F — сила, ds — элементарный участок пути ее точки 
приложения (рис. 12). Элементарная работа силы F на пути ds.

DW = \F  ds\ cos (Г, ds) = \F ds\ cos q>. (3,1,1)

Здесь ITvisj— абсолютное значение произведения Fds\ поэтому 
знак DW  совпадает со знаком cos ср. Таким образом,

DW >  0, если ¿ /ф  —острый;
DW <  0, если /_  (р— тупой;
DW =  0, если /_ ф — прямой.

В § 3 ,8  будет объяснена причина замены буквы d буквой D 
в обозначении элементарной работы

3°. В термодинамике очень часто приходится рассматривать слу
чаи, когда силы приложены не в отдельных точках, а непрерывным 
образом распределены на какой-нибудь поверхности Такое распре
деление сил имеет место, например, на поверхности тела, погру
женного в жидкость или в газ, или на внутренней поверхности сосуда, 
наполненного жидкостью или содержащего газ. В таких случаях 
сила, приходящаяся на единицу поверхности, называется давлением. 
Мы будем предполагать давление нормальным.

В § 1,5,3° мы условились рассматривать или однородные системы, 
или неоднородные, по состоящие из однородных частей. Для одно
родности системы или ее отдельной части необходимо, чтобы давле
ние было одинаковым (равномерным) во всех точках системы или 
ее части. Таким образом, в рассматриваемых нами системах давле
ние должно быть одинаковым или повсюду (когда система однород
на), или во всех точках каждой фазы; в последнем случае давле
ние может изменяться скачком при переходе от одной фазы к другой.
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4°. Пусть система, например какой-нибудь Газ, заключена 
в цилиндр (рис. 13, а) и занимает объем V между дном и поршнем В, 
площадь которого о. На поршень действует равномерное нормальное 
давление р со стороны системы и равномерное нормальное давление 
р„ со стороны окружающей среды; ре назовем внешним давлением

Рис. 12

б)

(е — exterior — внешний). Равнодействующая нормальных сил, 
образующих давление р, будет

Р = ро, (3,1,2)

а равнодействующая нормальных сил, образующих давление рв:

Ре = /W  (3,1,3)
Очевидно, если между поршнем и стенками цилиндра трения нет, 
то при неодинаковых Я и Я„ поршень придет в движение; начнет 
опускаться, если Яе>  Я, и подниматься, если Я >  Яе.

В последующем нам нужно вычислить в отдельности работы сил 
Я и Ре при каком-нибудь перемещении поршня независимо от при
чины, вызвавшей это перемещение. Предположим, поршень пере
местился параллельно самому себе на ds и занял положение В'. Так 
как d s \\P * t то cos (Я, ds) ~  -f 1 и элементарная работа силы Я:

DW =  |Я cfs| cos (Я, ds)=*\Pds | >  О, 
или DW = \pads\.

В термодинамике давление р системы считается положитель
ным, когда оно напрзвлено наружу; следовательно, на рис 13, a 
1 Р |- Р .

Произведение <yds равно объему, описанному поршнем при пере
ходе из положения В в положение В \  и представляет собой

* Параллельность двух векторов обозначается знаком И, когда угол 
между ними равен нулю, и знаком и ,  когда угол между ними равен л, 
г. е. 180’.
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приращение (IV объема V системы. Здесь (IV > 0  и поэтому 
\ o d s \~ d V .
Таким образом,

и работа силы Р оказалась бы отрицательной. С другой стороны, 
теперь приращение dV объема было бы отрицательным, и в про
изведении pdV  было бы р >  0, а dV <  0, p d V < 0 .  Таким обра
зом, и в этом случае (3,1,4) выражало бы элементарную работу ¿ЛУ' 
силы Р.

Окончательный результат:
[3-Л] э лсментарная работа равномерного нормального поло

жительного давления системы равна pdV. Она положительна 
при дV >  0, отрицательна при dV <  0 и равна нулю при dV =  0.

При определении выражения элементарной работы давления 
мы пользовались цилиндром с поршнем только для большей 
наглядности. При одинаковом всюду давлении мы пришли бы 
к тому же результату, предположив систему заключенной в лю
бую оболочку, способную изменять форму при изменении рг или р.

5°. Чтобы получить выражение элементарной работы /Ж , 
внешнего давления рс, достаточно принять во внимание, что 
внешнее давление считается положительным, когда оно направлено 
внутрь системы; следозательио, изображенное на рис. 13, б внеш
нее давление положительно. Таким образом, положительные давле
ния р и р, противоположны по направлению, поэтому при одном 
и том же приращении объема элементарные работы й и7 и 0№, 
давлений р и рг должны иметь различные знаки. Отсюда: так 
как =  рёУ,  то

[3-Б] Элементарная работа равномерного положительного 
нормального внешнего давления ре:

Она положительна при уменьшении объема системы {дУ <  0), 
отрицательна при увеличении ее объема (¿К >  0) и равна нулю 
при постоянном объеме.

Когда давление р системы и внешнее давление ре равны друг 
другу и противоположно направлены, имеем; =  поэтому

D\V — р dV.

Если бы поршень не поднялся, а опустился, то 

ds \  I Р, cos {Ру ds)= — 1,

(3,1,4)

OWe= — pedV. (3,1,5)

Ш7е=  - P'd V =  - p d V . (3,1,6)
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§ 3,2. Работа давления при конечном изменении объема
1°. Чтобы вычислить работу давления при конечном изменении 

объема от V,, до V*, нужно проинтегрировать выражение — рс1У 
или выражение РЧУ е — — реЛУ.

Рис. 14
у

Обозначив работы давления системы и внешнего давления 
при изменении объема от V» до VK соответственно через И7ИЬ 
и №«нк. имеем

и к
Wm ^ [ D W = \ ) pdV,

X II
II К

=  DlFc = - \ p d V .
II К

Проинтегрировать можно только тогда, когда известна зави- 
симость давления от объема или, наоборот, объема от давления:

p=zp(V) или V — V(p).
Эти зависимости могут быть заданы аналитически или графически.

2°. Рассмотрим случаи, когда в координатной системе р — V 
дан график функции р — p{V). Пусть этот график — ИАК (рис. 14,а). 
Площадь заштрихованной полоски, основание которой dV, а вы
сота р, равна pdV.
Поэтому

\ р dV = плот. С НАКОС.
НАК

По (3,2,1) и [3-А]
Г нак“  [ pdV — площ. CHAKDC > 0 .

НЛК

На рис. 14,6 вдоль линии НВК объем уменьшается: dV <  0. 
Поэтому

И^нвк — \  Р — площ. E/JBKFE <  0. 
ник

(3,3,1)
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Теперь предположим, что объем изменяется от Ун до У*, 
а давление изменяется по линии НАК или полиции НВК (рис. 14, в) 
Этим двум линиям соответствуют работы давления системы:

1Унак= площ. CHAKDC; WMm  =  площ. CfIBKDC.
Так как площади C/IAKDC и CIIBKDC не равны друг другу, 
то мы должны заключить, что (как и в общем случае работы

произвольной силы Г)\
[3-В] Работа давления определяется 

нс только начальным и конечным состо
яниями, системы, но и линией (НАК , 
НВК), переводящей систему от началь
ного к конечному состоянию.

4°. Теперь предположим, что график 
функции p = p(V) является в координат
ной системе р — V замкнутой линией 
НАКВН (рис. 15). Чтобы определить 

v в этом случае работу \Унаквн давления 
системы, поступим так. Проведем край
нюю левую и крайнюю правую орди

наты 1 А, 2В. Пусть сначала объем возрастает по линии АКВ. 
затем уменьшается по линии ВИА. При увеличении объема дав
ление системы совершает положительную работу

1УАкв =  площ. 1АКВ21 >  О,
При уменьшении объема работа этого давления 1Увиа отрицательна, 
и поэтому

1УВна =  площ. 2ВНА12 <  0.
Вся работа

1Улквна =  №акв-ЫУвна — площ. 1АКВ21 +  площ. 2ВНА12 -  
=  площ. АКВНА >  0.

Если бы объем увеличивался по линии АН В и уменьшался 
по линии АКВ, то работа давления системы

Wahbka =  площ. АИВКА  <  0.
Здесь работа оказывается отрицательной, так как положительная 
работа \Уднв меньше абсолютного значения отрицательной 
работы \Увкл-

Эти результаты приводят к следующему общему правилу: 
[3-Г] Когда график функции р =  р (1/) — замкнутая линия, 

работа давления системы равна площади, ограниченной этой 
линией; работа положительна, если линия обходится по часо
вой стрелке, и отрицательна при обходе линии п/ютив часовой 
стрелки.

р
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§ 3,3. Примеры вычисления работы давления системы

Io. Пусть объем изменяется от Vu до VK при постоянном давлении. 
Так как р — const, то

к
r„„=^ pdV =  p(VK- V u) (3,3,1)

II
где ДУ' —конечное приращение объема.

Формула (3,3,1) имеет различные применения:
а) идеальный газ расширяется от V,, до VK при р ~  const. 

Для этого случая формула (3,3,1) может быть видоизменена. 
При постоянном составе газа

р =  const, п = const; 
pVn = n R T p V „ -  nRTK,

где T n и /к — абсолютные температуры в начальном и конечном 
состояниях. Теперь (3,3,1) напишется так:

№нк =  Р (VK -  Vn) =  nR (Гк -  Tn) =  nRAt,  (3,3,2)
где At = T K — T H = /к — /„ — приращение температуры, вызванное 
изменением объема при р — const, п — const;

б) заменим постоянство п постоянством температуры (при 
р =  const); тогда, если пн и wH — числа молей газа в начальном 
и конечном состояниях,

pV„ — n„RT, pVK — nHR T ,
и согласно (3,3,1)

Й̂ нк ~  RT  (л* — Пц) =  RTАп. (3,3,3)

Пусть, например, газ представляет смесь С02, СО и Ог. Если 
в этой смеси происходит разложение С02 (при р — const и / =  const) 
по уравнению:’

1СОг =  1С0 +  ~0.>,

то при разложении одного моля С02 общее число молей смеси 
увеличится на 0,5. При разложении х  молей С02 приращение Ап 
общего числа молей смеси будет

и работа давления р системы окажется равной
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Аналогичным образом может быть определена работа давления 
всегда, когда при р =  const и t =  const реакция вызывает изме
нение числа молей смеси газов.

2 \  Рассмотрим работу давления идеального газа при измене
нии объема от Vн до V\<, когда п — const и t =  const, а графиком

функции р — p{V) является НАК 
(рис. 16).

т  nRTТак как р =  и числитель
nRT  =  const, то
и и к
\ p d V = ^ - R/ - d V  = nRT  \d ln V .
Г< U II
Таким образом,

=  nRT  I n (3,3,4)
у п

Этому выражению работы можно
придать несколько другой вид:

nRT = pHVH ркУк,
а также

V'k : Ун =  Ри '• Рн-

Таким образом, п ^Г  в (3.3,4) можно заменить на рнУк или 
р„У»; вместо Ук : Уп можно ввести отношение рп :рк. Наконец, 
так как V — пи, то при неизменном п

Ун _  £к 
Ун г н *

где ок» пн —мольные объемы в конечном и начальном состояниях. 
Итак, можно, например, написать:

Г„„ = пИТ 1п ^- пЯГ 1п — •= н/?Г ^  . (3,3,5)
V Я Ь'я Р к

§ 3,4. Поверхностное натяжение и его работа

1°. Ввиду молекулярного строения тел тонкий поверхностный 
слой на границе двух фаз (например, жидкости и газа) всегда ока
зывается неоднородным. Свойства поверхностного слоя резко отли
чаются от свойств основной массы фазы. Из-за крайне малой тол
щины поверхностного слоя можно представить эквивалентный ему 
однородный слой той же толщины.

Таким образом (см. § 1,2,1°), когда нельзя пренебрегать 
массой поверхностного слоя по сравнению с массой остальной 
однородной части, необходимо эту последнюю считать за одну фазу,
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а эквивалентный поверхностный слой —- за другую. Последняя фаза 
называется поверхностной, или капиллярной.

2°. Одним из важнейших признаков однородной толщи жидкости 
является давление. Чтобы установить, имеются ли в капиллярной 
фазе какие-нибудь силы, аналогичные давлению, можно исходить 
из следующего твердо установленного положения:

13-Д! Механические свойства поверхностного слоя совпадают 
со свойствами равномерно растянутой резиновой пленки, толщиной 
которой можно пренебречь.

Резиновую пленку пренебрежимо малой толщины мысленно раз
делим линией Я на две части (рис. 17). Удалим одну часть и рассмо
трим равновесие другой части. Очевидно, 
влияние удаленной части должно быть заме
нено силами, непрерывно приложенными 
к точкам линии Я. Пусть к каждому элементу 
<И линии Я приложена бесконечно малая сила 
йГ, касательная к поверхности резиновой 
пленки и равная ос11. Если коэффициент о из
меняется от точки к точке, то вдоль любой 
плавной линии, а, следовательно, и вдоль ли
нии Я, это изменение должно быть вполне 
постепенным. Поэтому, обозначив через А середину дуги сИ, можно 
считать (с точностью до бесконечно малых не ниже второго по
рядка относительно (II):

дГ = ол.сИ, (3.4.1)
где Од — значение коэффициента а в точке А линии Я.

Предположим, что через точку А проведена другая линия Я' 
и на ней взята дуга (И\ серединой которой также является точка 
А. Этой дуге соответствует сила

(II' ' — аА сИ. (3,4,1')
Резиновая пленка называется равномерно растянутой, если:
а) а’А =  от4 , т. е. коэффициент ал один и тот же для всех линий, 

проходящих через точку А\
б) сила дТ (или с!/’ ), касательная к поверхности пленки в точке 

А, нормальна к линии раздела Я (или Я'), проходящей через А\
в) во всех точках поверхности пленки коэффициент сг имеет 

одно и то же значение.
3°. Согласно в индекс А может быть отброшен; но чтобы отме

тить, что йГ — внешняя сила, т. е. исходит из отброшенной части 
пленки, а мы за систему принимаем оставшуюся часть, введем 
индекс е. Тогда (3,4,1) запишется так:

йЬ\ =  <у„ (II. (3,4,2)
Элемент д.1 не мог бы находиться в равновесии, если бы к нему 

была приложена только сила с//7,.; для равновесия необходимо, чтобы
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сумма сил, приложенных к элементу с11, равнялась нулю. Поэтому, 
кроме должна быть еще сила г//7 =  асИ, исходящая из отбро
шенной части и удовлетворяющая условию:

dFe + dF =  (oe Ч- о) dl — 0. 
Так как dl Ф 0, то

На основании (3,4,2)
(Т — — оР.

dI ±
dl •

т. е. ае— это внешняя сила, приходящаяся на единицу длины
размерность силылинии раздела; размерность о — —— -------------- . Если за сди-v ’ 1 ‘ размерность длины

ницы силы и длины приняты дина и сантиметр, то единица о,
равна 1 дин!см. То же самое относится, конечно, и к <т.

4°. Уподобляя капиллярную фазу равномерно растянутой рези
новой пленке, мы на основании 2° и 3° настоящего параграфа должны 
заключить о существовании в каждой точке капиллярной фазы двух 
прямо противоположных сил: а) касательных к поверхности фазы, 
б) нормальных к линии, проходящей через эту точку и мысленно 
разделяющей капиллярную фазу на две части. Эти силы а и ае, 
рассчитанные на единицу длины линии раздела, должны быть — 
при равновесии капиллярной фазы — одинаковыми во всех ее 
точках. Если условие о f- а„= 0 не выполнено, то равновесие 
капиллярной фазы невозможно, площадь ее поверхности должна 
изменяться.

Сила о, стремящаяся уменьшить площадь поверхности капил
лярной фазы, называется поверхностным натяжением. Оно яв
ляется функцией состояния капиллярной фазы и, в частности, 
весьма сильно зависит от ее температуры.

Сила art стремится увеличить площадь поверхности капилляр
ной фазы, принятой за систему. Предположим, что линия раздела 
капиллярной фазы — прямая. В этом случае силы, образующие 
натяжение сте, будут прямо параллельными друг другу, и их равно
действующая Fe согласно 2°, в будет:

f„ =  $ dF„= ^ o t dl = o,l, (3,4,3)

где / — длина прямолинейного отрезка.
Пусть капиллярная фаза ограничена линией (например тонкой 

проволокой) Я (рис. 18), прямолинейный участок АВ  которой легко 
подвижен и может перемещаться параллельно самому себе. Его 
перемещению на ds соответствует внешняя работа силы Fв

/Ж „ =  | Fe d s | cos (Fet ds) — \Fe ds\, 
так как cos (Fe, ds) =  4-1.
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По (3,4,3)
D\Ve = [oeld s \t

где Ids равно приращению поверхности da  капиллярной фазы. 
Таким образом,

DWt — aed<a. (3.4,4)
Эта работа положительна при увеличении и отрицательна при 
уменьшении площади капиллярной фазы.

Так как поверхностное натяжение а по направлению противо* 
положно ае, то его работа выразится так:

DW =  — jo dm; DW >  0 при dm <  0, (3,4,5)
где |о J—абсолютное значение поверхностного натяжения.

Аналогично тому, как мы различаем давление системы и внеш
нее давление, можно ое назвать внешним поверхностным натя
жением.

Здесь линия раздела была выбрана прямой только для простоты. 
Мы пришли бы к тому же выражению для работы, какова бы 
ни была эта линия. В самом деле, пусть А, и А/ — линии раздела 
в начале и в конце (рис. 19). Тогда работа силы dFe равна oedlds, 
т. е. произведению <т„ на заштрихованную площадь, а работа 
всех сил dFe (так как ов одинаково повсюду) равна произведению о, 
на сумму заштрихованных площадей, или произведению ае на 
увеличение площади капиллярной фазы: сгеДо) (а) — площадь
капиллярной фазы, Да> — приращение w).

§ 3,5. Работа веса. Работа переноса электрического заряда

1°. Пусть Р и С — вес и центр тяжести тела. Как известно, вес 
считается приложенным в центре тяжести тела. По (3,1,1) при 
перемещении С на ds работа веса будет:

DW =  | Р ds | cos (Р, ds) =  | Р ds \ cos <р.
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Вес — сила вертикальная; ее величина изменяется с изменением 
положения центра тяжести тела на одной и тон же вертикали 
Однако при всех перемещениях центра тяжести, величина которых 
составляет очень малую долю длины радиуса Земли, вес может 
считаться постоянным и по величине и по направлению.

Условимся считать положительным направление АН  вертикали 
от поверхности Земли к ее центру. При этом острому углу <р соот
ветствует положительная проекция dh перемещения ds на верти

каль (рис. 20, а):
® л dh = ds cos ф,

CC'-ds
С

\ н

Сс -ds

\СР &/><0

а тупому углу (рис. 20, б) — от
рицательная проекция dh. Таким 
образом, работа веса может быть 
выражена:

0№ =  Р<М, (3,5,1)
С где Р считается положительной. 

Рис 20 а г//г может иметь любой знак.
Отсюда в полном согласии со ска

занным в § 3, 1,2° получаем: работа веса положительна, когда 
центр тяжести тела опускается (¿к >  0), отрицательна, когда 
центр тяжести тела поднимается {дН <  0), равна нулю, когда 
в начале и конце центр тяжести оказывается на одной и той же 
горизонтальной плоскости (йй — 0).

2°. При конечном перемещении центра тяжести от С„ до Ск, 
считая Р постоянной, имеем:

\  Р<*/| =  Я (А „ -Л „ )  =  РЛЛ,
ли

где ДЛ—изменение высоты центра тяжести;

U7тк= Р М .

(3,5,2)

(3,5,3)

Из (3,5,3) следует, что работа веса не зависит от траектории центра 
тяжести и вполне определяется изменением его высоты.

3°. Во всякой системе, в двух точках которой электростатические 
потенциалы не равны друг другу, можно, замкнув цепь, вызвать 
ток. Так, если заряды на пластинах А и В плоского конденсатора 
равны соответственно е и (—е), а разность потенциалов УЛ— Уц — 
~  Д V >  0, то, соединив проволокой пластины, мы вызовем ток, 
в результате которого положительный заряд на А будет уменьшать
ся. Перемещению заряда де с пластины А на пластину В соответ
ствует положительная работа (ДУ) де и уменьшение разности ДУ 
потенциалов.
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Таким же образом, по проволоке, соединяющей полюсы Л и В 
гальванического элемента, течет ток и прохождению заряда де 
через проволоку соответствует работа:

где
(Д У ) с 1е ,  ^

=  Уа — Уц >  0. ] (3,о,4)

4°. Одно обстоятельство очень важно: в цепь можно включить 
электромотор Э\ при циркуляции тока электромотор начнет вращать 
вал, что можно использовать для поднятия какого-либо груза, 
вес которого Р. Это всегда возможно при достаточно малом Р. В са
мом деле, ток возбуждает в электромоторе силы, эквивалентные 
паре сил, момент М которой 
параллелен валу электромото
ра и называется в технике 
крутящим моментом (р ис. 21).
Намотаем на пал электромо
тора нить, а к ее концу пове
сим груз. Вес Р груза также 
создаст момент Мв, парал
лельный валу электромотора.
Груз всегда может быть под
вешен так, чтобы его момент 
Ме оказался антипараллель- 
ным моменту М.

Таким образом, при под
вешенном грузе электромотор 
вращается под влиянием раз
ности М — М е (через М и М с обозначены абсолютные значения 
моментов). Поэтому, когда Р и его момент малы и М >  М с, 
электромотор вращается в таком направлении, чтобы груз под
нимался и работа его веса была бы отрицательной. Если груз не 
принадлежит системе, то эта отрицательная работа будет внешней.

Этот пример подтверждает следующее важное общее положение:
[3-Е] Существование в системе частей с различными электро

статическими потенциалами всегда может быть использовано для 
получения тока и совершения отрицательной внешней работы.

Если Р настолько велик, что Мс >  М.то вращение происходит 
в противоположном направлении, груз опускается, работа его 
веса становится положительной.

Как известно, направления тока и вращения электромотора 
связаны так, что с изменением одного изменяется и другое. Поэтому, 
когда груз опускается и его вес совершает положительную работу, 
электромотор становится динамомашиной, и по замкнутой цепи 
в системе проходит ток в направлении, противоположном тому, 
который вызывается разностью Д V потенциалов.
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§ 3,6. О минимальной внешней работе

Iе. Рассмотрим, при каких обстоятельствах может начаться 
изменение объема покоящейся системы, подверженной внешнему 
давлению. Для этого удобнее всего представить систему заключен
ной в цилиндр с поршнем, масса которого пренебрежимо мала. 
При наличии трения между поршнем и стенками цилиндра увели
чение объема возможно только тогда, когда давление р системы 
преодолеет трение и внешнее давление рк, т. е. еел .

Р >  Ре-
При этом, чем больше трение, тем больше должна быть положитель
ная разность р — р,. Так как (IV >  0 и р — рв>  0, то

(р — Ре) (IV> 0, или по (3,1,5)
О Гс +  рс!V >  0; /Ж ‘е >  -  р (IV. (3,6,1)

Уменьшение объема при наличии трения возможно только тогда, 
когда ре > р; теперь р — р,. <  0, (IV < 0, но снова

{ р - р е)с1У > 0
и по (3,1,5)

- \ -pdV  >  0 ; /Ж . >  -  р(IV.

Обратим внимание на то, что если разности р — рс (при увеличе
нии объема) и рс— р (при уменьшении объема) больше, чем необ
ходимо для преодоления трения, то поршень будет двигаться 
с ускорением; вследствие этого в различных точках системы давле
ния станут неодинаковыми, что нарушит однородность системы и ее 
частей. Чем меньше трение, тем меньше р— рл и рв — р; в отсут
ствие трения поршень можно привести в движение незначительным 
толчком и тогда, когда р — ре. В этом случае по (3,1,6):

0№ .=  — рс1У, р,=*р. (3,6,2)
При увеличении объема внешняя работа отрицательна; поэтому 

£)и7,. тем" меньше, чем больше ее абсолютное значение. Из (3.6,1) 
следует, что 0\Х/е достигает наименьшего значения при р р. 
При уменьшении объема внешняя работа положительна; ШУ,. ока
зывается наименьшей при рй— р.

Таким образом:
(3-Ж1 При изменении объема системы, находившейся в покое, 

работа внешнего давления оказывается наименьшей, когда рв— р.
2°. В предыдущем параграфе было сказано о работе, вызывае

мой различием электростатических потенциалов. Рассмотренные 
там моменты М, М е и высота груза соответственно аналогичны дав
лениям р, ре и объему V. В самом деле:

при М >  М е груз поднимается, внешняя работа (работа веса Р) 
отрицательна;
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при Ме >  Л1й груз опускается, внешняя работа веса Р поло
жительна, совершенно так же, как при р > рс объем увеличивается, 
работа внешнего давления отрицательна, а при ре> р объем умень
шается, работа внешнего давления положительна.

Эта аналогия мьдст быть несколько продолжена.
Будем, начиная от нуля, увеличивать вес Р груза; при этом 

будет увеличиваться абсолютное значение отрицательном внешней 
работы (РАЛ), соответствующей определенному подъему А Л груза, 
т. е. будет уменьшаться численное значение этой работы; будет 
увеличиваться и Л'/е. Следовательно, при А1б= М  указанная внеш
няя работа станет наименьшей из тех, при которых еще возможен 
подъем груза. Малейшее дальнейшее увеличение груза вызовет изме
нение направления вращения электромотора.

Наоборот, если груз настолько велик, что М е значительно пре
восходит М и вал вращается так, чтобы груз опускался, то умень
шение Р приводит к уменьшению Л1( и уменьшению положитель
ной работы ве^а, рассчитанной на определенное опускание АЛ. 
Эта работа станет наименьшей, когда Ме окажется равным М. 
Малей нее уменьшение Р приведет к изменению направления гра- 
щения.

Следовательно, как в случае подъема груза, так и в случае 
спуска аналогично 13-Ж1 внешняя работа оказывается наимень
шей. когда М е=  М. Обратим внимание на то, что сила тока равна 
н\лю при М. В самом деле, в предыдущем параграфе было 
указано, что направление тока и направление вращения электромо
тора изменяются одновременно. Но направление вращения изменяет
ся при М =  М е. Следовательно, тогда же изменяется и направле
ние тока, поэтому сила тока должна стать равной нулю в этот 
момент.

§ 3,7. Теплота
1°. Когда между двумя телами нет адиабатной оболочка, говорят, 

что эти тела находятся в теп ювом общении. То же самое говорят 
про систему и среду, не отделенные друг от Друга адиабатной обо
лочкой.

Пусть тела А и В, температуры которых различны, находятся 
в тепловом общении. Заключим их в общую жесткую адиабатную 
оболочку. Согласие 11-Г) по прошествии некотороговремени насту
пит термическое равновесие, т. е. температуры тел А и В станут 
одинаковыми. Предположим, что химическое и механическое равно
весия в этих телах не могут быть нарушены. Тогда, так как жест
кая адиабатная оболочка полностью устраняет влияние всех 
остальных тел, изменения температуры тел /1 и В можно рассматри
вать только как результат какого-то процесса, вызванного их 
вза имодсйствисм.

В указанных обстоятельствах этот процесс мы называем пере
ходом теплоты от тела с более высокой температурой к телу с мень-
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шей температурой: тело с более высокой температурой отдает 
теплоту, тело с меньшей температурой получает ее. Возьмем вместо 
тел А и В систему и среду; температуру системы обозначим через I, 
а среды — через т. Если система находится в тепловом общении со 
средой и т >  /, теплота переходят от среды к системе — система 
получает положительное количество теплоты. Если т <  t, теплота 
переходит от системы к среде; но в этом случае можно сказать, 
что система получает от среды отрицательное количество теплоты. 
Таким образом, всегда можно говорить: система получает теплоту 
от среды, но нужно приписывать теплоте знак.

В зависимости от условий, в которых происходит переход тепло
ты к системе, и от состояния последней этот переход сопровождает
ся изменениями различных признаков. Так, при V ~  const сооб
щение теплоты газу, состав которого постоянен, повышает его тем
пературу и давление. Если в смеси газов возможна реакция, то 
при V =  const сообщение теплоты изменяет не только температуру 
и давление, но и состав смеси. Сообщив при р =  1 am и / =  0°С 
теплоту льду, превратим его частично в воду с той же температу
рой и т. д.

При нашем выборе знака положительное количество теплоты 
оказывает на систему то же влияние, что и работа трения. Действи
тельно, температура трущихся тел повышается; при трении лед 
частично превращается в воду и т. д.

Система не получает от среды теплоту тогда, когда: а) она заклю
чена в адиабатную оболочку; б) температура системы и среды оди
накова. Часто встречающееся выражение: система получает теплоту 
от среды, имеющей ту же температуру, — нельзя понимать бук
вально. Это выражение только означает, что разность т — / ничтож
но мала.

Есть еще случай, когда при тепловом общении системы со сре
дой теплота почти не переходит от одной из них к другой. Действи
тельно, для перехода нужно время, поэтому переход теплоты прак
тически не имеет места во всех быстротечных процессах. За единицы 
теплоты приняты: калория (сокращенно кал) , килокалория (сокра
щенно ккал).

В последнее время в ряде стран теплоту (как и работу) выра
жают в джоулях (сокращенно дж). Объяснение этого дано н главе 
о первом начале термодинамики.

1 кал — 4,1840 абс. дж. =  4,1833 интериан. дж.

§ 3,8. Обозначения элементарных работы и теплоты

Условимся об обозначениях бесконечно малых величин и их 
отношений. Величины, связанные с изменениями состояния системы, 
или вполне определяются начальным и конечным состояниями, или, 
кроме того, зависят еще от промежуточных состояний.
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К первой группе относятся все признаки (р, V, ( нт.д.). Так. 
в процессах 1а2 ил 1Ь2 (рнс. 22,а), которые начинаются в состоянии / 
и кончаются в состоянии 2, во всем же остальном могут как угодно 
отличаться друг от друга, изменения давления одинаковы и рав* 
ни р.2 — р,. Изменения объема и температуры У2 — V', и — /, 
тоже зависят только от начального и конечного состояний. Таковы 
изменения всех признаков.

Работа давления (как и любой силы) в общем случае не может 
быть определена только по начальному и конечному состояниям: 
\\У| и2 Ф И7,;,2, см. ГЗ-В]. Таково же и количество теплоты, сообщае

мое системе при изменении ее состояния: в общем случае количе
ство теплоты зависит не только от начального и конечного состоя
ний. но и от промежуточных состояний (2,а2 Ф

Величины указанных двух групп в некоторых отношениях Е есьма  
сильно отличаются друг от друга. Так, например, если состояния 1 и 2 
бесконечно близки друг к другу (рис. 22, б) то изменения всех при
знаков в процессах 1а2 и 1Ь2 будут бесконечно малыми, работа 
№1а2 — бесконечно малой, а работа — конечной. То же отно
сится и к теплоте: бесконечно мала, а ф11)2 (в общем случае)
конечна.

Чтобы отметить разницу между величинами обеих групп, будем, 
как правило, в обозначении элементарных (т. е. бесконечно малых) 
изменений признаков применять букву д (например (1р, ¿Л7, сИ), 
а элементарную работу и элементарное количество теплоты обозна
чать через £>Н7 и (например Р\\Уе =  — р.4У). В случаях, когда 
это желательно, характер процесса будем указывать индексами: 

и7.— —рг{1(У, 1)гф и т.д., причем !),(? — это элементарное коли
чество теплоты, сообщаемой при постоянном объеме.

Следует также указать, что элементарные изменения независимых 
признаков — параметров системы называются дифференциалами; 
элементарные изменения функций состояния при изменении всех 
параметров называются полными дифференциалами, а отношения

— частными производными. Ни £><?, ни не 
являются дифференциалами или полными дифференциалами, а от-
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0„<? /  ОС? \ношения типаж у ~  ) не являются частными производными
и вводятся нами только из соображений удобства записи.

§ 3,9. Теплоемкость
1°. Как уже сказано в §3,7,2°, сообщение системе теплоты 

вызывает изменения ряда ее признаков. С изменением температуры 
при сообщении теплоты связано понятие теплоемкости С, с изме
нением же других признаков при постоянной температуре — поня
тие скрытой теплоты.

2°. Если элементарное количество 0(2 теплоты вызывает изме
нение температуры от / до / сИ, то отношение

С = №
<и (3,9,1)

называется теплоемкостью системы при температуре t или в дан
ном состоянии.

Хорошо известно, что вообще повышение температуры не про
порционально сообщенному количеству теплоты. Поэтому из опре
деления (3,9,1) следует, что теплоемкость — это то количество 
теплоты, которое понадобилось бы для повышении температуры 
системы на 1° в предположении, что приращение температуры про
порционально количеству теплоты.

Теплоемкость системы зависит в общем случае от ее состояния 
и от процесса и колеблется для одной и той же системы от нуля до 
бесконечности. (С —0 в адиабатном процессе, так как в этом процессе 

— 0; С =  оо в изотермическом процессе, так как й! — 0. 
Об отрицательных теплоемкостях см. § 7, 4, 3°). Вследствие 
этого везде, где возможно, указывают индексом процесс. Так, 
Ср и С„— теплоемкости при постоянном давлении и постоянном 
объеме

Ради краткости вместо «теплоемкость системы в таком-то про
цессе» говорят: «теплоемкость такого-то процесса». В последующем 
мы увидим, что термодинамика позволяет установить зависимости 
между теплоемкостях?и различных процессов; но она не в состоянии 
определить зависимость теплоемкости от температуры.

Рассмотрим однородную систему, масса которой т, а число 
молей п. Отношение теплоемкости С к массе

_  С 
т

называется удельной теплоемкостью, а отношение С к числу молей
С
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— мольной теплоемкостью. В последующем как удельную, так 
и мольную теплоемкость будем обозначать одной и той же буквой с.

§ 3,10. Скрытые теплоты
Процесс, в котором тепература системы постоянна, называется 

изотермическим. Теплота, сообщенная системе в течение изотермиче
ского процесса, называется скрытой. Так, например, обыкновенно 
при химических реакциях температура системы, заключенной 
в адиабатную оболочку, изменяется. Чтобы реакция проходила 
изотермически, необходимо сообщить системе положительную или 
отрицательную теплоту. Эта теплота и будет скрытой теплотой 
реакции. Аналогичным образом определяется скрытая теплота 
смешения.

Пусть при изотермическом сообщении теплоты (2„к системе 
жидкость — пар масса пара изменяется от т°п до т"к. Отношение

гпк т и (3,10,1)

показывающее количество теплоты, необходимое для изотермиче
ского превращения единицы массы насыщенной жидкости в насы
щенный пар, называется удельной скрытой теплотой парообразова
ния. Элементарное количество 0,(2 теплоты вызвало бы изотерми
ческое изменение количества пара на йуп" (индекс / указывает 
на изотермичность процесса) и отношение

(3,10,2)

также будет удельной скрытой теплотой парообразования. 
Дальше будет показано, что два отношения

_ !̂1Н _ и! _ВД 
4 т'

строго равны друг другу. Аналогичным образом определяется 
удельная скрытая теплота плавления и теплота сублимации.

Известно, что при наличии адиабатной оболочки изменение 
объема системы вызывает изменение температуры. Например, если 
поршень и стенки цилиндра не проводят теплоты, то сжатие 
газа сопровождается повышением температуры. Следовательно, 
для того, чтобы это изменение объема было изотермическим, 
нужно сообщить газу некоторое отрицательное количество теплоты.

Пусть для изотермического изменения объема системы на г/,К 
необходимо сообщить элементарное количество 0,(2 теплоты. 
Отношение

■§§— 1 (3.10,3)
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называется скрытой теплотой изменения объема и показывает 
то количество теплоты, которое нужно сообщить системе для 
изотермического изменения объема на единицу.

Таким же образом, если для изотермического изменения 
давления системы на нужно сообщить ей количество 0 $  теп
лоты, то отношение

а д
<1(р =  6 (3,10.4)

называется скрытой теплотой изменения давления.
2Э. Так как в изотермическом процессе изменяется не один, 

а несколько признаков, то, очевидно, системе можно приписать 
несколько скрытых теплот. Так, при постоянной температуре 
объем и давление всякой однородной системы изменяются одно
временно. Пусть элементарное количество 1)(<2 теплоты вызвало 
изотермические изменения и й(р в однородной системе. Тогда 
получим две скрытые теплоты:

/ =  и Ь -  .<2*V и ¿¡р
В этих выражениях числители равны, а знаменатели зависят друг 
от друга:

Поэтому можем написать
а д  =  а д  (  дУ 
41Р

!*£ (
IV \  др '

Следовательно,

='(£)■ (3,10.5)

В идеальном газе постоянного состава согласно (2,2,5)
(  дУ \  __ У_
\  др ) ( ~  р

и по (3,10,5)
Ь=  - / (3,10,6)



Г л а в а  ч е т в е р т а я
ПРОЦЕССЫ. ОБРАТИМОСТЬ И НЕОБРАТИМОСТЬ

§ 4,1. Изменения состояния и процессы

Io. В § 3,2,2° уже было показано, что одно и то же изменение 
состояния системы может быть осуществлено различными спосо
бами. Вот еще пример. При постоянном давлении р можно медную 
проволоку перевести из состояния, в котором температура равна 
tx, в состояние с температурой /г >  1\. а) посредством трения, 
б) сообщением проволоке теплоты, в) пропусканием через проволоку 
тока (если проволока адиабатно изолирована). Все три способа, 
будучи различными, приводят к одному и тому же изменению состоя
ния.

Различные способы изменения — это различные процессы. 
Точнее, процесс может быть определен как последовательная смена 
состояний, последовательность элементарных изменений состоя
ния. В механике процессу соответствует траектория тонки, a изме
нению состояния — перемещение.

Из сказанного понятно, что для полной характеристики про
цесса необходимо знать, как изменяются с течением времени каж
дый из признаков системы и среда. Однако это в большинстве слу
чаев невозможно; обычно ограничиваются неполными характери
стиками и чаще всего указывают признаки, остающиеся постоян
ными в течение процесса.

Нам придется часто рассматривать изобарные (р =  const), 
изохорные (V =  const), изотермические (/ const), изобарно-изо
термические (р — const, /=const) и т. д. процессы. Процессы, 
в которых DQ постоянно равно нулю, называются адиабатными.

2°. Все действительные процессы происходят с конечной (т. е. 
сотличнойот нуля) скоростью; им присущи некоторые характерные 
черты. Прежде всего, в процессах, происходящих с конечной ско
ростью, каждая однородная система или каждая ее однородная 
часть становится неоднородною. Так, если темперарура среды зна
чительно превышает температуру системы, то в различных точках 
системы температуры окажутся различными — система будет тер-
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мически неоднородной. Аналогично этому смешение химически раз
личных газов вызывает химическую неоднородность и т. д. Только 
при ничтожно малой скорости процесса отклонения от однород
ности оказываются пренебрежимо малыми.

Скорость, с которой осуществляется процесс, нередко имеет 
решающее влияние на конечное состояние системы. Так, равновес
ный состав газовой смеси, в которой возможна реакция, зависит 
от температуры. Но при очень быстром понижении температуры 
состав смеси в начале и конце оказывается одинаковым.

§ 4,2. Равновесные процессы
1°. Процессы, в течение которых имеют место только бесконечно 

малые отклонения системы от термодинамического равновесия, 
называются равновесными. Так как для термодинамического равно
весия необходимы механическое, термическое и химическое равно
весия, то в равновесном процессе отклонения от каждого из трех 
частичных равновесий также должны быть бесконечно малыми. 
Отсюда следует, что в равновесном процессе все признаки, которые 
не являются постоянными, должны изменяться бесконечно медленно.

2°. Пусть процесс НАК  заключается в последовательной смене 
состояний а,„ «i, а2> ... а Л, .... а к- ь  «к. из которых каждые два 
соседние а„ и а и  а ,, а*-! и а,< бесконечно близки друг к другу. 
Назовем процесс НАК прямым, а процесс К АН, в котором система: 
а) проходит через те же состояния, что и в процессе П АК , но 
в обратной последовательности и б) не проходит через какие-нибудь 
другие состояния,— обращенным.

Можно показать, что обращенный процесс возможен не после 
всякого прямого процесса. Так, если в прямом процессе НАК  
кинетическая энергия конечна, то, чтобы в состоянии К изменить 
направление процесса и тем самым начать процесс К АН, нужно 
уничтожить кинетическую энергию системы. Но при любом способе 
погашения кинетической энергии система неизбежно пройдет через 
ряд состояний, отличных от а„, ...»а к» из-за чего нарушится пункт б 
определения обращенного процесса. Также не все равновесные 
процессы могут быть обращены. Например, адиабатный процесс, 
происходящий с трением, не может быть обращенным вследствие 
того, что в каком бы направлении ни совершался процесс, работа 
трения всегда эквивалентна сообщению системе положительной 
теплоты.

3°. П р и м е р ы  р а в н о в е с н ы х  п р о ц е с с о в ,  д о п у 
с к а ю щ и х  о б р а щ е н  и е. Пусть прямой равновесный про
цесс заключается в бесконечно медленном адиабатном расширении 
газа постоянного состава, находящегося в цилиндре с поршнем, 
движущимся без трения. Очевидно, после того, как в прямом про
цессе НАК  объем увеличится от Vn до VK, достаточно бесконечно 
малого увеличения внешнего давления ре, чтобы началось сжатие
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газа. При продолжающемся очень медленном увеличении давления 
ре объем, уменьшаясь, станет равным Vn. Это и будет обращенным 
процессом КАИ, который также окажется равновесным.

Процесс НАК можно считать не адиабатным, а изотермическим; 
тогда, если при расширении система находилась в тепловом общении 
с телом, температура которого т бесконечно мало превышает тем
пературу t системы, то при сжатии система должна быть в тепловом 
общении с телом, температура т' которого ниже t на бесконечно 
малую величину.

В обоих рассмотренных случаях предполагалось, что нет трения 
между поршнем и стенками цилиндра. Теперь пусть поршень дви
жется с трением. Тогда при изотермическом расширении давление 

среды должно быть меньше давления р системы на конечную 
величину. Обращенный же процесс КАИ можно осуществить при 
внешнем давлении р'е, превышающем р на конечную величину. 
В этом случае давление реп среды в начале прямого процесса НАК 
будет на конечную величину меньше давления р[и среды в конце 
обращенного процесса КАИ. Следовательно, среда в конце процесса 
КАИ отличается от той, какой она была в начале процесса НАК- 

Разберем еще один случай, когда по возвращении системы в на
чальное состояние среда оказывается изменившейся.

Пусть в изохорном процессе, совершающемся с конечной ско
ростью, система получает теплоту от тела D среды, температура 
которого т превышает температуру I системы на конечную вели
чину. Чтобы с конечной же скоростью отдавать теплоту среде при 
возвращении к начальному состоянию, нужно привести систему 
в тепловое общение с телом D ’ среды, т' которого ниже t на конеч
ную величину. При возвращении системы в начальное состояние 
среда оказывается изменившейся, так как отдало системе теплоту 
тело D , а получило от системы такое же количество теплоты тело D’.

§ 4,3 Обратимые и необратимые процессы
Iе. i4-А1 Равносесный процесс называется обратимым, если он 

допускает обращение, после которого в окружающей среде не остается 
никаких излечений. Все процессы, не удовлетворяющие этим усло
виям, называются необратимыми.

Таким образом, необратимыми являются: а) все неравновесные 
процессы; и) те равновесные процессы, которые не допускают 
обращения; с) равновесные, допускающие обращение, процессы, 
если после прямого и обращенного процессов окружающая среда 
о к азы яаетс я изме н и вше йс я.

2°. Приведем примеры неравновесных и, следовательно, необра
тимых процессов, представляющих интерес для термодинамики и, 
в частности, для химической термодинамики.

а. Переход теплоты от одного тела к другому при конечной 
разности их температур.
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б. Расширение в пустоту. Процесс состоит в том, что система, 
например газ, занимает новый участок пространства, до того бывший 
пустым. Допустим, что сосуд А, в который заключен газ, может 
сообщаться посредством крана с пустым сосудом В. По открытии 
крана газ заполнит и сосуд В \таким образом, объем газа увеличится 
от Va до Va Vb. Неравновесность расширения в пустоту видна 
из того, что по обе стороны крана имеется конечная разность давле
ний — пока этот процесс происходит.

в. Сметение. Пусть в частях 1 и 2 какого-нибудь сосуда нахо
дятся соответственно газы А х и Л2. Части / и 2 отделены непрони
цаемой диафрагмой В. Если удалить диафрагму, то по прошествии 
некоторого времени система будет представлять однородную смесь 
газов А х и Л2. Очевидно, процесс смешения, вызванный удалением 
диафрагмы, является неравновесным, так как в течение процесса 
состав системы в различных местах будет различным и отличаться 
на конечную величину от состава однородной смеси.

г. Пусть газы А х и Л., способны вступить в химическую реакцию 
и образовать газ А, например: Н2-Н J2~  2HJ. Если Л, и Л2 отде
лены друг от друга непроницаемой диафрагмой, то по ее удалении 
одновременно со смешиванием будет происходить и химическая 
реакция. По прошествии некоторого времени система будет предста
влять однородную смесь газов /1 ь Аг и Л. В этом случае процесс, 
вызванный удалением диафрагмы, будет также неравновесный, так 
как непосредственно по удалении диафрагмы в различных местах 
состав будет неодинаковым.

д. Процессы, в которых сила электрического тока конечна. 
В этих процессах обратимость возможна только при бесконечно 
малой силе тока.

Нужно всегда помнить, что процессы, в которых работа трения 
(внешнего или внутреннего) конечна, всегда необратимы (см. §4,2,2° 
и § 4,2,3°).

3°. Значение необратимых процессов исключительно велико 
и состоит в следующем. После обратимого процесса ПАК  возможен 
и обращенный процесс КАИ,  причем последовательность процессов 
НА К и КАИ  возвращает как систему, так и среду к начальному 
состоянию. Таким образом, обратимый процесс НАК  может быть 
полностью нейтрализован обратимым же процессом КАП. После же 
необратимого процесса, если даже и можно вернуть систему 
к начальному состоянию, то окружающая среда окажется изменив 
шейся. Таким образом, необратимые процессы оставляют в природе 
неизгладимые, неуничтожимые следы.

Вот еще две характерные особенности обратимых процессов.
1. Бесконечно малыми изменениями внешних условий можно 

вызвать изменение направления обратимого процесса.
П р и м е р  1. Пусть, например, в системе происходит обратимое 

расширение. Так как обратимость возможна только в отсутствие 
трения, то при таком расширении внешнее давление должно рав-
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пяться давлению системы. Очевидно, при ничтожно малом (в пре
деле — бесконечно малом) увеличении давления расширение перей
дет в сжатие. Между тем при наличии трения, делающего процесс 
необратимым, внешнее давление и давление системы отличаются 
на конечную величину, и бесконечно малое изменение внешнего 
давления не вызовет изменения направления процесса.

П р и м е р 2. При термическом общении системы с теплоисточ
ником получение ею теплоты будет обратимым, если температура { 
системы на бесконечно малую величину меньше температуры г 
среды. При ничтожно малом понижении температуры среды теплота 
станет поступать от системы к среде.

2. Внешняя работа в обратимом изменении оказывается наимень
шей. В общем виде это положение будет доказано дальше. Здесь же

о,
Ре, А,\ р, А'*А* \а3 д

; р< !хВ, \ 8, ч
Рис. 23

можно это показать только на отдельных примерах. Так, в случае 
обратимости процесса должно быть ре— р\ при этом согласно 
13-Ж] внешняя работа оказывается минимальной.

Другой аналогичный пример — это электромотор, поднимающий 
груз (§ 3,5,4°). Подъем груза может считаться обратимым только 
при силе тока, равной нулю. По § 3,6,2° работа подъема (или спуска) 
груза в этих условиях будет наименьшей.

4°. Изменения состояния, вызываемые необратимыми процессами, 
могут быть достигнуты посредством других процессов, которые 
могут оказаться обратимыми.

В качестве одного из многих примеров рассмотрим обратимое 
смешение газов посредством полупроницаемых поршней. Полу
проницаемой называется диафрагма, совершенно свободно пропу
скающая молекулы какого-нибудь тела и вовсе непроницаемая для 
всех других молекул. Такие диафрагмы существуют в природе 
и могут быть изготовлены искусственным путем.

Пусть поршень В у свободно пропускает газ А у и непроницаем 
для газа А*, а поршень В2, наоборот, свободно пропускает газ А., 
и непроницаем для газа А , (рис. 23). Если А у занимает левую часть 
цилиндра, то его молекулы будут простираться от крышки 
до поршня Вг (так как поршень В у свободно пропускает этн моле
кулы). Молекулы газа А г будут находиться между крышкой Ог 
и поршнем В у. Следовательно, в пространстве между поршнями В у 
и В о находится смесь газов А у и А 2. Таким образом, если поршни 
В В 2 вплотную придвинуты друг к другу, то система вовсе не 
содержит смеси. Если поршень Вх придвинут к крышке О,, а пор



шень Вг— к крышке П2, то вся система представляет однородную 
смесь газов Лх и Лг.

Так как газ А { свободно проходит через поршень / ь то В х 
не испытывает давления со стороны А х. Следовательно, на поршень 
В, давит только газ А 2; это давление обозначим через рг. Анало
гично этому на поршень Вг давит только газ А ь это давление обозна
чим через р,. Предположим, что трения между стенками цилиндра 
и поршнями нет, а внешние давления на поршни В , и В» соответствен
но равны реЛ и р ,-2. Тогда при р<?1 =  р2 и ре* = р1 поршни будут 
неподвижными. При ничтожно малых отрицательных разностях 
Рр!—рг и рй.>—р, поршни удаляются друг от друга, масса смеси уве
личивается, газы смешиваются.

В пределе, когда эти разности равны нулю, происходит обратимое 
смешение газов, если поршни удаляются д; уг от друга. В самом 
деле, достаточно бесконечно малых импульсов, приложенных 
к каждому из поршней, чтобы они стали приближаться друг к другу, 
вследствие чего начнется выделение газов из смеси. В конце этого 
обращенного процесса система и внешние давления окажутся 
такими, как перед началом смешения, а сумма внешних работ сме
шения газов и их выделения будет равна нулю. Таким образом, 
после выделения газов из смеси и система, и среда окажутся такими, 
как перед началом смешения.

Итак, равновесное смешение посредством полупроницаемых 
идеально гладких поршней вполне удовлетворяет требованиям 
обратимости в определении [4-А|.

1°. В § 3,8 было указано, что одни величины, связанные с изме
нениями состояния, зависят только от начального и кснемного 
состоянии, другие же зависят, кроме этих состояний, еще и от про
цесса. К первой группе относятся признаки системы, ко второй — 
работа, количество теплоты.

Приведем дополнительные сведения, которые будут нужны во 
всем последующем, в частности, при изложении первого и второго 
начал термодинамики.

Пусть аЬсе[ — линия, изображающая процесс в какой-нибудь- 
координатной системе, а с/г — какая-нибудь бесконечно малая 
величина, например, с/г — й ( с/г — или с/г =  (IV, с/г =  с// 
Независимо от физической природы величины с/г (например, неза
висимо от того, с/г =  (IV или с/г ~  ВО) имеет место следующее:

§ 4,4. Некоторые сведения об интегралах

(4,4,2).
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В случае совершения системой цикла конечное состояние f  
совпадает с начальным (а), и, таким образом, вместо (4,4,1)
получим:

{ d z -  jj <iz +  \  dz\ (4,4, Г}
nt>c«a atrc cea

воспользовавшись (4,4,2), можно написать:

^ d z ~  [ dz —  ̂ dz. (4,4,3)
abcea abc aec

РаввЕсство (4,4,3) справедливо при любом цикле abcea. Но тогда 
процессы abc и асе также будут произвольными, имеющими
общее начало и общий конец.

3°. Предположим, левая или правая часть (4,4,3) равна нулю; 
тогда другая часть также должна быть равной нулю. Если нулю 
равна правая часть, то

$d2=$dz’
abc arc

т. e. эти интегралы вполне определяются начальным и конечным 
состояниями и не зависят от процесса, изменяющего систему; 
поэтому достаточно указать только эти состояния:

 ̂ dz =   ̂ dz — [ dz.
abe ate a

Таким образом, обозначив через £  dz интеграл вдоль контура
произвольного цикла, приходим к результату, имеющему суще* 
ственные применения в термодинамике:

14*Ь] Если (j)c/z =  0, то  ̂ dz вполне определяется начальным
abc

и конечным состояниями системы и совершенно не зависит от 
процесса:

е.
^d z  — \ dz;

abc а
л

если \ dz вполне определяется начальным и конечным состоя-
abc

ниями, то ^  dz вдоль контура произвольного цикла равен нулю.
4*. Обозначим через z какой-нибудь признак системы. При 

переходе из одного состояния в другое, бесконечно близкое, при
ращение этого признака равно dz, а в конечном процессе abc
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приращение z равно ^ dz. С другой стороны, в определенном
«1>с

состоянии 2 имеет определенное значение, и если гл и гс — значе
ния г в состояниях а и с, то в любом процессе, начинающемся 
в а и кончающемся в с, приращение признака 2 равно г,. — га. 
Таким образом,

[ d z  = ze- z a.
С 6с

Интеграл в левой части не зависит от процесса.
Сформулируем этот результат:
[4-В] Если z —признак системы, а 2(1 и гс — его значения 

л состояниях а и с системы, то:
а) в произвольном процессе abc, neреведящем систему из состоя

ния а в  состояние, с.

I ¿ 2 =  [ dz=-zr - z „;
а 6с п

б) н произвольном цикле

&<1г = 0.

Теперь докажем теорему, обратную [4-В) и тоже весьма 
важную.

|4-Г] Если вдоль кошкура произвольного цикла интеграл
с

^  dz — 0 или в произвольном процессе abc интеграл \  dz —  ̂ dz
ahc а

зависит только от начального и конечного состояний, то г — 
признак системы, a dz и  ̂ dz — соответственно приращения г

abc
в элементарном процессе и в процессе abc.

с

Действительно, в этом случае вследствие независимости  ̂ dz
а

от процесса при любом выборе нулевого состояния 0 и процесса аОс 
имеем, согласно (4,4,1) и (4,4,3):

г с а

^ d z — ^ dz — ^ dz-\- \  dz — \ d z — { dz .  (4,4,4)
а abc aQ Ос 0 0

С другой стороны, состояние системы определяется его пара
метрами х , у ..........Поэтому утверждение, что интеграл \ dz —

abc

64



с

зависит только от состоянии а

интеграл является функцией параметров

и с, означает, что этот 

*0 . У а' •••» с̂* Ус» ••••

^ <*2=:ф(Хс, 0С, Ха, у а, . . . )
а

Таким же образом,
с

 ̂ =  Ф(*с, £/с» • • •» Л'о» //0, • . .) (4,4,5)

 ̂ ф ('̂ а* У а' ■ • • * *о, У*>* * • •)
О

Если считать, что состояние 0, в котором параметры имеют 
значения х0, ;/0, . . . ,  выбрано раз навсегда, то х0, у0, . . .  будут 
постоянными; ввиду этого правые части двух нижних строк (4 4̂ ,5 )
можно рассматривать как функции только хц, ук1.........хс, ус, . . .  ,
т. е. положить:

Ф ( î> Ус.' ••• ^0» i/o* •**) Ф(-̂ с* Ус' •••)*
Ф (*а» Уа» * ■ • *0» УО----- ) =  Ф (Ха, у а, . . . ).

Теперь (4,4,4) примет вид:
С

<*г =  Ф(хс, ус% . . . ) - ф ( х а, //о, . . . ) ;
abc п

и так как х, / / , . . . —параметры, то ф(х, / / , . . . )  —признак 
системы, функция состояния.

Положив 2 =  ф(л\ у , . . . ) ,  имеем:

\<lz = zc- z a = y ( x c, ус, . . . )
а

d z ^ d y ix ,  у , =  +  •••
(4,4,6)

Равенства (4,4,6) выражают теорему [4-Г]. Иногда эту теорему 
формулируют так:

[4-Г') Величина, зависящая только от начального и конечного 
состояний системы, является приращением одного из ее приз на-

С

ков. При этом исходят из того, что ^ dz может быть написан
а

в виде выражения, зависящего от начального и конечного состоя
ний, т. е. оказывается некоторой величиной, вполне определяемой 
этими состояниями.

5 А. А Акопян



Г л а в а  п я т а я
ПЕРВОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ

§ 5,1. Об одном общем свойстве циклов

1°. Первое начало термодинамики может быть выведено из 
одного свойства циклов, подтверждаемого всеми наблюдениями: 
если внешняя работа за весь цикл отлична от нуля, то и количество 
теплоты за весь цикл отлично от нуля; эти две величины имеют про
тивоположные знаки.

Обозначим через Пф и соответственно количество теплоты, 
полученное системой, и внешнюю работу на элементарном участке
цикла, а через ¿  ̂— интеграл вдоль контура цикла. Тогда коли
чество теплоты за весь цикл:

(5,1.1)

внешняя работа за весь цикл:

№С =  $ / Ж е. (5,1,2)

При этих обозначениях только что упомянутое свойство циклов 
выразится так:

15-А1 Если одна из величин () и \Г, не нуль, то и другая 
отлична от нуля, а их отношение и7е: <2 <  0.

В подтверждение 15-А] рассмотрим дна очень простых примера.
П р и м е р  I. Пусть система состоит из шероховатой неподвиж

ной горизонтальной доски и камня на ней. Вследствие трения камень 
можно привести в движение по доске, только приложив к нему неко
торую внешнюю силу / \  Представим эту силу горизонтальной, 
а ее величину — превосходящей силу трения на ничтожно малую 
величину; тогда кинетическая энергия камня также будет ничтожно 
малой.

Если камень и доска заключены в общую адиабатную оболочку, 
то вследствие трения их температура будет повышаться; когда 
камень придет в исходное положение на доске, температура / системы
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окажется выше, чем / 0 в момент возникновения движения. Чтобы 
привести систему в начальное состояние и таким образом завершить 
цикл, нужно удалить адиабатную оболочку и сообщить системе такое 
(отрицательное) количество теплоты (), чтобы температура стала 
равной /0.

Как мы видели, трение в этом цикле играет важную роль; однако 
оно имеет место между двумя частями системы (камнем и доской) 
и поэтому не является внешней силой. Таким образом, здесь работа 
трения не является внешней. В нашем случае И7,, — это положитель
ная работа силы /*'; \Уе >  0 .

Итак, в этом цикле > 0 ;  (2 <  0; 7 7  <  0  в полном согласии 
с [5-Л].

П р и м е р  2. Соединим положительный и отрицательный полюсы 
А и В гальванического элемента проволокой А В , которую будем 
рассматривать как систему. Так как потенциалы УА и Ун полюсов 
неравны друг другу, то в замкнутой цепи, образованной элементом 
и проволокой, начнет циркулировать ток. Если проволока аднабатно 
изолирована, то по мере прохождения тока ее температура будет 
повышаться.

Пусть начальная температура равна /0. После того как по про
волоке, т. е. через каждое ее сечение, пройдет заряде и температура 
примет значение /, отключим гальванический элемент. Проволока, 
бывшая электронейтральной перед прохождением тока, окажется 
такой же и после отключения элемента; чтобы привести ее к началь
ному состоянию, нужно сообщить ей отрицательное количество 
теплоты <2 н тем довести ее температуру до /(). В процессе понижения 
температуры внешняя работа равна нулю; прохождению же заряда е 
соответствует положительнвя работа

(У л -У в )е > 0 .  (5,1,3)
Так как разность потенциалов вызвана гальваническим элементом, 
не принадлежащим рассматриваемой системе (проволока АВ), 
то работа {У А — Ун) е является внешней.

Таким образом, в этом цикле тоже
>  0, (2 <  0,

т. е. и7й и (2 имеют различные знаки.
Нетрудно привести примеры таких циклов, в которых, наоборот,
<  0 , а <? >  0 .
Рассмотренные циклы позволяют установить еще два существен

ных обстоите л ьства.
В примере с проволокой легко изменить величину заряда е, 

изменяя промежуток времени, в течение которого проходит ток. 
Можно также изменить разность УА — Ун потенциалов (как известно, 
различным гальваническим элементам свойственны различные раз
ности потенциалов).
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Таким образом, по нашему усмотрению величина внешней работы 
может быть увеличена или уменьшена. При этом, оказывается,

т
количество теплоты (? тоже изменяется так, что отношение
остается постоянным. Если, например, работу измерять в джоулях, 
а теплоту в килокалориях, тег

= — 4185 дж/ккал. (5,1,4)

В первом примере (когда систему составляли доска и камень) 
также можно изменять \Уе, изменяя длину пути, проходимого кам
нем до возвращения к исходному положению. И в этом случае
каждому пути соответствует такое значение (¿, что отношение — 
оказывается постоянным.

Условившись измерять работу силы Г , преодолевающей трение, 
в к гм , а теплоту в к кал, мы бы получили:

-4 2 6 ,6 кг ■ м 
ккал (5,1,5)

Приняв за единицу работы эрг и помня, что
1 кг>м =  9,81-И)7 эрг, 1 <Ьс=107 эрг,

мы увидим, что в обоих примерах

=  -4 1 8 5 .1 0 ’ эрг
ккал (5.1.6)

Таким образом, оказывается:
[5-Б] Отношение -ф  внешней работы за цикл к количеству

теплоты, полученной системой в течение цикла, не зависит 
ни от цикла, ни от системы и вполне определяется единицами, 
которыми измеряются работа и теплота. Это отношение 
отрицательно.

§ 5,2 Формулировки первого начала термодинамики
1°. Помня, что Й”в и 0  являются внешней работой за весь 

цикл и теплотой, полученной системой за весь цикл, положим:

~ ^ = - / < ° .  / > 0 .  (5,2,1)

Коэффициент / называется механическим эквивалентом теп
лоты и показывает, какова абсолютная величина внешней работы 
за такой цикл, в течение которого система получила одну еди
ницу теплоты.
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Из того, что сказано в § 5.1, и из (5,2,1) мы заключаем:
(5-В] В любом цикле, совершающемся в любой системе,

№, +  /<? =  0. (5,2,2)

Как уже сказано, абсолютное значение / зависит только от 
единиц, принятых для измерения работы и теплоты. Следова
тельно, можно представить эти единицы такими, что / будет 
равным единице. Гак, если килокалорию заменить новой едини
цей, равной 1/426,6 ккал, то согласно (5,1,5) и (5,2,1)

 ̂ 426 6  _ *̂ 26,6 к£'.ч | кг*.ч
~  ’ ккал 426,6 нов. ед. тепл. - нов. ед. тёпл]

Пользуясь этой единицей теплоты, мы можем говорить, что 
теп лота измеряется в килограммометрах .

Если, наоборот, работу «измерять в килокалориях», т. е. 
за единицу работы принять 426,6 ке м, то снопа

/ =  4% 6 кг м ~  1 »од- ед- рлО- 
’ ккал ккал

В случаях, когда единицы теплоты и работы приняты такими, 
что / = ! ,  будем говорить, что теплота н работа измеряются 
в одинаковых единицах.

Все теоретические вопросы удобно рассматривать в предполо
жении, что / — 1 , т. е. единица теплоты и работы од на и та же. 
В применениях же, когда теплота и работа заданы в определен
ных, различных единицах, для 1 нужно брать то значение, кото
рое соответствует им.

Значения / при различных единицах работы:

/ : = 426,6 к г м
ккал

1 — 41,3
л-атм
ккал

1 =  4185 дж
ккал

При / —1 вместо (5-В] и (5,2,2) получим:
[5-В') В любом цикле, совершающемся в любой системе,

№' +  <2 = 0. (5,2,2')

2°. Положения |5-В) и |5-В'} выражают первое начало термо
динамики в случаях, когда система совершает цикл. Эти поло
жения приводят к формулировкам первого начала, справедливым 
для любых (конечных и элементарных) процессов.

Чтобы перейти к указанным формулировкам, рассмотрим циклы 
1а2с1 и \Ь2с\ (рис. 24), происходящие в одной и той же системе
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и имеющие общий участок 2с 1. Учтя то обстоятельство, что

1^е1и2с1 =  ^ с 1 а 2  "Ь ^'в2с1» @1,»2е1 “  @1<*24 *  С?2е1 >

^в1Ы с1 ~  ^ вЦ>2“1 "^ в 2 с 1 *  @1С/2с1 =  Qi^^a "Ь Q2ci^

и использовав (5,2,2) для каждого из циклов 1а2с1 и 162с1, 
получим:

И7е1а2 +  ^с2с1 +  (¿ \а2 +  (?2с1 ~  О"»

^ в 1Ь2“Н ^  е2с1 ”4* Оъс\ ~

Из сопоставления этих двух строк находим:
^Ус!а2 Qla‘i ж @1Ь2 Ч* ^с1/.2- (5,2,3)

Раньше мы видели, что как работа, так и количество теплоты 
зависят не только от начального и конечного состояний, но и от

процесса, переводящего систему из 
одного состояния в другое. Ввиду 
произвольности процессов 1о2 и 162
(5,2,3) следует заключить:

[5-Г] Сумма внешней работы и 
количества теплоты, полученной си- 
с темой, вполне определяется ее на
чальным и конечным состояниями, 
т. е. изменением состояния систе
мы, и вовсе не зависит от процесса. 

Таким образом, во всех процессах, которые имеют общее на
чало и общий конец, сумма внешней работы и количества теп
лоты одна и та же. Поэтому, когда речь идет об этой сумме, 
а не о ее отдельных слагаемых, нет необходимости подробно 
отмечать процесс, а достаточно указать индексами начальное 
и конечное состояния, т. е. можно вместо 1̂ в1аа~г(¿1аг писать

3°. Согласно [4-Г'] всякая величина, вполне определяемая 
начальным и конечным состояниями, является приращением 
какого-нибудь признака системы, т. е. разностью значений како
го-нибудь признака в конечном и начальном состояниях. Следо
вательно, сумма М'но-ЬСЛг тоже равна приращению некоторого 
признака (Л Этот признак называется внутренней энергией системы.

Пусть и х и £/а — значения V в состояниях 1 и 2. Тогда 
в конечном процессе 1а2

^ 2  и \  — Ч е\(Л Q lа 2 — ^ е |2 4 “ С?12* ( Л»2 , 4 )

В случае какого-либо цикла конечное состояние 2  совпадает 
с начальным 1, поэтому и 2~ и 1 и по (5,2,4)

и?в-и2 =  о,
что согласуется с (5,2,2').
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Если состояния 1 и 2 бесконечно близки (рис. 25), то

и можно представить как элементарные (1а2), так и конечные 
(1Ь2) процессы, переводящие систему из состояния 1 в состояние 2 . 
Элементарному процессу соответствуют элементарная внешняя 
работа /Ж , и элементарное количество теплоты ОС?; в конечном 
процессе 1Ь2 как внешняя работа и^1И, так и количество теп
лоты (¿,,,2 будут конечными, но их сумма должна оказаться бес
конечно малой. Таким образом, в этом слу
чае мы имеем:

(Ш = 0\Ре + 0С1, (5,2,5)
(или (Ш -  и̂ еи,2 -V (Ль»;

НО IV tУ}Л +  Q m ~ D W e +  D Q ) '

Следует помнить, что сумма внешней 
работы и сумма количеств теплоты равна 
нулю не только в случае циклов, но и во 
всех процессах, в начале и конце которых 
внутренняя энергия имеет одно и то же значение; это вытекает 
из (5,2,4):

если — и то +  ф ,2 =  0. (5,2,6)
Процессы, в каждом элементарном участке которых (Ю = 0, 

называются изодинамическими (изоэнергешическими); по (5,2,5) 
для изодинамичности процесса необходимо, чтобы условие

О\Уе + ОС1=0
выполнялось во всех элементарных участках процесса.

Все сказанное приводит к следующей формулировке первого 
начала термодинамики, справедливой для всех — обратимых, не
обратимых, элементарных, конечных — процессов:

15-Д1. Всем системам присущ признак, называемый внутренней 
энергией. В материа.1ьно изолированной системе приращение внут
ренней энергии равно сумме внешней работы и полученной системой 
(положительной или отрицательной) теплоты.

4°. Все признаки подразделяются на параметры и функции
состояния. Если за параметры приняты признаки х, у, г...... в число
которых внутренняя энергия не входит, то последняя должна рас
сматриваться как функция состояния; иными словами, внутренняя 
энергия должна быть функцией параметров:

!/, 2, . . .).
Однако первое начало позволяет определить только разность 
Уъ— внутренней энергии в двух состояниях: 1 и 2, для чего 
нужно измерить внешнюю работу и количество теплоты в каком-
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нибудь процессе, переводящем систему из состояния 1 в состояние 2 . 
Пользуясь средствами одной только термодинамики, мы ие имеем 
возможности установить численное значение внутренней энергии 
в каком-нибудь состоянии.

Итак, нам неизвестны ни вид функции f(x, у, г,...), ниее численное 
значение в каком-нибудь состоянии системы. Знание функции 
f(x, у, z, ...), очевидно, было бы весьма полезным. Но первое начало 
термодинамики, не вскрывая ни вида этой функции, ни ее числен
ного значения в каком-нибудь состоянии системы, оказывается 
необходимым, как мы видели, при решении весьма широкого круга 
вопросов.

§ 5,3. Закон сохранения энергии. Принцип 
эквивалентности

1°. Первое начало термодинамики нередко называют законом 
сохранения энергии, а иногда — принципом эквивалентности. Чтобы 
объяснить это, начнем с частного случая системы, заключенной 
в жесткую адиабатную оболочку. Вследствие жесткости оболочки 
и ее адиабатности работа внешнего давления и количество теплоты 
окажутся равными нулю; согласно (5 ,2 ,5 ) (Ш — 0 . т. е. в системе 
возможны только изодинамические процессы. Переходя к общему 
случаю, можно сказать: внутренняя энергия системы, свободной 
от воздействия внешней работы и извне полученной теплоты, остается 
неизменной, «сохраняется». Отсюда — «закон сохранения энергии».

Однако, как видим, этот закон есть одно из следствий первого 
начала, совершенно так же, как в механике закон сохранения коли
чества движения является следствием теоремы импульсов («при
ращение количества движения системы равно сумме импульсов всех 
внешних сил»).

Теперь предположим, что нужно увеличить внутреннюю энергию 
системы на Аи. Это можно сделать различными способами. Так, 
если ограничиться случаем, когда работу может совершать внешнее 
давление, то можно поступить двояко:

а) сообщить системе положительную теплоту в изохорном 
процессе 12, когда УРе12*=0;

б) осуществить адиабатное сжатие 13 системы, при котором 
внешняя работа № е|3 >  0 , а ф1а =  0 .

Пусть в обоих процессах (рис. 26) приращение внутренней энер
гии одинаково и равно Д£/. Тогда по (5,2,4)

и г- и ^  = М )= Щ 1г, и з - и 1= А и = № €13.
Отсюда

Например, по (5,1,5) 2 ккал теплоты вызовут такое же изменение 
внутренней энергии, как 853,2 кг-м внешней работы.
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Следовательно, одним только сообщением системе положитель
ной теплоты Qvi можно вызвать точно такое же приращение внутрен
ней энергии, как и одним только совершением внешней положитель
ной работы \Vel3 при условии, что т аким образом,
в отношении изменения внутренней энергии 
теплота и работа эквивалентны друг другу.

Нужно, однако, иметь в виду, что теп
лота и внешняя работа вообще вызывают 
совершенно различные изменения состоя
ния. Так, при изохорном сообщении теп
лоты система переходит из состояния 1 в 
состояние 2  (см. рис. 26), совершение же 
только внешней работы связано с уменьше
нием объема и переводит систему из состоя
ния 1 в состояние 3.

Итак, вообще, теплота и внешняя работа 
совершенно по-разному влияют на состоя
ние системы. Только и н о г д а  теплота и внешняя работа вызы
вают вполне одинаковые изменения состояния. Например, в экс
периментах Джоуля по определению механического эквивалента 
теплоты работа падающего груза расходуется на преодоление тре
ния вращающихся лопастей о воду. Эта работа нисколько не связана 
с изменением объема и повышает температуру воды совершенно так 
же, как изохорнос сообщение теплоты.

§ 5,4. Зависимость теплоты, выделяемой током, 
от работы внешних сил

1 °. В § о, 1,2° мы рассмотрели проволоку А В, в которой проходит 
ток под действием неравных потенциалов VА и VD на ее концах. 
При этом мы исходили из того факта, что в адиабатно изолированной 
проволоке ток вызывает повышение температуры. Теперь рассмо
трим этот вопрос, основываясь на первом начале термодинамики 
и по-прежнему считая проволоку незаряженной.

В отсутствие тока проволока однородна и может быть полностью 
охарактеризована тремя параметрами: массой т =  const, давлением 
р и внутренней энергией U. Любой признак будет функцией р и U, 
так как т — const. Таким образом, считая постоянным и давление р, 
видим, что температура / =  t(U). Следовательно, если протекание 
тока по проволоке будет изодинамнческим, то оно будет и изотер
мическим, и температура проволоки до возникновения тока и после 
его прекращения будет одна и та же.

Определим условия изодинамического протекания тока по про
волоке. Согласно (5,2,5)

dU = DW, + DQ.
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В изодинамическом процессе (см. § 5,2):
сШ — 0 , (5,4,1)

по (5,1,3)
0№6 — {Ул — Кв) йе >  0 ; )

поэтому
- ( У л - ^ ' ^ б е к  0 . 1 (5,4,2)

Здесь ОО — то количество отрицательной теплоты, которое 
нужно сообщить проволоке для того, чтобы перенос заряда ¿е 
через нее (т. е. через каждое из ее сечении) был бы изодинами- 
ческим.

Абсолютное значение этой теплоты называется теплотой,
выделяемой током при переносе заряда с1е через проволоку. По 
(5,4,2)

^ {^ {У А- У и)йе. (5,4,3)
Пусть / — сила тока, Я — сопротивление проволоки, с/т — про

межуток времени, за который происходит перенос заряда йе через 
какое-нибудь сечение проволоки. Тогда

У л - К * - Я / ;  (5,4,4)
(к  =  /с/г. (5,4,5)

Отсюда
(УА — Ув)с1е~Ш2(1т?=1%1(1е. (5,4,6)

Рассматривая отводимую теплоту как теплоту, выделяемую 
током, получаем из (5,4,3) и (5,4,6):

\D Q \~ R i4 x , | <2 1г| => (т, —т,); (5,4,7)

|0<5| =  д а * ,- 1 М 1 = № ; |<3,2| = К (е 2- е 1). (5,4,8)

в (5,4,7) и (5,4,8) правые зависимости получены интегрированием; 
1 и 2  —начальное и конечное состояния; / — сила тока, которая 
должна быть постоянной; т2 —^  — конечный промежуток времени, 
в течение которого по проволоке прошел заряд — ех.

Каждое из выражении (5,4,7) является обычной формой закона 
Джоуля— Ленца. Из (5,4,7) в частности, следует, что если / — 
бесконечно малая первого порядка, то теплота, выделяемая током 
за конечный промежуток времени, окажется бесконечно малой 
второго порядка; этой теплотой можно пренебречь.

Согласно (5,4,8) — —Я/,  т. е. теплота, выделяемая током
на единицу прошедшего через проволоку заряда, — такого же 
порядка малости, как и сила тока.

2°. Предположим, что проволока АВ разрезана на части А А' 
и В'В  (рис. 27); концы А' и В' присоединены к электромотору Э,
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а в точках А и В поддерживаются (посредством гальванического 
элемента или каким-нибудь другим способом) неравные друг 
другу потенциалы Ул и Vв (см. § 3,5,4°). За систему примем 
провод АА', электромотор Э и провод В'В\ назовем ее систе
мой АЭВ.

Пусть АЭВ составляет часть замкнутой цепи; тогда ввиду 
различия потенциалов Ул и У в в цепи будет циркулировать ток, 
и электромотор придет во вращение. Всегда можно представить, 
что вал электромотора горизонтален и что на вал намотана нера
стяжимая нить, к свободному концу которой 
подвешен груз весом Р\ при вращении элек
тромотора груз будет подниматься. Груз не 
при надлежит системе АЭВ, поэтому сила Р 
является внешней.

При циркуляции тока через каждое се
чение цепи проходит один и тот же заряд, 
приращению которого на de соответствуют:

а) работа (Уд — V в) de,
б) изменение высоты груза на dh и внеш

няя работа Pdh (согласно § 3,5,1° Р >  0 , dh 
считается положительным при опускании 
груза и отрицательным при его подъеме).

Таким образом, условившись, в отли
чие от (5,4,1) — (5,4,3), при рассмотрении 
системы АЭВ обозначать штрихом работу, 
количество теплоты и приращение внутренней энергии, видим, что 
внешняя работа, вызванная приращением заряда на de, будет:

D’\Ve -  {VA -  Vb) de +  Pdh. (5,4,9)
Так как при подъеме груза dh <  0 , Pdh <  0, то подъем возможен 
только в случае, если работа (Ул — Уц) de больше абсолютного 
значения \Pdh\ отрицательной работы Pdh. Следовательно, в (5,4,3)

{VA- V B)d e >  0, D’We >  0. (5,4,10)
Определим количество теплоты, которое должно сообщаться 

системе АЭВ для поддержания ее температуры постоянной при 
циркуляции тока. Для этого обратим внимание на то, что ток не 
вызывает никаких химических изменений в системе АЭВ, а в от
сутствие тока, кроме постоянных масс ее частей, за параметры, 
характеризующие АЭВ, могут быть приняты давление р и внут
ренняя энергия U; р предполагается неизменным. Поэтому все 
другие признаки АЭВ, в их числе температура, оказываются 
функциями U\ t —

Таким образом, для постоянства температуры необходимо по
стоянство внтуренней энергии АЭВ: U =  const, d'U — О. Следова
тельно,

d'U = D’W9 + D'Q = 0. (54,11)
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Отсюда начиная, мы можем повторить все рассуждения, при
ведшие от (5,4,3) к зависимостям (5,4,7) — (5,4,8).

Так как по (5,4,10) О'Ц <  0, то, введя вместо £)'(? теплоту 
О'С} |, выделяемую током, получаем из (5,4,11) и (5,4,9):

! О'0, | =  =  (УА ~  Ув) <1е +  ЯсГЛ. (5,4,12)

Интересно сравнить (5,4,12) с зависимостью (5,4,3), выведенной 
в предположении, что внешняя работа равна (Кд— Уц)де. С этой 
целью представим, что вал электромотора закреплен и груз неподви
жен, Рс1/1 =  0. При сравнении обоих случаев нужно учесть следую
щее:

У а и Ув — заданные величины, не изменяющиеся при переходе 
от одного случая к другому;

сопротивление Я системы ЛЭВ в обоих случаях одинаково; 
заряд с!е по нашему усмотрению можем считать в обоих случаях 

одинаковым.
По (5,4,3)

\0 () \ = 0\У9 = (УЛ- У в)(1е.

В обоих случаях выделяемая током теплота равна внешней работе, 
которая в (5,4,3) больше, чем в (5,4,12). Поэтому

р< ? |> |£> '(?[, \ 0 ( } \ - [ 0 ’С1\= -Р (Ш >  0.

Результат (5,4,12) можно несколько обобщить, заменив отрицатель
ную работу веса груза отрицательной же работой других сил, прео- 
долеваемых электромотором.

Имея в виду, что проводники, химический состав которых не 
изменяется при прохождении тока, называются проводниками пер
вого рода, а работу (Ул — Ун) де часто называют работой тока, можно 
(5,4,12) формулировать так;

15-Е 1 При изотермическом прохождении тока по проводнику 
первого рода, на концах которого поддерживается постоянная раз
ность потенциалов, теплота, выделяемая током, равна сумме работы 
тока и работ других внешних сил, преодолеваемых электромотором.

Так как работа преодолеваемых сил всегда отрицательна, из 
15-Е 1 следует, что теплота, выделяемая током, оказывается наи
большей и равна работе тока, когда преодолеваемых сил нет. С уве
личением абсолютного значения работы сил, преодолеваемых 
электромотором, уменьшаются сумма работ всех сил и теплота, 
выделяемая током. Когда сумма всех работ стремится к нулю, 
теплота, выделяемая током, также стремится к нулю. Одновре
менно стремится к нулю и сила тока (см. конец § 3,6,2°).
76



§ 5,5. Влияние электрического тока 
на скрытую теплоту реакции

1°. Представим систему, состоящую из отделенных друг от друга 
цинковой и платиновой палочек, серной кислоты и проволоки АВ. 
Пусть серная кислота заключена в диаметричсский сосуд постоян
ного объема.

а) Внесем цинковую палочку в серную кислоту — произойдет 
реакция:

2п$0 4 Н- Н® — гп — Н2504 = 0. (5,5,1)
Образующийся 7п804 растворяется в серной кислоте, а водород 
оседает на цинковой палочке, затем поднимается и образует газовую 
атмосферу над раствором 7п804 в серной кислоте. Состоянием 1 
назовем то, которое имело место перед введением цинковой палочки 
в серную кислоту. За состояние 2 системы примем то, в котором 
вследствие реакции образовались 1 моль 7п80., и 1 моль Н2, а число 
грамм-атомов цинка уменьшилось на единицу.

Пусть реакция происходит изотермическим способом, а ее 
скрытая теплота будет ф12. Процесс 12 явно необратимый.

То же изменение (образование 1 моля 7п804 и 1 моля Н2) можно 
осуществить другим способом.

б) В серную кислоту внесем одновременно цинковую и платино
вую палочки, соединенные проволокой А В. Опять произойдет та же 
реакция; но теперь она будет сопровождаться циркуляцией тока, 
а водород будет выделяться в газовую атмосферу, поднимаясь не по 
цинковой палочке, а но платиновой.

Если после образования 1 моля 7п804 и 1 моля Нз удалить про
волоку А В и вынуть из раствора платиновую палочку, то система 
снова окажется в состоянии 2, так как проволока А В и платиновая 
палочка будут не изменившимися, масса цинковой палочки умень
шится на I г-атом, а в растворе окажется 1 моль 7н$04. Однако 
при изотермическом осуществлении способа б количество 
теплоты отличается от (¿»2 в способе а.

Нужно указать, что ф,2 в способе б можно расчленить на две 
части: скрытую теплоту ( ¿ \ 2  реакции и теплоту <?э, выделяемую 
током. Экспериментально установлено, что непосредственной связи
между <5,2, <5|з и (К, нет.

Легко сопоставить способы а и б, пользуясь первым началом 
термодинамики, при условии, что система удовлетворяет следую
щему требованию:

(5-Ж1 Если реакция происходит при наличии тока, приращение 
Ап числа молей 7п504 прямо пропорционально приращению Ае 
заряда, прошедшего через какое-нибудь сечение цепи:

Дп —ААе% дп — А йе, (5,5,2)
где А — постоянная, зависящая только от уравнения реакции.
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Например, в нашей реакции А =  2Р, где Р =  96493 кулон/моль.
Из (5,5,2) следует, что при перемене направления тока и, сле

довательно, перемене знака Ае также должен измениться знак с1п, 
т. е. перемена направления тока приводит к изменению реакции 
на прямо противоположную. Так, пусть вследствие реакции (5,5,1) 
образовалось некоторое количество 2п504, причем направление 
тока по проволоке было от А к В. Если после этого, имея в распоря
жении внешний источник тока, вызвать в системе ток, который 
проходит по проволоке от В к А, то должна произойти обратная 
реакция:

Н.,$04 + г п -  (гпЮ 4 +  Н2) =  0, (5,5,3)
причем выделяющийся из раствора 2 п будет оседать на цинковой 
палочке.

Таким образом, когда система удовлетворяет условию (5-Ж1, 
то после прямой реакции (5,5,1), переведшей систему из состояния 1

в состояние 2 , мы можем, 
осуществив в цепи цирку
ляцию тока противополож
ного направления, вызвать 
обратную реакцию (5,5,3> 
и вернуть систему в со
стояние 1.

Отметим, что реакция 
(5,5,1) происходит сама со
бой и вызывает циркуля
цию тока, когда цепь зам
кнута; реакция же (5,5,3) 
сама собой не происходит 
и может быть осущест

влена только с помощью тока «противоположного направления».
3°. Теперь, предполагая, что в рассматриваемо» системе условие 

(5-Ж1 выполняется, сопоставим способы а и б. Пусть по способу о 
число молей 2п504 изотермически увеличилось на Ап, причем скры
тая теплота образования этих Ап молей 2п$04 равна ?, а внешняя 
работа 0 , так как объем системы постоянен и ни тока, ни
каких-нибудь других изменений, при которых могла бы совершаться 
работа внешними силами, нет.

Итак
(5,5,4)

Осуществим это же изменение по способу б, разрезав проволоку А В  
на части А А' и В'В и присоединив к точкам А' и В’ электромотор Э 
(рис. 28). (В последующем часть цепи, образуемая проволоками А А', 
В'В и электромотором будет называться АЭВ.) Предполагая, что 
на вал электромотора намотана нить, к свободному концу которой 
подвешен груз Р, мы видим, что изотермическому прохождению* 
заряда Ае в замкнутой цепи соответствуют:
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образование с1п молей 2п504, см. [5-Ж1;
скрытая теплота Di2 образования Ап молей гпБО*;
теплота ОС}.), абсолютное значение ;0 (2э| которой представляет 

«теплоту, выделяемую током»;
вся теплота процесса

DQ = 0<2' +  £><2э = ОС?' _  | йС} э |; (5,5,5>
подъем груза Р на йН и внешняя отрицательная работа РАИ 

(см. 5,4,2°):
0\17 ^  РАН. (5,5,5')

Сравним это выражение с (5,4,9). В (5,5,5') нет члена (Ул — Уц)Ае, 
хотя при циркуляции тока, конечно, УА Ф Ун. Но (5,4,9) выведено 
в том предположении, что системой служит АЭВ и поэтому (Ул— Уц)^е 
является внешней работой. А теперь АЭВ представляет не систему, 
а только часть системы и работа (УА — Уи)Ае уже не является внеш
ней. Между тем в выражение первого начала входит только внешняя 
работа.

Итак, по способу б
АО =  1Ж е + DQ = Pdh-\-DQ, -\й С }31. (5,5,6>

После образования Ап молей 2п804 прекратим реакцию; система 
окажется в том же состоянии 2 , как и после образования этих 
Ап молей по способу а. Следовательно, в обоих способах приращение 
<Ш внутренней энергии одно и то же.

Сравнив (5,5,4) и (5,5,6), находим:
0 <2 ' - 0<2 =  -Р А И  + \ОС1э\.

При подъеме (как свазано в § 5,4,2°) Ап <  0 и РАН <  0; следова
тельно, ОС}' — ОС} >  0 .

Мы пришли к следующему заключению:
15-3] Если одно и то же количество 2п$04 может быть получено 

в результате изотермической реакции
2 пБ04 +  Н2 -  Н25 0 4 -  1к\ =  0

двумя различными способами: а) при разомкнутой цепи, без наличия 
тока, когда реакция происходит сама собой; б) при замкнутой цепи 
и циркуляции тока, то в способе б скрытая теплота реакции больше, 
чем в способе а.

Здесь больше означает больше в алгебраическом смысле (например 
4 >  3; — 3 >  — 4).

Конечно, вместо работы веса можно представить отрицательную 
работу любой другой силы, преодолеваемой электромотором.

По (5,5,5) 0(2 представляет собой всю теплоту, полученную систе
мой за время образования Ап молей 2пБ04 при замкнутой цепи.

Оф может иметь любой знак.
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Из (5,5,6) следует, что ОС} — ОС} — 0 \У с — РЛН <  0, так как 
внешняя работа (например работа поднятия груза веса Р) предпола
гается отрицательной.

§ 5 ,6 . Энтальпия. Некоторые свойства 
внутренней энергии и энтальпии

1°. Наряду с внутренней энергией в термодинамике рассмат
ривают и другой признан, называемый энтальпией и обычно 
-обозначаемый буквами Я, И.

Чтобы придти к этому признаку, представим тот частный слу
чай, когда

1) внешняя работа совершается только давлением
2 ) внешнее давление равно давлению системы.
Условию 2 удовлетворяют все обратимые процессы. Тогда

-рЛ У
« первое начало выражается так:

л и  = ОС}-рЛУ. (5,6,1)
Прибавив к обеим частям равенства Л (рУ) =  рс1\? -У УЛр, имеем: 

АО у  Л (рУ) = Л(1Л +  рУ) = 0(} +  УЛр. (5,6,2)
Так как и, р , У —признаки системы, то и Я +  рУ —тоже 

признак системы. Обозначив этот признак через Я, т. е. положив
Н = и  + рУ, (5,6,3)

можно (5,6,2) переписать так:
ЛИ = ОС} + УЛр. (5,6,4)

Признак / /  называется энтальпией.
Согласно (5,6,1) и (5,6,4) теплота элементарного процесса, удов

летворяющего условиям 1 и 2 , может быть выражена двояким 
образом:

0(1 =  Ли У рЛУ -  ЛИ -  УЛр.
Если этот процесс изохорный, то

ОуС} — Л\0, (5,6,5)

В случае же изобарного процесса
Ор0. — ЛрН. (5,6,6)

Таким образом, в изохорных процессах, удовлетворяющих 
условию 1, количество теплоты равно приращению внутренней 
энергии. Количестно же теплоты всякого изобарного процесса, 
удовлетворяющего условиям 1 и 2 , равно приращению энтальпии.
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2°. Рассматривая внутреннюю энергию систем, число парамет
ров которых равно трем, за параметры обыкновенно принимают т, 
V, /, причем т — const. Тогда внутренняя энергия является функ
цией V, /, т:

U = U (V , t , т = const) j

dU- Ж  Л +  f ^ d V  } <5l6l7)
и (5,6,1) принимает вид:

( t \ d ‘ + ( w ) , d V = D<* - P d V -
В изохорных процессах (dV — 0) согласно (5,6,7)

( j f ) v di =  DvQ=Cvdt-

сократив на dt, получим

( ж ) у = С у -{Ь-т
Таким образом, частная производная внутренней [энергии по 

температуре (когда остальные два параметра — V и т — постоянны), 
равна теплоемкости Cv системы.

Выражение (5,6,8) — пример того, что частные производные 
внутренней энергии могут иметь простой смысл и совершенно 
определенное численное значение, несмотря на то, что численное 
значение самой внутренней энергии неизвестно.

3'J. Рассматривая энтальпию системы с тремя параметрами, 
примем за параметры, т /, р при т — const. Тогда энтальпия как 
функция состояния будет функцией /л, /, р:

П =  / / ( / ,  р, т — const);

rfW=(^-)pd,+( f  V*
Таким образом, в процессах, удовлетворяющих условиям 1 и 2 

1стр. 80), выражение (5.6,4) принимает вид:

( t X d l+ ( w ') ,dp=DQ+Vdp-

или

В частности, когда процесс изобарен {dp = 0),

( ■ ж ) р Л = £ > »< г = с »<" -

=сV л  Л (5,6,9)

Выражение (5,6,9) читается так: частная производная энтальпии 
по температуре, когда остальные два параметра р и ш  постоянны, 
равна теплоемкости Ср системы.
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4°. Введем индекс я для обозначения адиабатных процессов, 
удовлетворяющих упомянутым ранее условиям 1 и 2, в частности 
обратимых адиабатных процессов, удовлетворяющих условию 1 
Зависимости (5,6,1) и (5,6,4) соответственно примут вид:

с1$и  — — (5,6,10)
с1$Н — (5,6,11)

Из (5,6,10) следует, что при указанных условиях, в частности, 
при обратимо адиабатном процессе, расширение сопровождается 
уменьшением внутренней энергии. При этих же условиях согласно 
(5,6,11) адиабатное (в частности, обратимо-адиабатное) повышение 
давления увеличивает энтальпию.

Зависимости (5,6,10) и (5,6,11) можно также выразить в виде 
частных производных:

-!>'• (5,6,12)

( 4 v i ) . = l / - (5'6ЛЗ)
5°. В общем случае, когда условие 1 не выполнено, т. е. когда 

работа совершается не только внешним давлением, но и другими 
внешними силами, разделим всю внешнюю работу 0 \ \ \  на две 
части: работу ( — рес1У) внешнего давления и работу ¿Ж ' всех 
остальных внешних сил, т. е. положим:Ш̂/Ж̂ р̂ У. (5,6,14)

Будем предполагать, что условие 2 выполнено. ТогдаРв = Р и D\Vв =  DW'c- p d V . (5,6,14)
Теперь

= +  /Ж , ~  0(2 + й \К  -  pdV. (5,9,15)
Сохраняя вышеприведенное определение энтальпии, а именно:

н = и + Ру,
имеем:

dH = dU + d(pV) (5,6,16)
и согласно (5,6,15)

(Ш = й(1 +  ОЧГ( +  У(1р>
так как

(1{рУ) =  р(1У +  У(1р.

Зависимости (5,6,15) и (5,6,16) показывают, что если 'измене
ния объема и дазлення в элементарном процессе, удовлетворяю
щем условию 2, равны (IV и dp, то

DQ +  ¿Ж ; =  dU -1- pdV =  d ll -  У dp.
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Когда внешняя работа совершается, кроме давления, и другими 
силами, при V -= const имеем:

dvU = DQ + lM 'ry \
а при р = const } (5,6,17)

dpH =  DQ +  DW[. )
Таким образом, более простая и важная зависимость (5,6,6)

DvQ = drH
справедлива только для процессов, удовлетворяющих условиям 
1 и 2.

6°. Можно мысленно разбить однородную систему на несколько 
частей. Когда система неоднородна, каждую ее фазу можно счи
тать за часть системы; например, в трехфазной системе СаС03ф- 
-рСаО-Ь(Ю2 можно принять за части СаС03, СаО и С02. Если 
же однородная система является смесью тел А и В, то эти тела 
не называются частями однородной системы.

Итак, говоря, что система состоит из частей, или подразуме
вают однородную систему, мысленно разбитую на части, или 
в неоднородной системе каждую фазу принимают за отдельную 
часть. В обоих случаях части системы занимают различные участки 
пространства и объем системы равен сумме объемов частей. 
Таким же образом любой экстенсивный признак системы равен 
сумме одноименных экстенсивных признаков частей.

В термодинамике принимают:
|5-И] Внутренняя энергия системы равна сумме внутренних 

энергий частей; энтальпия системы равна сумме энтальпий 
частей.

Пусть система состоит из к частей; внутреннюю энергию 
н энтальпию /-той части обозначим через Ux и //,, а внутреннюю 
энергию и энтальпию системы будем писать без индексов. Тогда 
согласно [5-И]

у  =  2 б '. ,  « = 2 я х. (5,6,18)
1 1

Например, в системе CaC03-f СаО'}-С02
U = U a +  Ub +  Uc, /У =  / / в +  / / ь +  А/е.

где индексы а, Ь, с заменяют соответственно СаС03, СаО, С02.
Из [5-И| следует, что внутренняя энергия и энтальпия являются 

экстенсивными признаками системы.
Пусть материально изолированная система характеризуется 

тремя параметрами: const, V и U. Если, кроме давления,
других внешних сил нет, то в изохорном процессе 12

^  с 12 =  О И U 2 U i  — Q i2,

т. е в конце такого процесса значение параметра (У2 полностью

6* 83



определяется количеством сообщенной теплоты. Конечное же 
состояние 2 в свою очередь определяется параметрами V, т, и 2. 
Отсюда заключаем:

|5-И ') Если исходя из одного и того же состояния системы с тремя 
параметрами, сообщить ей различными изохорными способами одно 
и то же количество теплоты, то во всех способах конечное состояние 
будет одно и то же.

Это, в частности, означает, что конечное состояние вовсе не 
зависит от того, будет ли изохорное сообщение теплоты обратимым 
или нет.

К системам, число параметров которых больше трех, положение 
[5-И1 неприменимо. В самом деле, пусть за параметры приняты 
т , V, и , х , г. В этом случае различным способам нзохорного сооб- 
щениятеплоты могут соответствовать различные з н а ч е н и я г = г '  
или х = Х2 , 2 = г ’ параметров л: и г,

§ 5,7. Процесс Джоуля («расширение в пустоту»)

Для исследования свойств газообразных систем весьма важен 
процесс «расширения в пустоту», впервые осуществленный Джоулем 
и носящий его имя. Процесс состоит в том, что система (какой- 
нибудь газ или система жидкость — пар), расширяясь, занимает 
новый участок пространства, до того бывший пустым. Так, напри
мер, допустим, что сосуд А , в который заключена система, может 
сообщаться посредством крана с пустым сосудом В. Г1о открытии 
крана система займет и сосуд В\ ее объем увеличится от V± до 
Кд +  Ув.

Можно также представить систему, заключенную между порш
нем и левой крышкой цилиндра, правая часть которого пуста. 
В отсутствие трения между стенками цилиндра и поршнем послед
ний может быть удержан в состоянии покоя только посредством 
штифтиков. По их удалении поршень, масса которого предполагается 
ничтожно малой, вследствие давления системы быстро переместится 
и упрется в правую крышку — система расширится в пустоту.

Каким бы образом ни осуществлялся процесс Джоуля (посред
ством открывания крана или удаления штифтиков, удерживающих 
поршень), он очень быстротечен, так как ничто не препятствует 
расширению системы; части системы приходят в движение с боль
шими скоростями, и при этом нарушается однородность системы 
или ее частей, температура и давление становятся в различных 
точках различными. Однако за небольшое время однородность 
и равновесие восстанавливаются.

Хотя все быстротечные процессы адиабатны, мы все же предпо
ложим, что система заключена в адиабатную оболочку и, следова
тельно, не получает теплоты не только во время расширения, но 
и в промежуток времени, необходимый для восстановления однород
ности и равновесия.
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Мы можем за объем системы принять объем между левой крыш
кой и поршнем. Тогда внешнее давление (т. е. давление на поршень 
справа) равно нулю, и при изменении объема внешняя работа 
также равна нулю. Можно за объем системы принять объем цилиндра 
между двумя крышками; в этом случае внешнее давление — не нуль, 
а внешняя работа снова равна нулю ввиду неизменности объема. 
Таким образом, отнеся индексы 1 и 2 соответственно к равновесным 
состояниям системы до и после процесса Джоуля, имеем:

@12 ~  0, =  0, т е. @12 Ч- IV в12 =  0.
Если процесс происходит в произвольной системе, то экспери

ментами установлено, что tг Ф /р при этом обычно /2 <  / ь но 
известны и случаи, когда >  Л. Однако, определяя разность 
12— /1 в случаях, когда процесс Джоуля осуществляется в газах, 
удалось установить, что разность тем ближе к нулю, чем ближе газ 
к идеальному. Это даст право утверждать, что в случае идеального 
газа ¿2 -  / ь т. е. процесс Джоуля не изменяет температуры любого 
идеального газа постоянного состава. Таким образом:

[5*К 1 При расширении в пустоту тобого идеального газа постоян
ного состава

@12 4* ^#12 — 0 И =

§ 5,8. Следствия положения [5-К]
1°. Согласно (5,2,4)

и 2 — и  1 =  @12 -+- *̂12>
поэтому из [5-К] следует, что для любого [идеального газа:

если /* — ¿1» то и.3 = и 1. (5,8,1)
Любая однородная система постоянного состава может быть 

охарактеризована тремя параметрами, например т ,  /, V. Имея 
в виду газообразные системы, целесообразно за параметры выбрать 
л, V, где л —число молей; мы будем предполагать л постоян
ным. При таком выборе параметров

11 — и  (л, У) = пи (¡, о),
где м(/, о) — мольная внутренняя энергия, о —мольный объем.

При этих обозначениях (5,8,1) напишется так:
пи (¿, оу) — пи (/, 02)’

или, по сокращении на л,
л(/,  с»,) =  гг (/, с/г). (5,8,2)

Здесь * не имеет индекса, так как в (5,8,1) мольные же
объемы 1>1 и 1>2 могут как угодно отличаться друг от друга.
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Если же (5,8.2) справедливо при любых о1э и V2, это означает, 
что и вовсе не зависит от и, т. е.

и =  и (/)•
Разделив обе части (5,6,3) на п, получим:

И — и-х- ¡го,
где А — мольная энтальпия, а ри =  ЯГ. 

Поэтому
Н ^ -и + Я Т ,  |

т. е. '
Л =  А(/).

(5,8,3)

(5,8,4)

Таким образом, по (5,8,3) и (5,8,4):
(5-Л) Мольная внутренняя энергия и мольная энтальпия 

каждого идеального газа постоянного состава зависят только 
от температуры.

Из [5-Л) следует, что во в с е х  процессах, начинающихся 
на изотерме /, и кончающихся на изотерме I» (рис. 29), прира
щение мольной внутренней энергии идеального газа постоянного 
состава одинаково. Также одинаковы приращения мольной эн
тальпии, всей внутренней энергии, всей энтальпии. Например, 
на двух адиабатах, начинающихся на одной изотерме и кончаю
щихся на другой изотерме, приращение внутренней энергии 
одно и то же.

3°. Из (5-Л) непосредственно вытекает, что
ди Л
¿V ) г =  0 , (£) /  дЬ

) .
Г ди \ Г  ди \ /  ди ' \  ди
\ )г \ 0 1 Л ) р ~  < и  *
(  дН ' V (  он \ / '  дЬ \  ¿ Л
(  д е , / „  V  <?/ ) =  ✓  ю С & Л ~  л

(5,8,5)

(5,8,6)

(я — индекс обратимо адиабатного процесса).
(5,8,6,) означает, что частные производные мольной внутренней 

энергии и мольной энтальпии по температуре равны полным их 
производным по температуре и поэтому являются функциями 
только температуры. С другой стороны, разделив (5,6,9) и (5,6,8) 
на п , видим, что мольные теплоемкости ср и си любой однородной 
системы выражаются посредством этих частных производных:

(5,8,7)

Сопоставив (5,8,6) с (5,8,7), получим для любого идеального газа 
постоянного состава:

с*
(1н
Ж  • си ’ (5,8 ,8)
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т. е. мольные теплоемкости ср и си идеальных газов постоянного 
состава не могут зависеть от объема или давления, являются 
функциями только температуры и природы газа; в частном случае
ср и сь могут оказаться постоянными.

Согласно (5,8,8) и (5,8,4)
С1И

с р  с *  -  <и

(1и (ИИ —и)
(II (И =  (5,8,9)

С р  с к  —  /? ,

г. е. независимо от того, являются ли 
Ср и си функциями температуры или 
оказываются постоянными, их разность 
равна газовой постоянной, между тем 
как отношение ср : будет зависеть от
температуры, если ср и сл являются Рис. 29
функциями температуры.

Умножив (5,8,8) на число молей и отмечая индексами 1 и 2 
состояния, в которых температуры С и /2, интегрированием 
находим:

и г -  Ь\ =  \  Су<И, Нг -  Я, =  { С„Л, (5,8,10)

т. е., зная число п молей и функции (/), ср — ср ((), можно
определить приращения внутренней энергии и энтальпии при 
изменении температуры от до (2.

§ 5,9. Смеси идеальных газов
1°. Представим объем, приходящийся на одну молекулу, и, 

следовательно, среднее расстояние между молекулами газа на
столько большими, что силы между ними пренебрежимо малы, 
равны нулю. Тогда, пренебрегая соударениями молекул, можно 
сказать, что молекулы газа вовсе не взаимодействуют. Отсутствие 
взаимодействия между молекулами, будь 011 и одинаковы или раз
личны, является характерной чертой идеального газа.

Однако нужно иметь в виду, что кроме признаков, зависящих 
от расстояний между молекулами, имеются, как мы вскоре убе
димся, н такие, которые зависят от того, одинаковы молекулы 
или нет.

2°. Из сказанного видно, что при исследовании ряда свойств 
смесей идеальных газов можно исходить из следующего поло
жения:

[5-М1 Б смеси каждый из неодинаковых идеальных газов ведет себя 
так, как если бы другие газы вовсе отсутствовали.

Эту мысль более подробно можно выразить так:
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15-М'} Если какой-либо из неодинаковых идеальных газов при 
температуре смеси один занимает об7>ем смеси, то его признаки 
такие же, как и в том случае, когда он входит в состав смеси.

Здесь словом неодинаковых подчеркивается существенно важное 
обстоятельство: положение [5-М' 1 всегда справедливо для смеси 
различных газов; для отдельных же порций одного и того же газа 
это положение может оказаться и неправильным.

Положение [5-М'1 неприменимо к реальным газам.
Ниже даны некоторые применения [5-М'].
3°. Пусть идеальные газы А и В имеют одну и ту же темпера

туру. Газ Л занимает одну часть сосуда с жесткими адиабатными 
стенками, а В — другую; газы разделены непроницаемой для мате
рии диафрагмой.

Заменим непроницаемую диафграгму полупроницаемой, нс про
пускающей газа В. Тогда газ А начнет проникать в правую часть 
сосуда и согласно 15-М' 1 займет ее так, как будто эта часть была 
пустой. Таким образом, при полупроницаемой диафрагме газ А 
совершает как бы процесс Джоуля, и по установлении равновесия 
плотность б обеих частях сосуда должна быть одинаковой, как это 
следует нз 15-М']. Если же не заменять непроницаемую диафрагму 
полупроницаемой, а просто удалить ее, то процесс Джоуля совер
шают и газ А н газ В. По установлении равновесия во всем сосуде 
будет начальная температура Тогда по (5,8,1) внутренняя энергия 
системы двух отдельных газов А и В будет равна внутренней энер
гии их смеси.

Очевидно, таким образом можно смешать сколько угодно газов 
Поэтому полная формулировка полученного важного результата 
такова:

15-Н] Если идеальные газы и их смесь имеют одну и ту же 
температуру, то независимо от объемов отдельных газов и смеси 
внутренняя энергия смеси равна сумме внутренних энергий 
газов, подлежащих смешению.

Вследствие ЭТОГО Осчсшсння Т* к смешения — О*
4°. -Пусть смесь образована идеальными газами Л,, Аг, . . . .  Лс; 

числа молей и мольные энергии соответственно равны пу, 
п2, иг\ . . пс, ие. Тогда по [5-Н] внутренняя энергия смеси

{ / » ¿ у , .I
где и г — внутренняя энергия газа АТ\

и = 2 п т “г- } (5Д1>I
Число молей смеси

п Л п ,I
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Таким образом, внутренняя энергия одного моля смеси
с с

и =  Т  =  (  2  пг“г)  : п = Ъ  х г“г' (5 ,9 .2)
1 1

где хг — мольная доля газа Лг.
Из (5,9,2) заключаем, что при заданных количествах смеши

ваемых газов и (как и каждая иг) —функция t.
Таким образом, смесь обладает характерным свойством идеаль

ных газов:
и = и (/).

Следовательно, смесь идеальных газов сама является идеальным
газом.

Мольная энтальпия смеси, очевидно, также есть функция
температуры:

h  — u - т  R T .

Энтальпия смеси:
H  — U n R T ,

а по (5,9,1)
С

и  V
С/ nrpv V  L V  L J  /г Л Av/ /  -  2 4  ( « , + к  Л  =  X  " А  =  2  н,-  (5,9,3)t 1 1

Аналогично [5-Н] это означает:
{5-Н'| Энтальпия смеси идеальных газов, имеющих темпера

туру с меси у равна сумме энтальпий смешиваемых газов.
5°. Так как теплоемкости идеального газа

г  л и  г  _  АН
<ц * <и ’

то из (5,9,1) и (5,9,3) находим:

(Ш ъ  <Шг <Ш _  йНг
<и ш ’ си 2л <и '

С„ — Сгр, Ср — СГр. (5,9,4)
1 1

[5-0] Теплоемкость смеси идеальных газов при постоянном 
объеме равна сумме таких же теплоемкостей газов, составляющих 
снесь. Теплоемкость смеси идеальных газов при постоянном 
давлении равна сумме таких же теплоемкостей газов, составля
ющих смесь.
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(5,9,5)

Наконец, по (5,9,1)

где V — объем смеси. 
Но по (5,6,12)

т. е.
с

Р=У.Рг> (5,9,5')1
где рт — давление газа А,, который при температуре смеси один 
занимает объем смеси. Давление рт называется парциальным дав
лением, а (5,9,5') выражает з а к о н  Д а л ь т о н а :

[5-0'] Давление смеси идеальных газов равно сумме парци
альных давлений газов, составляющих смесь.

§ 5,10. Случаи, когда теплота и работа
вполне определяются начальным и конечным состояниями
1°. То обстоятельство, что вообще внешняя работа и количество 

теплоты зависят от процесса, весЕ>ма существенно и было в своем 
месте подчеркнуто. Однако иногда внешняя работа вполне опре
деляется изменением состояния системы и вовсе не зависит от 
процесса. Если в таких случаях изменение состояния можно осу
ществить посредством нескольких различных процессов, то во всех 
утих процессах внешняя работа одна и та же. Иногда же внешняя 
работа равна нулю. Это, например, имеет место в изохорных 
процессах, если других внешних сил, кроме давления, нет.

Таким же образом в некоторых частных случаях количество 
теплоты вполне определяется изменением состояния и от процесса 
не зависит или равно нулю.

Вот простой пример независимости внешней работы от процесса. 
Пусть изменение состояния системы осуществляется при постоян
ном внешнем давлении: рс — const. Если при этом V, и ^  — на
чальный и конечный объемы системы, то внешняя работа

Осуществим при ре = const два процесса: 13 и 32; в процессе 13 
объем изменяется от К, до ]/3, а в процессе 32 объем от V3 
переходит к У2. В последовательности процессов 13 и 32 внешняя 
работа

W'.ut =  + U V  =  -  р. (V3 -  V.) -  р, (К, -  V,).
Очевидно,

W.a =  =  -  Р. (У, -  V,). (5,1 о, 1)
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Итак, при рв = const п процессах 12, 132 и в любых процессах, 
начинающихся в состоянии 1 и кончающихся в состоянии 2, 
работа внешнего давления одна и та же и по (5,10,1) равна 
- p A V t - V J .

Следующее положение очень важно:
(5-П) Если одна из двух величин 1Гр12, Qn равна нулю или 

вполне определяется изменением состояния, то и другая тоже 
должна вполне определяться изменением состояния.

Для доказательства достаточно переписать выражение (5,2,4) 
первого начала так:

(i/2 — 6\) W с12 =  Q12,
Разность U.l — Ul зависит только от состояний 1 и 2. Поэтому* 
если И/е12 =  0 или если WeVi вполне определяется этими состоя* 
ниями, то Qyl должно вполне определяться изменением состояния-

Таким же образом положение [5-П] может быть доказано, 
когда Q,2 =  0 или когда Q,2 зависит только от состояний 1 и 2. 
Для этого первому началу нужно придать вид:

(Т2 и j) q ,2 =  Wel2.
2°. Здесь мы ограничимся рассмотрением тех случаев, когда 

работу совершает внешнее давление. Предполагается, что система 
химически однородна или что в системе нет полупроницаемых 
диафрагм. Тогда при V = const

w/eI2 =  o.
При постоянном же внешнем давлении работа tt^jo =  -~pe(V2 — Ух) 
вполне определяется начальным и конечным состояниями системы. 
Следовательно, на основании [5-П] имеем:

[5-PJ Теплоты всех изохорных процессов, приводящих к одному 
и тому же изменению состояния системы, одинаковы.

[5*Р'| Теплоты всех П[Юцессов, происходящих при неизменном 
внешнем давлении и приводящих к одному и тому же изменению 
состояния системы, одинаковы.

Согласно (5-PJ в изохорных процессах 132 и 142 должно быть 
<3 132 =  Q142t или более детально:

Ql3"bQsS ”  Qn ~i~Q42‘ (5,10,2)
По [5*P'J в процессах 132 и 142, происходящих при одном 

и том же постоянном внешнем давлении, Q132 =  Qu i, или более 
детально:

Qi3~b Q&.=  Qu Qet’ (5,10,3)
Нередко положениями [5-Р] и [5-Р'] пользуются, налагая 

какие-нибудь дополнительные условия. Так, часто предполагают, 
что давление системы равно внешнему давлению:

р == р  ̂— const. (5,10,4)
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Тогда все процессы, переводящие систему из состояния 1 в состо
яние 2 , должны быть изобарными.

Докажем, пользуясь [5-Р[, следующую теорему:
[5-Р"| Если одно и то же изменение состава можно осу

ществить двумя способами — изохорно-изотермически и изохорно- 
адиабат но, то скрыта ч теплота изохорно изотермического спо
соба и изменение температуры в изохорно-адиабатном способе 
противоположны по знаку.

Пусть 12 —изохорно-адиабатный процесс, а 13-изохорно-изо- 
термический (рис. 30). Так как в состояниях 2 и 3 по условию

составы одинаковы, то можно осу
ществить изохорный процесс 32 изме
нения температуры при постоянных 
обьеме и составе. Теплота процесса 
32 будет:

() Го

>3 <1
так как 13 —изотерма: /3 =  ^.

Г1о [5-Р] (¿Х2 — ^ 13-Т Но 12 — 
адиабата, О12 =  0 , поэтому (?134 -

-f- Ç Cv dt — 0, т. е и jj Ct dt различны по знаку; а так как

С9 >  0  всегда, то знак интеграла совпадает со знаком разности 
t2— tx. Таким образом, приращение t2 — lx температуры в изохорно- 
адиабатном процессе и скрытая теплота QI3 в изохорно-изотерми* 
ческом процессе различны по знаку; теорема доказана.

Так, при изохорно-адиабатчом образовании HCl из Н2 и С12 
или НоО из Н2 и 0 2 наблюдается значительное повышение темпе
ратуры: tt — П >  0- Скрытая же теплота нзохорно-изотермического 
образования НС1 и Н20  отрицательна, как и должно быть со
гласно [5-Р"].

Заменив постоянство объема постоянством давления, можно 
высказать положение, аналогичное [5-Р"1:

|о-Р'"1 Если одно и то же изменение состава можно осуществить 
изобарно-изотермическим и изобарно-адиабатным способами, то 
скрытая теплота в первом способе и изменение температуры 
во втором противоположны по знаку.

§ 5,11. Законы Гесса
1°. Пользуясь 15-П1 и 15-Р'1 нужно иметь в виду, что часто 

теплота процесса значительно больше работы внешнего давления. 
Так, например, прн изобарно-изотермическом превращении одного 
грамма воды в насыщенный пар при I =  0° С и рг — р =0,006 атм
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теплота Q — 597,3 кал, работа IF =  1,28 л • атм; при i =  100° С 
и Ре—Р ~  1 аяьк Q — 539 кая, W =  1,72 я-атм. Малость 
работы внешнего давления в сравнении с теплотой процесса 
особенно заметна при таких изменениях агрегатного состояния 
или химического состава систем, когда газообразные тела или 
вовсе не возникают или же число их молей остается постоянным. 
Примеры: смешение двух жидкостей (например, воды и спирта); 
таяние льда; реакция ЗГе +  411,0 — (Fe30 4-f- 4Нг) — 0, в которой 
возникает столько же молей пара воды, сколько исчезает молей 
водорода.

Таким образом, в ряде процессов можно, если не требуется 
большая точность, пренебречь работой давления, независимо от 
того, постоянно оно или изменяется.

Считая указанные процессы изотермическими, можно заменить 
I5-P1 и 15-Р'1 положением, высказанным Г. Гессом в 1840 г., еще 
до того как было сформулировано nepF3oe начало термодинамики: 
если одно и то же вменение состава может быть осуществлено раз
личными изотермическими способами, то скрытая теплота всех этих 
процессов одинакова.

Это правило Гесса, носящее приближенный характер, может быть 
заменено двумя совершенно точными законами 1'есса, которые полу
чаются из I5-P1 и 15-Р') в предположении изотермичности про
цессов:

15-С) Если одно и то же изменение состава системы может быть 
осуществлено различными изохорно-изотермическими способами, то 
скрытая теплота этих процессов одна и та же.

15-С' 1 Если одно и то же вменение состава системы может быть 
осуществлено различными изотермическими способами, в /печение 
которых внешнее давление постоянно, то скрытая теплота этих 
процессов одна и та же.

2°. В положениях I5-C1 и 15-С ] под изменением состава нужно 
понимать изменение, вызванное химической реакцией, смешением 
или растворением, увеличением и уменьшением массы одного из 
агрегатных состояний или аллотропических видоизменений за счет 
массы другого. Эти изменения могут достигаться очень часто не 
одним, а различными способами. Например, при полном сгорании 
углерода получается СО.*; в некоторых условиях С сгорает в СО; 
СО сгорает в СО.,. Следовательно, из С и 0 2 можно получить СО* 
или непосредственно или в два приема: сначала из С и 0 2 получают 
СО. а затем из СО и 0 2 — С02.

Известно, чтоС02 получается и при горении графита и при горе
нии алмаза. Значит можно получить С02 из алмаза, а можно пред
ставить, что сначала алмаз превращен в графит, а затем сжиганием 
графита получен С02.

Допустим, нужно смешать та г жидкости Л и ть г жидкости В. 
Это можно выполнить весьма различными способами, например:

I) привести в соприкосновение та г А с ть г В\



2) разделить та на две части т'а и та, смешать гпа г А с ть г В 
и затем и эту смесь ввести mà г А ,

3) разделить та и ть соответственно на части т'а и т«\ т'ь и ть. 
смешать т’а г А с mi г В, т'л с mi и затем слить в один сосуд обе 
смеси.

Ниже приведено несколько простых примеров применения зако
нов Гесса

3° Пусть система состоит из трех агрегатных состояний одного 
и того же вещества (твердого 1, жидкого 2, газообразного 3). 
Предположим, что температура t и давление р системы выбраны 
так, что имеет место равновесие, а внешнее давчение ре постоянно 
и равно р Возможны три процесса, в течение которых / и р постоян
ны плавление /2, сублимация 13, парообразование 23

Удельные скрытые теплоты этих процессов соответственно обо
значим через Ll2, Ln , Очевидно, сублимация 13 может быть 
заменена последовательностью двух процессов п л а в л ен и ем  12 
и парообразованием 23, причем во всех процессах ре—р — const 
Согласно (5 C I

Ly3 = Li* +  Z.03, (5,11,1)

т e при постоянном внешнем давлении скрытая теплота сублима 
ции равна сумме скрытых теплот плавления и парообразования 

Результат (5,11,1) справедлив для любой системы, образованной 
тремя агрегатными состояниями или аллотропными видоизменения
ми одного итого же вещества, например ромбической и моноклинной 
серы и ее пара

4° Допустим, система в с о с т о я н и и  1 с о с т о и т  и з  твердого тела А 
и жидкости В, а в состоянии 2 представляет собой однородный жид
кий раствор А в В, причем tt — t2, р, — рг Таким образом, процесс 12 
есть изобар но-изотермическое растворение А в В

Если t и р выбраны такими, что твердое и жидкое агрегатные 
состояния А могут сосуществовать в равновесии, то из состояния \ 
можно перевести систему в состояние 2, сначала осуществив изо
барно-изотермическое плавление А (процесс 13), а затем изобарно- 
изотермическим образом растворив жидкость А в жидкости В 
(процесс 32)

По закону Гесса
Ç12 =  Qi3 *Ь Qa.ii (5,11,2)

т е теплота растворения твердого тела А равна сумме скрытой 
теплоты его плавления и теплоты растворения жидкости А

Очевидно, зависимость (5,11,2) справедлива во всех случаях 
когда 1 и 3 — два различных агрегатных состояния тела или его 
две аллотропические разновидности при одинаковых температурах 
и давлениях, а 12 и 32 — процессы их растворения в одной и той же 
жидкости
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5 ‘. В обычных условиях серный ангидрид БОд и окись бария 
ВаО — твердые тела, и поэтому в реакцию

8304-503=83504, или ВаЗО* -  (ВаО +  БО,) =  0 (5,11,3)
не вступают. Чтобы получить ВаБО* из ВаО и 503, можно раство
рить каждое из этих соединений в воде и смешать полученные рас
творы. При этом реакция (5,11,3) происходит в воде, и образовав
шийся сернокислый барий Ва.ЧО*. нерастворимый вводе, осаждается.

Итак, в состоянии 1 система состоит из воды и твердых тел ВаО, 
БО.,. Процесс 12 — растворение ВаО в части воды; в состоянии 2 
имеем .50;,, воду и раствор ВаО в воде. В процессе 23 503 растворяет
ся в оставшейся части воды; в состоянии 3 система состоит из двух 
растворов. Процесс 34 состоит в смешении двух растворов, в резуль
тате чего осаждается Ва$04 в твердом виде. Если ВаО и БОд взяты 
в стехиометрических количествах, то в состоянии 4 система состоит 
из чистой воды и твердого осадка ВаБО,.

Все процессы осуществляются при неизменных давлении и тем
пературе. Поэтому, сравнив состояния 1 и 4 и зная, что состояния 
воды в них вполне одинаковы, нетрудно представить себе процесс 14 
(в действительности не происходящий), в котором твердые ВаО 
н 503 соединяются и образуют Ва504.

Скрытая теплота воображаемого процесса 14 согласно (5,13,5) 
определяется по скрытым теплотам процессов 12, 23, 34:

Он —Q\г "г "Т Qя̂ •
По данным эксперимента, при одном моле ВаО и одном моле ЯО, 
имеем: (}12= — 27,8 кая, (223= ~ -37 ,4  кал, (?а4 =  — 36,8 кал\ 
поэтому =  — 102 кал.

Если сжигание алмаза производить в избытке кислорода, то 
получается газ СО;,. Если алмаз сжигается в малом количестве 
кислорода, образуется смесь газов СО., и СО. Таким образом, сжи
гая алмаз, нельзя превратить его только в СО. Поэтому экспери
ментальное определение скрытой теплоты образования СО из алмаза 
и кислорода невозможно. Законы Гесса позволяют вычислить эту 
теплоту, пользуясь тем, что существует много способов получения 
чистого газа СО (или смеси СО и ССХ) и превращения его полностью 
в СО* при сжигании.

Пусть в состоянии 1 система образована алмазом и еще не сое
динившимся с ним кислородом; температура и объем системы 1 
и V. В состоянии 2 температура и объем те же, но имеется смесь 
СО.» и 0 2. Таким образом, процесс 12 состоит в изо хорно-изотерм и- 
ческом сжигании алмаза в избытке кислорода. Скрытая теплота 
этого процесса а уравнение реакции

1СО2- ( 1С-МО2) =  0 .
Представим другой способ перехода системы из состояния I 

в состояние 2. Допустим, удадесь осуществить нзохорно-изотерми-
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ческое сжигание алмаза в СО (процесс 13), н в состоянии 3 система 
состоит из СО и О*; скрытая теплота процесса (?13; уравнение реакции

1 С О - ( 1 С + у О 2)  =  0.

Из состояния 3 переведем систему в состояние 2 посредством изо
хор но-изотермического сжигания СО и СО..,; скрытую теплоту про
цесса 32 обозначим через (}32. По [5-С]

(̂ 12 “  "Ь $32» ИЛИ Q|з — Qз2- (5* 11,4)
Экспериментальные данные: если в реакцию вступает один 

грамм-атом алмаза, то при комнатной температуре <?12 =  
=  — 94000 кал, =  — 03200 кал. Следовательно, ф13 =
*= — 25800 кал.

§ 5,12. Законы Гесса (продолжение)
1°. До сих пор мы пользовались законами Гесса в таких слу

чаях, в которых результат получается из сопоставления двух про
цессов —■ 12 и 132, имеющих общее начало и общий конец. Иногда, 
применяя законы Гесса, приходится рассматривать не два, а не
сколько процессов. Имея в виду эти сложные случаи, целесообразно 
придать применениям законов Гесса единообразную форму, почти 
автоматически приводящую к искомым результатам. Чтобы прийти 
к указанной единообразной форме, условимся в уравнении реакции 
отмечать ее скрытую теплоту. Так, например, вместо

1С0 2- ( 1С - | -10*) « о ,

1Н2О - ( 1 Н , + | о , )  =  0
будем писать:

1С0 2- ( 1С - И 0 2) =  д \  

ш 4о - ( 1 Н 4+ 4 о ь) = < г .

Здесь (?' означает скрытую теплоту образования одного моля СО* 
из одного грамм-атома С и одного моля 0 2; ф" равна скрытой тепло
те образования одного моля пара воды из одного моля Н2 и поло
вины моля 0 2.

Написанные таким образом уравнения мы будем складывать, 
вычитать одно из другого, обращаясь с величинами, входящими 
в них, как с обыкновенными алгебраическими величинами. Напишем, 
например:

1С02- ( 1 С +  Ю,) =  <?\

1С О - ( ] С  +  1 о г) = < 2-,

1 С О ,- ( 1 С О + 4 - 0 ,) = ( 3 " '.
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Вычтем почленно третье уравнение из первого. Тогда

[1С0 2— (ICH- ю г> ]- [ lC 02- ( l C 0  +  - i ° v ]  =  Q' — Q '".

Сделав в левой части приведение членов, получим:

l C O - ( l C +  io  2) = Q '- Q '" .

Девая часть этого уравнения совпадает с левой частью второго 
уравнения, следовательно, и их правые части также должны 
совпадать, т. е.

Q" =  Q '- Q " '.
Выведенная зависимость — это та же зависимость (5,11,4), 

в которой вместо Q13, Q12, Q.,2 написано Q", Q \ Q"'.
2°. С целью полного выяснения только что приведенного спо

соба рассмотрим еще несколько примеров.
П р и м е р  1. Даны скрытая теплота образования водяного 

пара из Н2 и 0 2(Q'), скрытая теплота образования С02 из СО 
и ОДСГ). Определить скрытую теплоту (Q) реакции

1НоО-ИСО~(1Н2 ИСОо) =  0,
зная, что и начальные и конечные вещества — газы.

Напишем уравнения реакций с указанием скрытой теплоты 
каждой из них:

1 Н ,0 - ( 1 Н ,  +  1 о г)  =  <2',

1СОг —(  IC O + i - О .)  =  <?',

1 HsO +  1 СО -  ( 1Н , - и  СО.,) =  Q.

Вычтем почленно второе уравнение из первого:

[ 1Н20 - ( | Н 2-4 - ~ о Л ]  -  [ ICOj - ^ I C O - i-O -Л ] = Q '-C r .

Сделаем в левой части приведение подобных членов. Тогда
1И20  +  1 СО -  (1Н2 + 1С02) = Q' -  Q \

Следовательно, левая часть полученного уравнения одинакова 
с левой частью третьего уравнения. Поэтому

Q =  Q '-Q " . (5,12,1)
Этот результат можно проверить следующим образом. В состоя

нии 1 имеем произвольные количества П2 и С02. В процессе 13 
один моль С02 разлагается на один моль СО и половину моля 0 2:

ICO |-~ О 2-1 С О 2 =  0;
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<?13 — скрытая теплота этого процесса. В процессе 32 половина 
моля 0 2 соединяется с молем Н2 и образует моль Н20 ; скрытая 
теплота процесса равна ф32. В процессах 13 и 32 из СО.» и Н2 
получены один моль СО и один моль Н20 , что вполне соответ
ствует уравнению реакции:

1Н20  Ь 1 СО — (1Н3 4-1С02) — О,

скрытая теплота которой обозначена через О,*.
По [5-С]

0.\г~  +  Qзi•
Так как ()13 =  — С?31, где <331 —теплота образования 1 моля СОа 
из 1 моля СО и половины моля О.*, то можно написать:

0.п — (5,12,2)

Но <?3, =  <?" и Фз2 =  Р '; значит, (5,12,2) совпадает с (5,12,1).
П р и м е р  2. Видоизменим несколько пример 1. Допустим, 

известны скрытые теплоты реакций:

а) 1Н.О—(]Н ,-г -^  Ог )  =  ()а,

б) 1СОг- ( !С -М О г) =  <30,

в) 1С0 - ( ^ 1СЧ--2- 0 4)  =  <?в.

Определить скрытую теплоту ф реакции
г) 1Н.г0 4 -1 С 0 -(1 Н ,> -И С 0 г) =  <?.
Сложив уравнения а, в и вычтя из полученной суммы 6. 

получим после простых преобразований в левой части:
1Н20  +. 1СО - <  1На +  1С02) -  (?а +

Сравнив это уравнение с г, имеем:
Q =  Ра "Г С?в Q<J •

П р и м е р  3. Определить скрытую теплоту (? превращения 
трех молей кислорода в два моля озона

203 — 302 =  0.
по скрытым теплотам реакций:

а) 1 N,,05  -1- 202 — (1 N, 0 3  +  203) =  (]а,
Р) 1 N,05 4- 4 НВг -  (1 М20 3 +  2Вг2 +  2И,0) =  ,

у) 1 Н .о - ( 1 Н 2 +  4 о 2)  =  ду,

6) 2Н В г-(1 В г,+  1Нг) =  д 5.
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Умножим уравнение у на 2, полученное произведение сложим 
с уравнением Р; умножим уравнение 6 на 2, полученное произ
ведение сложим с уравнением а. Из первой суммы вычтем вторую. 
Тогда

203 — 30* — (?р 4* 2<3У — Ч- 2(^6),
г. е.

=  2фу — ((¿а 4- 2(&).
П р и м е р  4. По скрытым теплотам (}',0.",(Г  реакций 

2КН3-  1Г<г-31Ч2 =  (?', 
г к о - Ю г - Ш в - о ' ,
2НаО - 2 Н 2- Ю г = ОГ 

определить скрытую теплоту реакции
4КОЧ- 6НлО -  4ГШ3 -  50* =  (?.

Имеем:
4Ж) — 20г — 2М2 — 20",

6Н* +  2Ка — 4МН3 =  -2 (3 ',
6Н20 - 6 Н 2-3 0 *  =  3(Г.

Суммируем:
41>Ю -(- 6Н20  -  41\ТН3 -  50* =  2С/ -  2<?' +  3(Г =  0.

§ 5,13. Применение закона Гесса к смесям
1°. С изобарно-изотермическим образованием смесей и измене

нием их состава связаны различные скрытые теплоты. Зависи
мости между ними могут быть установлены посредством закона 
[5-С] Гесса.

Представим двухфазную систему, в которой фаза Фт состоит 
из вещества А г, а фаза Ф является смесью масс ш„ гп2, 
веществ А , . . . , / 4 л, причем в начальном состоянии масса пгг
вещества Аг в фазе Ф равна нулю. Условимся считать давление 
и температуру постоянными при всех изменениях системы.

Начнем постепенно переводить вещество Аг из фазы Фт в смесь, 
оставляя неизменными массы всех других веществ. Для сохране
ния постоянной температуры нужно сообщать системе положи
тельную или отрицательную теплоту С?г.

На рис. 31 видно, например, что введенной массе гпт — 0а 
соответствует С}Г=:аА теплоты.

Предположим, что после введения в смесь массы шг добавляют 
еще массу с1гпг вещества А т и для изотермичности сообщают 
системе £Х}Г количество теплоты. Отношение
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в котором /;/д означает постоянство всех масс, кроме тг, назы
вается дифференциальной теплотой смешения вещества Ат.

Установлено, что зависит от температуры, давления, масс 
всех веществ в начальном состоянии фазы Ф и введенной массы гпг:

¿ г = 1Г (/, />, /«р , /я*). (5,13,2)
Представим, что в смеси все массы постоянны, за исключением пг„ 

вещества А3, и что добавление массы ¿;лг каждый раз произво
дится при новом значении /л*. При постоянстве I, р и всех масс,

за исключением можно дифференциальную теплоту ¿ г
рассматривать как функцию т в: =  £ г (т ,) и построить график
этой функции (рис. 32).

Аналогичным образом можно определить дифференциальную 
теплоту введения в смесь вещества А3:

У1,р, та 3* (5,13,Г)
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причем
(5,13,2')

(/«„ — постоянство всех масс, кроме л?ч). Добавляя (1т9 при раз
личных массах тг в смеси можно также получить функцию 

(тТ) и построить се график (рис. 33).
Докажем, что

=  Г д и  > 1
\  дт ,) р, >«а  \  дтг ^ Ь Р. «><у

(5,13,3)

Прежде всего объясним точный смысл этих двух производных. 
Рассмотрим смесь, в которой тг — Оа и т9 — Ос (см. рис. 33 

и 32). Обозначим через а угол, образуемый касательной В' А В 
с осью гп$> а через у — угол, образуемый касательной О'Сй  с осью тг. 
Тогда

( Р ^ ~ )  ^ а ,  Г у - 4) =1йу.\дт„  А р ,  та ь  \.дтг У1,р,т0

Согласно (5,13,3) а ^  \\
Чтобы вывести зависимость (5,13,3), добавим к смеси массы 

Фпг и (1тй веществ Аг н оставив неизменными /, /> и массы 
остальных веществ. Осуществим это двумя способами.

1) сначала введем с1тп а затем с1т,\
2) сначала введем с1тА, а затем йтТ.
На рис. 33 11тт~ и а \  (1тА =  сс'. В способе I добавлению с1гпг 

соответствует согласно (5,13,1) количество теплоты
ОС), =  Ь,йт,.

При этом абсцисса на рис. 33 станет равной Оа'. Ей соответ
ствует дифференциальная теплота Ь\=-а'А' или, с точностью 
до бесконечно малых второго порядка,

и ^ + ( ^5 ; Л V, ¿/л,. (5,13,4)

Ввиду этого теплота последующего добавления массы с1т9 равна:
(1т9 (а не Ь$ =  с1т8).

Вся теплота способа 1 равна:
Вгс1 п1г -г Цс1тг. (5,13,5)

Таким же образом вся теплота способа 2 равна:
Ь9йтг -г и<1тг, (5,13,5')

где
К  =  ВТ 4- (  ~ ~  йт г \Ая* А  Р, т0 • (5,13,4')

Согласно [5-С']
Ьг(1тг +  Ыс1тя =  4- ЦЛтТ*
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Введя в это равенство (5,13,4) и (5.13,4'), получим по сокраще
нии на произведение Лтгйт

( д- Ь Л  = ( дЛ лЛ
\ д н 1г / 1,р,п>а ч дтгу  I, р "‘о

(5,13,3)

Из (3,13,3) непосредственно следует, что если дифференциаль
ная теплота Лг зависит от массы вещества ^т . е. =£0^1 . 
то к дифференциальная теплота ¿а должна зависеть от массы 
вещества Аг ^ т . Если в каком-либо состоянии

смеси ^ 2 . — о. то и - =  0.дш̂  дтг
3°. Зависимость (5,13,3) можно несколько преобразовать, заме

нив массы весовыми (долями. Если т — масса всей смеси, то 
весовые доли веществ Аг и /15 в смеси будуг:

_т, _
г ~~ т * ш '

или
тТ =  тхг, т6 .= тхв.

Г 1оэтому
втТ =  хг (1гп 4- т (2хг.

Считая все массы постоянными, кроме тг, имеем: 
(1т = с1тг и бтТ =  хтс1гпг тп Лсг.

Отсюда
(1 — Л'г) ¿тт — т(1хг,

сЬпг 1 —хт(1хг. (5,13.6)

Таким же образом
Жи, =  -р^1— (1х8. (5,13,6')

Внеся значения <1тг и с1тл в (5,13,3) и сократив на т ,  получим.

<*-<& \ г . . г [' - Хг) (5-13-7’
Из (5,13,7), в частности, следует, что когда весовые доли веществ 
АТ и Ал одинаковы,

(5,13,8)
V  д х & Л .  V ,  ч  д * г  1> Р.

При других составах смеси равенство (5,13,8) не имеет места.
4°. Помимо дифференциальных тсплот ¿¡, ¿ 2, ¿ к, рассма

триваются еще скрытые теплоты называемые интегральными.
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Вот один п р име р .  Образуем каким-нибудь изобарно-изотер
мическим способом смесь, в которой массы веществ Л,, Л2, . . Ак 
соответственно равны /??,, т 2, . . . ,  тк. Согласно закону [5-С] 
скрытая теплота (2См образования этой смеси не зависит от спо
соба, которым она получена. Допустим, масса смеси 

т — тл 4- /Но +  . . .  +  ткУ 
а весовые доли веществ, участвующих в ней

Отношение

щ  у _  'Ч
т • • * ”  к ~ т

(5,13,9)

представляет скрытую теплоту образования единицы массы этой 
смеси и называется интегральной теплотой смешения веществ Л,, 
Л2, . . . ,  Ак. Интегральная теплота Л зависит от температуры, 
давления и всех весовых долей:

Л = Л{1,р, х ,,х 2, (5,13,10)
причем х , - ] - . . .+  -  0.

Чтобы вывести зависимость Л от хг, х2, . . . ,  предположим,
что к смеси, в которой массы веществ Л,, Л2........ Лл равны т ,,
пи, мы добавляем массы Фпх, Фп2, ...,с1п1к. Это можно
выполнить различными способами. Рассмотрим два из них:

1) массы (1тх, Фп2, . . . ,Ф п к добавляются одна за другой,
2) из масс Ли,, с1т2, . .  ., йтк образуется смесь бесконечно 

малой массы и добавляется к основной.
Обозначив теплоты добавления масс Фпи Фп2, . . . ,  Фпк к ос

новной смеси соответственно через ЬС!2у имеем
в способе 1 теплоту добавления всех масс Фщ,Фпг, ...,(1 т к

0(2 =  -{- 0(22 4  . . .  4" ОС2Л •
Ограничиваясь бесконечно малыми первого порядка, можем напи
сать:

0(2, =  Лх(1тх, йС}., =  Л2<4т2, . . . ,  с1()к =  Лкс1тк,
Р(} =  Лх(1т1 +  Л2Фп2 + . . .  4- ЛкФпк. (5,13,11)

Определим теплоту способа 2. Пусть
с1тх4-(1т2-\- • . .  4 -йтк — Фп.

Обозначив через 0<2(;м теплоту смешения элементарных масс, 
а через Л' интегральную теплоту их смешения, получим, по (5,13,9):

0<2СМ =  и  Фп.
Обозначим через 0(2' теплоту добавления бесконечно малой смеси 
к основной. Тогда все количество теплоты в способе 2 равно:

О(2ом +  Оф  -  Ь ’Фп +  ¿<2' (5,13,11')
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и согласно [5-С']
DQ = L'd/n + DQ'. (5,13,12)

Рассмотрим тот частный случаи, когда состав бесконечно 
малой смеси совпадает с составом основной, т. е. когда весовая 
доля одного н того же вещества в двух смесях одинакова:

mt _drriy _ m2 _  dnu
т ~~ dm ’ ' * т dm

тк drn ̂
т dm

Тогда, очевидно,
DQ' =  0; U  = 1.

(5,13,13)

(5,13,14)
Согласно (5,13,11), (5,13,12) и (5,13,14)

dm1 -i- L2dnu + . . .  +  £* dmh =  L dm,
или, если разделить на d/rc и воспользоваться (5,13,13),

L — L1xl -j- L»x.¿ +  . . .  -f- Lkxk, (5,13,15)

5o. Часто рассматривают смеси только двух веществ, например: 
смесь двух жидкостей, раствор соли в воде и т. д.

Когда в растворе различают растворитель (индекс 0) и рас
творенное вещество (индекс 1), то ¿ 0 называют дифференциальной 
теплотой разбавления, Lx — дифференциальной теплотой рас
творения, a L — интегральной теплотой растворения. Следует 
указать, что те р.м и но л огня еще не вполне установилась: иногда 
одна и та же теплота носит различные названия, а иногда одним 
и тем же термином обозначают различные или не совсем одина
ковые теплоты.

В случае смеси двух веществ зависимость (5,13,7) можно пред
ставить в несколько ином виде. Не подразделяя веществ, образу
ющих смесь, на растворитель и растворенное вещество, введем 
индексы 1 и 2. Положив r = l ,  s =  2 и помня, что x1-fx 2= l ,  
имеем:

1 —хг = х2, 1 Лв x¡, L.r l*i,
Выражение (5,13,7) примет вид'-

K d xJ t, р, tíij

U

(5,13,7')

Разделив обе части (5,13,7') на произведение х1-хг и помня, что 
х1 йх1 — ~2 к , х2 йх2 =  , получим:

, mi \ 9 x l  )  t , p, m2*
(5,13.7")

Наконец, нужно иметь в виду, 
хх —»0 (следовательно, х2—>1), или

что из (5,13,7')

I Stf I — ° ’ или

следует: при

104



Надо помнить, что нами выведены не все зависимости. Все 
зависимости этого параграфа и некоторые другие можно получить 
из теории, изложенной в гл. 15. Наконец, очень часто, рассмат
ривая эти вопросы, вместо масс и удельных величин вводят числа 
молей и мольные величины.

§ 5,14. Формулы Кирхгофа
Условимся под изменением состава понимать: изменение соста

ва однородной или неоднородной системы, вызванное химической 
реакцией; образование смеси; изменение масс фаз неоднородной 
системы независимо от того, остаются химические составы фаз 
постоянными или нет.

Если материально изолированная система такова, что при по
стоянном объеме внешняя работа равна нулю, то изо хор но-изотер
мический процесс может только состоять в указанном изменении 
состава. Если через 1 и 2 обозначим начальное и конечное состоя
ния системы, то приращение внутренней энергии в этом процессе 
будет:

AU — U2 — Ul =  Q1S. (5,14,1)
Q12 будет скрытой теплотой Lv процесса, так как он изотермичен:

Qiz =  ¿г»
где индекс V подчеркивает изохорность процесса.

Итак,
Ly^Ut -Ui .  (5,14,2)

Продифференцировав (5,14,2) по t при V —const, имеем:

С -д т )у  =  С* - С" ‘(5 .14,3)
так как

( $ ) „ - С йг. (5,14.4)

Сгу и Сху — теплоемкости системы при одной и той же температу
ре, одинаковом (постоянном) объеме и разных составах системы: 
С\у — до изменения состава, С2у — после его изменения.

Таким образом, в (5,14,3) С2у — С,у — это изменение теплоем
кости Су, вызванное нзохорно-изотермическим изменением состава.

2°. Обозначив через z признак, характеризующий состав, можно 
зависимости (5,14,3) придать другой вид. Приведем примеры.

При изменениях состава, вызванных химической реакцией, за 
г можно принять число молей одного из веществ, участвующих 
в реакции (об этом см. еще § 8,1).

Если изменение состава состоит в приращении массы одной из 
фаз при постоянных составах всех фаз, то за г можно принять
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массу фазы (или число молей). В системе, состоящей из жидкости 
А и смеси жидкостей А и В, состав смеси будет изменяться при 
изменении массы гпл чисто)! жидкости А; за г можно принять 
лПа .

Приняв за параметры системы т, V, / и г, имеем:
U =  U (т — const, V — const, t, z),

(It dz.V dz / 1,у

Так как v ^ c v ,z nPlt ^  =  const, z =  const, a v=*

= C ? n , v  =  Li'> T- c- скрытой теплоте изохорно-изотермического 
изменения z на единицу, то

dU ~ C yzdt 4 LC ¿г.
По свойству полного дифференциала/ 0LVЛ ,' dCVi\

V Л ) v t ~ 'ч Ог ) \ (5,14,5)

Выражение (5,14,5) и есть другой вид зависимости (5,14,3).
Отличие (5,14,3) от (5,14,5) состоит в следующем. В (5,14,3) 

Ьу и разность С.,у — С}у относятся к одному и тому же, но произ
вольному изменению состава; в (5,14,5) Ьу и Г ( относят
ся к одному и тому же изменению состава, но такому, которому 
соответствует изменение г на единицу. Так, например, в системе, 
состоящей из жидкости А н смеси жидкостей Л и В, в смесь 
может перейти любое количество жидкости А. Когда перешедшая 
масса произвольна (3 г, 0,2 г, I г), нужно применить (5,14,3). Если 
же перешедшая масса равна 1 г, то можно применить (5,14,5) 
(считая, что г = гп\).

При выводе зависимостей (5,14,3) и (5,14,5) нигде не были 
использованы условия обратимости. Поэтому эти зависимости при
менимы в основном к необратимым процессам. Действительно^ 
вообще при обратимых процессах внешняя работа отлична от нуля| 
вследствие чего вместо (5,14,1) мы имели бы;

а отсюда нельзя прийти к (5,14,3) или (5,14,5).
Следует обратить внимание еще на одно обстоятельство. 

Иногда, не зная ни С ^, ни С»у, мы имеем возможность опреде
лить их разность С2у — С,у, входящую в (5,14,3). Покажем это 
на примере.

Пусть смесь образована идеальными газами С02, СО, 0 2, меж
ду которыми возможна реакция:

2СОг — 2СО Ю2.
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Числа молей и мольные теплоемкости этих газов соответственно 
равны /го1 пь, пс, с,у, cbv, сс\>. Следовательно, теплоемкость смеси 
будет равна:

Civ =  +  n„cbV -j- ПеСс\г.
Если вследствие реакции число молей С 02 увеличится на Дл,1% 

а числа молей СО и О» уменьшатся на Дпь и Дпс, то при той 
же температуре теплоемкость после реакции будет:

CnV =  (па +  Дna) caV -j- (пь -  Лпь) cbV +  (пс -  Дnc) ccV,
CXV “  CbV&flb CcyÁ tle•

Отсюда следует, что даже не зная па, п{„ пс и, следовательно, 
не зная теплоемкостей Сху и С*у смеси, мы можем определить 
разность C2V — ClV по Дnrt, Дnh и Апс. Например, если вследствие 
реакции образовалось 4 моля С02, то

Дла =  4, Д«ь =  4, Дпс =  2,
C2v — ClV =  4сау — 4 с0у ~  2ссу.

Наконец, если система состоит из отделенных друг от друга 
идеальных газов Л,, Л2, . Аи и их смеси Л, то переход газов 
Л,, . . . уАк в смесь не изменяет теплоемкости. Поэтому, если 
изохорно-изотсрмическое изменение состава состоит в переходе 
произвольных количеств газов Л,, . . . ,  Л/{ в смесь, то С2у — Сху =  0.

В дальнейшем мы увидим, что эта разность обращается 
о нуль в случаях так называемых идеальных смесей, частным 
видом которых являются смеси идеальных газов.

Во всех случаях необратимого изохорно-изотермического 
образования идеальной смеси или изменения ее массы скрытая 
теплота равна нулю. Скрытая же теплота обратимого изохорно- 
изотермического образования идеальной смеси не равна нулю:
~  0, между тем как С2у — С,у =  0, что противоречит (5,14,3).
Это является подтверждением того, что (5,14.3) и (5,14,5) непри
менимы к обратимым изменениям состояния, при которых внеш
няя работа отлична от нуля.

4°. Из (5,14,4) следует:
dv(Ut - U ¿  = {C & -C lV) dt;

U.¿ — U1—  ̂ (C2v — C|v) dt Н- В ,

где В — интеграционная константа, которая должна быть функ
цией объема, оставшегося постоянным при интегрировании: 
B — B{V). Поэтому (5,14,2) может быть переписано так:

Lv = \  (Cov-CV) dt ЕВ. (5.14,6)

Чтобы выполнить интегрирование, необходимо иметь зависимость 
C2V и С,у или зависимость разности C2v — Clv от t.
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Рассмотрим систему, в которой можно вызвать изобарно-изо
термическое изменение состава. Допустим, что такая система 
может быть характеризована четырьмя параметрами: m =  const, 
р, /, г.

Имея в виду, что в изобарно-изотермическом процессе 12, из
меняющем состав, / /2 — =  (где / /  — энтальпия системы),
QVi —скрытая теплота Lp изменения состава, ~ Л  =  C2pJ,

{ —¿г ) — Cjp., мы получим ряд зависимостей, аналогичных
&  1 4 # - ( 5 ,1 4 .6 ) :

Lp =  Н* — ll„(5,14,2')
/  dLp 
\ д Г  .

)  с , р С 1р
'  р

( d i p '\
V d t ,'  Р,Х \  Oz J  (

(5,14,3')

(5,14,5')

(5,14,6')

где П -П (р ) .
Следует иметь в виду, что существует большой класс систем, 

в которых давление является функцией температуры: р — р(1) 
(см., например, гл. 10). В таких системах р и / не могут одно
временно быть параметрами, и к ним формулы (5,14,3') —
(5,14,6') не применимы ( в  частности, обращается в бес
конечность).

Зависимости (5,14,3), (5,14,5), (5,14,6), (5,14,3'), (5,14,5'), 
(5,14,6') называются формулами Кирхгофа.

6°. П р и м е р ы  п р и м е н е н и я  ф о р м у л  К и р х г о ф а .  
А. Определить удельную скрытую теплоту изобарного замерзания 
переохлажденной воды при / =  — 10° С, р — 1 атм.

Относительно переохлаждения жидкостей сказано в § 9,1,2°. 
Пока вода жидкая (т. е. однородная, однофазная), ее температу
ру можно изменять при постоянном давлении; если система 
состоит из воды и льда, то р =  р(1) (см. гл. 10).

Обозначим индексами I и 2 воду и лед, введем средние
удельные теплоемкости с1р и с2я в интервале от — 10° С до 0° С 
и заменим в (5,14,6') неопределенное интегрирование определен
ным. Тогда, так как

(¿2Р —¿ip)'(— Ю),

то (5,14,6') перепишется так:
^ р, -10 Lpt 0 =  (с2р — С|Р) • ( 10),
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где ¿ р,^о и о~удельные скрытые теплоты превращения воды 
в лед. По экспериментальным данным £2р =  0Л8 кал!г-град, 
сУр— \ кш1/г-грц<3, ¿ г.0— — 80 кал ¡г. Таким образом, ¿ р,_10 =  
=  —74,8 кал!г.

Б. В смеси идеальных двухатомных газов Аъ Л2, Л3 проис
ходит реакция

Л14-Л2 =  2Л3. (5,14,7)
Зная их мольные теплоемкости Су, с2у, сяу, определить в функ
ции температуры скрытую теплоту Ly изохорно-изотермического 
образования моля газа Л3.

Дано:
с ¡у — а +  axt -{- а4г. ..
ciV = b -p -j~ b2t'2 (5,14,8)
^  =  Y +  • • •

При образовании моля газа Л3 приращения чисел молей газов 
Л3, Л», Л2 будут согласно уравнению реакции: 1, —0,5,— 0,5. 
Поэтому в (5,14,3)

— С у  — 1^зг~0, 5(С1^Ч с2г),
или по (5,14,8)

Ч-*)+0-
Если для краткости обозначить выражения в скобках соответ

ственно через 6, 6Р 62, то
С — 5 Л* -{- Ь21 “ • 1-. . .

Таким образом, по (5,14,6)

ц  =   ̂(Й+ а,(+в4/!+ .., ) < н + 0 = « < + . . . л - в .

I ClUiUldДопустим, известна скрытая 
t — 0; тогда

Lv.o =  0-f-£» B = Lv, о,

Lv — 6/-}- — t2 у  /3 • *г о-

реакции при



Г л а в а  ш е с т а я
ВТОРОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ

§ 6,1. Недостаточность первого начала

1°. Первое начало приводит к ряду важных общих закономер
ностей, но все же оно отвечает далеко не на вес вопросы. Чтобы 
в этом убедиться, рассмотрим несколько односторонних процессов.

Односторонними называются такие процессы, которые совер
шаются только в одном направлении. К ним относится, например, 
расширение в пустоту, в котором

=  0, 0(2 =  0, и поэтому (Ш — 0, (6,1,1)
однако только при увеличении объема могут быть выполнены одно
временно три условия (6,1,1). При сжатии же 0\Т’С>  0, и поэтому 
из остальных двух условий: ОС} =  О, =  0 — может быть выпол
нено только одно.

В опыте Джоуля по определению механического эквивалента 
теплоты падающий груз вызывает повышение температуры жидко
сти; обратный процесс, при котором понижение температуры жид
кости вызвало бы подъем груза, никогда не происходит.

Когда температуры двух тел неодинаковы, теплота переходит 
от тела с высокой температурой к телу с меньшей температурой, 
в результате чего разность температур этих тел уменьшается и по
степенно обращается в нуль. Обратный процесс создания и увеличе
ния разности температур сам собой не происходит.

Наконец, хорошо известно явление переохлаждения жидкостей. 
В переохлажденном состоянии вода может сохраняться как угодно 
долгое время; но может также произойти очень быстрый процесс 
превращения части ее в лед. Обратный процесс — превращение льда 
в переохлажденную воду — никогда не наблюдается.

Во всех отмеченных случаях обратные процессы также удовлет
воряли бы первому началу, как и процессу,!, происходящие в дей
ствительности. Таким образом, первое начало не способно ни объ
яснить причину односторонности, ни предсказать возможное на
правление односторонних процессов.
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2°. Перечисленные выше процессы различны, но имеют то общее, 
что все являются односторонними и заканчиваются равновесным 
состоянием системы. Поэтому вполне естественно ожидать, что- 
существует совершенно общий, единый для всех систем признак 
невозможности (неосуществимости) некоторых процессов. Чтобы 
пояснить эту мысль, приведем пример из механики.

Представим пружину, сжатую руками. Если отвести руки, 
т. е. дать возможность пружине деформироваться, то н а ч н е т с я  
такое движение, при котором потенциальная энергия уменьшается. 
В механике установлено, что в любых системах, которым присуща 
потенциальная энергия, возникают (т. е. начинаются из состояния 
покоя) только такие движения, которые уменьшают потенциальную 
энергию.

Таким образом, потенциальная энергия оказывается тем приз
наком механических систем, который указывает направление движе
ния, начинающегося в состоянии покоя. Это свойство потенциаль
ной энергии приводит к важному следствию*, механическая система, 
потенциальная энергия которой достигла минимума (вследствие 
чего невозможно ее дальнейшее уменьшение и возникновение дви
жения), должна быть в равновесии.

Общим принципом, указывающим направление односторонних 
процессов в термодинамических системах, и является второе начало 
термодинамики.

Подобно тому как в механике, пользуясь свойствами потенциаль
ной энергии, определяют не только направление движения, которое 
должно возникнуть, но и положения равновесия, в термодинамике, 
исходя из второго начала, определяют не только направления 
односторонних процессов, но и состояния равновесия. Кроме того, 
второе начало, как и первое, приводит к большому числу новых 
общих закономерностей.

3°. Понятно, что всякий цикл*, один из процессов которого- 
односторонен, может совершаться только в одном направлении 
Такими являются циклы с одним источником, описанные ниже. 
Свойства их могут быть положены в основу второго начала.

§ 6,2. Источники тепла. Циклы с одним источником
Источником тепла будем называть тело:
а) не принадлежащее рассматриваемой системе;
б) приводимое по нашему усмотрению в тепловое общение с рас

сматриваемой системой;
в) имеющее постоянную температуру.
Требование в означает, что, находясь в тепловом общении с си

стемой, т. е. отдавая системе или получая от нее тепло, источник

4 Напомним, что циклом называется последовательность процессов, в ре
зультате которых система возвращается в исходное состояние.
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должен сохранять неизменной температуру Отсюда ясно, что источ
ником тепла может быть любое тело, и котором возможны неадиаба
тные изотермические процессы Обычно в качестве источников 
тепла мыслятся тела, масса которых настолько велика (в пределе — 
•бесконечно велика), что отдача или получение конечного количе
ства тепла может вызвать только пренебрежимо малое изменение 
температуры

Нужно помнить, что, вводя в рассмотрение теплоисточники, 
совершенно отвлекаются от того, каким образом поддерживается 
в них постоянная температура

Циклом с одним источником называется такой цикл, в течение 
которого система находится в тепловом общении только с одним 
источником Участки цикла, на которых система и источник не на 
ходятся в тепловом общении, будут адиабатными На всех других 
участках, когда система находится в тепловом общении с источни
ком, будет иметь место положительный или отрицательный переход 
тепла от источника к системе

В цикле с одним источником обратимыми могут быть только 
адиабатные участки и те изотермические процессы, в течение кото
рых температура системы и источника одинакова Все же процессы, 
которые происходят при наличии теплового общения между систе
мой и источником, температура которых различна, будут, несом
ненно, необратимыми Отсюда следует, что цикл с одним источником 
может быть обратимым только тогда, еспи он будет изотермическим 
и температура системы будет равна температуре т источника 

В самом деле, как только что сказано, в цикле с одним источни
ком обратимыми могут быть только адиабатные и те изотермические 
процессы, в которых / — т Предположим, что в обратимом адиа
батном процессе температура изменяется и принимает значение 

отличное от т Если при /' установить общение с источником, 
то начнется необратимый процесс Необратимые процессы такого 
рода исключены только тогда, если за обратимо-адиабатным участ
ком, изменяющим температуру от I до последует обратимый же 
адиабатный участок, изменяющий температуру от V до t — г 
Но такие два адиабатных процесса полностью компенсируют друг 
друга и могут вовсе не приниматься в расчет А последовательность 
изотермических участков образует изотермический цикл

§ 6,3. Примеры циклов с одним источником
1° Для большей наглядности будем представлять циклы на 

диаграмме р — V и наносить на диаграмму ту изотерму рассматри
ваемой системы, температура которой равна температуре г источ
ника Эту изотерму будем называть т изотермой Необратимые про
цессы будем изображать пунктиром

Пусть /З'ЛО будет т-изотермой газа, а В'ЛВ — обратимой 
адиабатой этого газа (рис. 34). Отключив источник тепла, лроиз-
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ведем обратимо-ад набатное расширение АВ. Присоединим источник; так как его температура т выше температуры tв, то можно осуществить нзохорный процесс BD, в течение которого вследствие получаемого системой положительного тепла ее температура повысится до /,£» = т. Процесс BD необратим, так как температуры системы и источника отличаются друг от друга в течение почти всего процесса на конечную величину. DA -- обратимое изотермическое сжатие.Цикл ABDA необратим вследствие необратимости процесса BD. Осу
ществить этот цикл в противоположном направлении, т. е. совершить цикл ADBA невозможно, так как имея только источник, температура которого х — to, нельзя вызвать изохорное понижение DB температуры системы.Обратим внимание на то, что необратимый процесс BD изохорен и поэтому внешнее давление не совершает работы. Процессы же А В и DA обратимы, следовательно р =  ре. Таким образом, внешняя работа за цикл будет
причем, как видно на рисунке, абсолютное значение отрицательной внешней работы WeAB меньше положительной \Vcda и поэтому

Wf, > 0: внешняя работа за цикл положительна.2е. Имея этот же источник т, можно совершить и цикл AB'D'A, в котором АВ' — обратимо-адиабатное сжатие газа, BD’ — необратимое изохорное понижение температуры от tB• до т, a D'A — обратимое изотермическое расширение (см. рис. 34). В этом необратимом цикле с одним источ- 
у ником также положительна внешняя работа, так как WeAti> > 0, WeIrD' = 0 иГсВ'А < 0, Н О  \VtAW >  | WeD'A ! • СовСрШИТЬ этот цикл в противоположном направлении, т. е. осуществить цикл AD’B'A невозможно, так как, имея тот же источник, нельзя вызвать изохорное повышениеD'B' температуры газа.3°. В координатной системе />„ — V (рис. 35) изобразим цикл 

ABDA, в котором:
А В — линия обратимо-адиабатного расширения,
BD — линия необратимого адиабатного сжатия до начального объема Vч, т е Vp — VА,
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DA —* линия изохорного возвращения к начальному состоянию. 
Убедимся, что линия DD расположена выше линии В А. Для 

этого вспомнгм (§ 3,6,1°): если работа совершается только внеш
ним давление»!, то изменению состояния соответствует наименьшая 
работа, когдс оно осуществляется обратимым образом.

Располагав весьма большим числом источников, осуществим 
обратимый шохорный процесс AD. Тогда весь процесс BAD , 
в котором В А — обратимая адиабата в направлении от В к А, будет 
обратимым и внешняя работа

WeBAD =  W e B A  +  WeAD =  W.BA >  0 t

Процесс же, происходящий по линии BD, необратим.
Таким образом, по § 3,6,1°

W e BD >  W eBA D “  W CBA >  0.
Это может иметь место только при условии, что линия BD распо
ложена выше линии В А.

Полная внешняя работа за цикл ABDA:
\\гв =  \V eAD "Ь W eBD  +  W eDA =  W  tB D ~  W e iЗА >  0

(ввиду обратимости адиабаты А В W&An= — WeUA).
Достаточго осуществить изохорный процесс посредством о д- 

н о г о истоL ник а, температура которого т — tA, как получим цикл 
с одним источником, направление которого не может быть изменено. 
Как уже сказано, внешняя работа за этот цикл положительна.

4°. Тепер> рассмотрим простейший обратимый цикл с одним 
источником. Как известно, при вполне определенных значениях t 
и р система, состоящая из твердой, жидкой и газообразной фаз 
одного и того же вещества, находится в равновесии; массы фаз 
могут быть любыми. Обозначим твердую, жидкую и газообраз
ную фазы соответственно индексами 1, 2, 3 и совершим цикл 1321. 
в котором в:е процессы нзобарно-изотермические: в процессе 13 
т г твердой фазы непосредственно превращаются в пар; в процессе 
32 т г пара переходят в жидкое состояние; в процессе же 21 т г жид
кости переходят в твердую фазу.

В этом цикле все процессы обратимы и изобарны; следовательно,
р =  pe — const

и по (3,3,1) внешняя работа за цикл U7,. = 0  (так как в цикле ДУ=0).
5°. До сих пор мы говорили только о внешней работе за цикл. 

Но так как по (5,2,2') \^e +  Q =  0 (6,3,2), то зная Wr, можно опре
делить и Q. Таким образом, в необратимых циклах с одним источ
ником, рассмотренных в пунктах 1°, 2°, 3°,

We >  0 и по (6,3,2) Q <  0. (6,3,3)
В обратимом цикле с одним источником, рассмотренном в пункте 4°, 

№е =  0 и по (6,3,2) Q =  0. (6,3,4)
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В том, что здесь Q =  0, можно убедиться, воспользовавшись 
законом Гесса. Действительно, согласно этому закону Q,3 =  Q12 -f 
+  Q23» а так как процессы 32 и 21 обратимы, то Q32 =  — Q23» Q21 =  
~  Q12 и Q =  Q13 -\- Q3a -}~ Q«, =  0.

Возникает вопрос: возможны ли такие циклы с одним источником, 
в которых

На этот вопрос дает отрицательный ответ постулат. Томсона, кото
рый может быть положен в основу второго начала термодинамики.

§ 6,4. Постулат Томсона и его некоторые следствия
1. (6-А1 П о ст у л а т Т о м с о н а .  П ри наличии одного только 

источника тепла неосуществимы циклы, в которых внешняя работа 
отрицательна, а полученное от источника тепло положительно.

Значительно позже это положение было высказано и использо
вано также и М. Планком.

Прежде чем перейти к следствиям постулата, покажем на при
мере цикла, рассмотренного в § 6,3,1°, роль числа источников.

Предположим, что в нашем распоряжении два источника, тем
пературы которых т и т ' соответственно равны:

Пользуясь источником т, можно осуществить обратимое изотерми
ческое расширение АО (см. рис. 34). Чтобы совершить изохорный 
процесс ОВ , нужно заменить источник т источником т'; отключив 
источник %' можно завершить цикл А й  В А обратимо-адиабатным 
сжатием В А.

Таким образом, имея два источника, температуры которых соот
ветственно выбраны, можно осуществить цикл А йВ А , в котором 
№с <  0, ф >  0. При одном же источиикетможно осуществить только 
цикл А ВО А, в котором > 0 ,  (? <  0. Следовательно, при одном 
только источнике циклам присущи особенности, которых нет при 
большем числе источников.

Наконец, следует еще раз упомянуть, что по (6,3,2) знаком 
вполне определяется знак (?. Поэтому в действительности положе
ние 16-А) содержит не два, а одно условие. В [6-А1 приводятся оба 
условия ( №„<0,  Q >  0) неосуществимости только по той причине, 
что, смотря по обстоятельствам, более удобным в применении оказы
вается то одно из условий, то другое.

2°. Из постулата Томсона вытекает, что возможны только такие 
циклы с одним источником, в которых [см. (6,3,3) и (6,3,4)]

W, <  0, Q >  0? (6,3,5)

T — tD и т ' =  tB,

или
или U7e =  0,Q  =  0t 

We >  0, Q <  0.
(6.4.1)
(6.4.2)
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Теорема.
16*Б] Во всяком обратимом цикле с одними источником внешняя 

работа и теплота в отдельности равны нулю:
№в = о ,  д  =  о.

Доказательство этой теоремы основано на том, что при изменении 
направления обратимого цикла изменяются знаки внешней работы 
и теплоты, абсолютные же величины их остаются неизменными.

Пусть внешняя работа и теплота обратимого цикла с одним ис
точником будут №е и (2; те же величины при изменении направления 
этого цикла на противоположное обозначим через ХР'е и

Согласно только что сказанному №% =  — = — (I- Циклы
с одним источником должны удовлетворять одному из требований 

(6,4,1) и (6,4,2). Предположим, №в и ф удовле
творяют (6.4.2); тогда для №ё и (}' мы бы имели:

\Ге < 0 ,  (}' >  0.
Это означает, что если бы были возможны 
обратимые циклы с одним источником, в кото
рых и7е> 0  и (2 <  0, то были бы осуществимы 
и такие, в которых №'с <  0, (? '>  0. Но это 
противоречит (6,4,2).

Таким образом, неравенства (6,4,2) не могут иметь места и воз
можны только такие обратимые циклы с одним источником, в кото
рых выполнено требование (6,4,1) №е — 0, — 0 (6,4,1). Это и
¿сть теорема {6-Б].

Отсюда в свою очередь вытекает, что неравенства (6,4,2) могут 
относиться только к необратимым циклам с одним источником, 
г. е.:

16-В1 Во всяком необратимом цикле с одним источником внешняя 
работа положительна, а тепло, полученное от источника, отрица
тельно.

Циклы, рассмотренные в § 6,3, иллюстрируют положения 16-В1 
и 16-Б1. Как было сказано в § 6,2,2°, обратимые циклы с одним 
источником должны быть изотермическими. Поэтому формулировку 
теоремы [6-Б1 можно несколько упростить:

(6-15' 1 Во всяком обратимом изотермическом цикле №¿ = 0, 
3 — 0.

3°. Из существования изотермических обратимых циклов выте
кает существование различных обратимых изотермических про
цессов, имеющих общее начало и общий конец.

Мысленно разобьем обратимый изотермический цикл 1а2Ы 
(рис. 36) на части 1а2 и 2Ы\ вследствие обратимости всего цикла 
обратимым будет и процесс 2Ы. Следовательно, переменив направ
ление, можно осуществить обратимый изотермический процесс 
1Ь2\ процессы 1а2 и 1Ь2 имеют общее начало (/) и общий ко
нец (2)
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Легко показать, что WeloS = \Velb2; Q!as =  Q/ьг. Действитель
но, теплота цикла /о2&/

261 =  Q l u î  'Ь  Q 'ib l =  Q l a î  ~~ Q lb î -

Но по (б-Б'1 Qiasbi =  0, следовательно, Qia 2 =  Qm- Таким же 
образом и^мг — U/e/52.

Обобщая эти результаты на случай любого числа обратимы* 
изотермических процессов, имеющих общие начало и конец, при
ходим к теореме:

16-Г1 Если одно и то же изменение состояния можно осуще
ствить посредством различных обратимых изотермических про
цессов, то во всех этих процессах скрытые теплоты одинаковы, о 
также одинаковы внешние работы. Эта теорема имеет многочислен
ные и очень важные применения в химической термодинамике

4°. Рассмотрим цикл 1Ь2а1 с одним источником, в предположе
нии, что процесс 2а1 обратимый и изотермический, а процесс 1Ь2 
необратим и в общем случае может не быть изотермическим. (Так 
если газ, близкий к идеальному, расширяется в пустоту, причем 
сразу происходит конечное увеличение объема, то термометр сна
чала показывает падение температуры, и только по прошествии 
некоторого времени температура возвращается к начальному зна
чению.)

Воспользуемся тем, что, переменив направление обратимого 
процесса 2а/, мы имеем Qia2 — — Поэтому

QlaSbl “  Q loS~’r  Q :6 l “  Q\!j2 Q la2-

Но цикл lb2al с одним источником необратим, и по 16-В ) Qnsaj <  О 
Отсюда находим:

@162 Qi«2 <  Qia2 >  Ql62*
Этот результат представляет теорему:

[6-Д] Когда начальная и конечная температуры системы оди
наковы и при одном и том же источнике можно осуществить изме
нение состояния обратимым изотермическим способом (1а2) и ка
ким-нибудь необратимым способом (1Ь2), то в обратимом переходе 
теплота больше (а внешняя работа меньше), чем в необратшчом. 
т. е.:

Qlu2 ^  Qi62> ^ola2 <  «̂162- (6,4,3)
Необходимо помнить, что здесь речь идет не об абсолютных, а об 
алгебраических значениях внешних работ и теплот. Поэтому, на
пример, если теплота Q;0s обратимого процесса 1а2 отрицательна, 
то и теплота Qlb2 необратимого процесса 1Ь2 тоже отрицательна, 
причем ¡Qm>| >  jQ/«2l .

Если же QiaZ >  0, то Q m  может быть и положительной и отри
цательной.
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Здесь для общности необратимый процесс рассматривался как 
яеизотермический; в отдельных случаях он может быть и изотер* 
мическим.

5°. В последующем нам понадобится знание взаимного распо
ложения обратимых адиабаты и изотермы, проведенных из одной 
точки.

Известны случаи, когда обратимые адиабата и изотерма имеют 
общий участок или точку касания; это нс противоречит постулату

Томсона. Если же обратимые 
адиабата и изотерма пересекают
ся, то можно показать, что 

(6-Е1 В координатной систе
ме р — V обратимая адиабата 
круче обратимой изотермы, и 
поэтому в точке их пересечения 
{рис. 37)

ОгМ -е<<-
На этом рисунке 5Л5 — адиа
бата, 7\4Т — изотерма.

Чтобы убедиться в правильности 16-Е], рассмотрим циклы 
АВРА и А В 'Р 'А  (см. рис. 34). В каждом цикле №е > 0 . Для этого 
необходимо, чтобы в цикле АВРА  линия А В обратимо-адиабатного 
расширения была под изотермой АР, а в цикле А В 'Р ’А линия АВ' 
обратимо-адиабатного сжатия была над изотермой А Р '.

Таким образом, обратимая адиабата В'А В круче изотермы 
Р 'А Р .  На рис. 34 обратимая адиабата и изотерма спускаются 
слева направо. Иногда же эти кривые поднимаются слева направо. 
Так, если х — длина стержня, а X  — сила, растягивающая стер
жень, то в координатной системе X — х  обратимые адиабата и изо- 
герма поднимаются слева направо.

Однако согласно (9,12,12) и (9,12,13) в координатной системе 
р — V обратимая адиабата всегда опускается слева направо, 
а изотерма или спускается слева направо или оказывается отрезком 
прямой, параллельной оси (Ж

§ 6,5. Энтропия
Г. Согласно теореме 16-Г1 в любом обратимом изотермическом 

процессе 12 теплота (312 и внешняя работа №в12 зависят только от 
начального (1) и конечного (2) состояний. Из этого следует (см.
14-Г'], 14-Г 1), что УРе1г равна приращению некоторого приз
нака Т7:

и7с12= / 7 2 (6,5,1)
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(¿и равна приращению некоторого другого признака 2:
Q i 2 — Z 2 Z j, (6,5,2)

где 72, Za и Рх, Z1, значения этих признаков в состояниях 2 и 1. 
Однако нетрудно убедиться, что существуют и другие признаки, 
связанные с признаками 7 и Z.

Обозначим через 0 некоторую, пока неизвестную, но одинаковую 
для всех систем функцию температуры: 0 — 0 (Т). Любая функция 
признаков является в свою очередь также признаком, поэтому 
отношение 2 : 0  — также признак. Обозначив этот новый признак 
через 5, имеем:

=  5; __ о  __ о
и ’ е* 2’ ‘“ ° 1*

Но так как в изотермическом процессе 12
Т =  const, 6 =  0 (7) =  const, 

га 0.2 =  6! и (6,5,2) и (6,5,3) дают:
с  с  _ — Zj   Qi2

-------ft ft *

1̂ _ (6,5,3)

(6,5,4)6 “ 0
В элементарном обратимом изотермическом процессе количест

во теплоты и приращение признака 5  будут бесконечно малыми
Q ^t~D tQt 5а— =

(6,5,4) примет вид:
DtQ= dS . (6,5,5)

Зависимость (6,5,5) справедлива (с точностью до бесконечно 
малых величин второго и высшего порядков) в общем случае 
любого обратимого элементарного изотермического или неизотер- 
мичсского процесса:

(6,5,6)

Здесь отсутствие индекса / указывает на то, что процесс может 
быть и не изотермическим.

2°. Чтобы определить функцию 0(Г), выведем для идеально
го газа выражение, аналогичное (6,5,6). Для этого, имея в виду 
обратимые процессы, напишем первое начало так:

Щ ^ а и  +  р М .  (6,5,7)
Согласно (5,8,8) в случае идеального газа

<Ю ~С„(1Т =  пс% д.Т %
где п — число молей, считаемое постоянным, с9 =  (Т) — мольная
теплоемкость, а рс1У = = п!ЪТ (1\пУ.
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Таким образом, из (6,5,7) следует:

22  =  л dT +  W l n l ' )  . (6,5,8)

Гак как с1< =  ги(7'), то ~  dT является дифференциалом некоторой 
функции (0 — 0) (Т)

%-dT = da.

Учтя.»кроме того, что Rd In V = d (R\nV)} получаем из (6,5,8) 

=  nd(ш +  RIn V) =  d(n (o> +R In V) J, (6,5,9)

так как n = const.
Здесь mo -|- n/? In V — сумма двух функций состояния и поэтому 

является функцией состояния, a d[n(to-f /? In V)\ — полный диф 
ференцнал.

Ввиду того, что 0 =  0 (7’) — одинаковая для всех систем функ
ция температуры, зависимость (6,5.6) также применима к идеаль
ному газу. Но согласно известной теореме и могут быть 
одновременно полными дифференциалами только при условии, что 

0(Г) =  а7\ т. е. 0 =  а7\ где a — const. (6,5,10)
Функция О (Т) называется термодинамической температурой 
Из (6,5,10) видно, что термодинамическая температура прямо 
пропорциональна абсолютной температуре Т. Отсюда вытекает 
и существенное обстоятельство: нуль термодинамической шкалы 
совпадает с абсолютным нулем (Г =  0).

В качестве коэффициента пропорциональности а может быть 
принято любое постоянное число. Цена градуса термодинамической 
шкалы в а раз меньше цены градуса абсолютной шкалы. Коэф
фициент а принимают равным единице, и тогда из (6,5,10) следует, 
что 0 =  7\ т. е. термодинамическая температура совпадает с аб
солютной.

Признак S, определяемый зависимостью (6,5,6),
d s = ^  =  ^  (6,5,11)

называется энтропией.
3°. Итак:
[6-Ж] Энтропия S — признак системы, поэтому в каждом 

состоянии значение S определяется значениями параметров сис
темы; в свою очередь энтропия может служить одним из пара
метров.

При переходе из состояния 1 в состояние 2 приращение энтро
пии вполне определяется этими состояниями и должно быть 
одинаковым во всех — обратимых и необратимых —процессах, 
начинающихся в состоянии 1 и кончающихся в состоянии 2.
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(6.5,11)

В о б р а т и м ы х  п р о ц е с с а х :

й 3 = ~ -1- ,  0(1 = Т[й5,

5 . - 5 , =   ̂ ^ -  =  ^ \  -7 Я . <?•-*= 5 г < й - <6-5-12>
1 1«2 1Ъ2 1а2

В о б р а т и м ы х  и з о т е р м и ч е с к и х  п р о ц е с с а х :

5 . - 5 .  =  - ^ - ,  ( 5 , - 5 . )

В н е о б р а т и м ы х  п р о ц е с с а х :

<1Б Ф . 5 . - 5 , #  (

(6,5,13)

(6,5,14)

Знак неравенств (6,5,14) будет определен несколько дальше.
5°. Зависимость между энтропией системы и энтропиями ее 

частей можно установить следующим образом. Представим терми
чески однородную систему, состоящую из п частей. Пусть в обра
тимом процессе /г-тая часть системы получила количество 
тепла (/г= 1, 2, 3, . . . .  и). Согласно (6,5,11) приращения энтропии 
частей будут:

¿5, =  - ^ - .  dS.¿= DQг £>С?пу  , у  , • ■ • • “ « о  у  • (6,0,10)

С другой стороны, все тепло, полученное системой, равно:

О0. = О01 -V- ось*... +0<2П - 2 0(1^
1

поэтому приращение энтропии всей системы по (6,5,11)
0(1¿5 = Г *

или согласно предыдущему равенству
 ̂ ~г ~г •»«4~ Р(1п

На основании (6,5,15)

^  =  ^ 4 - ^ - 4 -  . . .  +  <*$„= I
Исходя из этого, принимают, что

(6,5,16)

5  =  $ ( +  5г + . . . + 5 „ = 2 5 , , . (6,5,17)
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Так, например, энтропия системы жидкость —пар будет: 5 = 5 4 * 5 " , 
где 5 ' и 5" —энтропии жидкости и пара.

Принимают также, что соотношение (6,5,17) справедливо и для 
систем, не являющихся термически однородными, как, скажем, 
в том случае, если бы температуры частей 1, 2, . . . .  п не были бы 
одинаковы: Т х Ф Т г Ф . . .  Ф Т п.

Таким образом, мы приходим к результату
[6-3] Энтропия любой системы равна сумме энтропий частей, 

занимающих различные участки пространства, как это имеет 
место в системах, состоящих из нескольких фаз.

Положение [6-3] неприменимо вообще к смесям, так как каж
дый участник смеси занимает весь ее объем.

Заметим, что зависимость (6,5,17) вполне аналогична зави
симостям:

у - И |+ 1 ' , +  . . .  +  » ' „ = 2 Х1

у  =  <4 = 2  у*,1
в которых V и и  — объем и внутренняя энергия всей системы, 
а Ук и и к — те же величины к-той части системы, причем пред
полагается, что части системы занимают различные участки про
странства. Таким образом, энтропия, как V и и , тоже является 
экстенсивным признаком системы.

Пусть тг и пг — масса и число молей г-той однородной 
части системы. Очевидно,

5 г =  шг$г, или 5г =  пгзг,
причем в левом равенстве «г —удельная энтропия г-той части, 
а в правом равенстве зг —мольная энтропия этой части системы. 
Таким образом,

к
5 «= -+- гщэг 4- ткэк =  2  0*^1

1

5 =  4* 4* ■ 4~ =  ^  г̂ г̂-1
Из выражений 0(2 = Тй 0(2 = 0(11 (где С — теплоемкость) 

следует, что размерность энтропии совпадает с размерностью 
теплоемкости.

6°. В термически неоднородной системе положение [6-3], как 
уже сказано, сохраняет силу, но зависимость (6,5,11), в которой 
Ьф,5 и Т  относятся ко всей системе, уже неприменима, так как 
в различных точках системы температуры различны. Если терми
чески неоднородная система состоит из термически однородных 
частей 1, 2, . . . ,  п, температуры которых соответственно равны
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7 \, Т4, . . . .  T w то для каждой такой части

dS, DQi , dS2 — PQz OQn___  a c _  _ JIZLГ, ’ —2 ” Га * * * *9 a° n ~  Tn *

а для системы dS — 2  •
(6,5,18)

§ 6,6. Некоторые свойства энтропии
1°. Зависимость

D Q = T d S (6.6, 1)

выведена только для обратимых процессов.
В этом параграфе рассматриваются изменения энтропии в необ

ратимых процессах, и для таких процессов устанавливается 
неравенство: ОС} <  Т dS.

2°. Пусть в состояниях 1 и 2 и  =
Предположим, изменение 12 можно осуществить посредством 

обратимого изотермического процесса 1а2 и посредством необ
ратимого процесса 162, который может быть и не изотермическим.

По (6,5,13) и (6,4,3) 5 . - 5 , = - ^
@1&2 <  ^1и8

откуда следует
5 с Qiba2 — ^  j  »

T ( S 2- S i) > Q lbi
(6 ,6, 2)

Если состояния 1 и 2 бесконечно близки, то неравенства
(6,6,2) примут вид:

dtS > ^Фнеобр
Т 7 dtS =  di (7 S) > (6,6,3)

3°. Рассмотрим адиабатные процессы. Из (6,6,1) следует, что 
в обратимом адиабатном процессе (ОС}— О)

=  0. (6,6,4)
Процессы, в течение которых энтропия не изменяется, назы

ваются изэнтропическими. Поэтому мы можем сказать, что 
обратимые адиабатные процессы являются и изэнтропическими.

Теперь покажем, что в необратимых адиабатных процессах 
энтропия всегда возрастает. Сначала рассмотрим термически одно
родную систему, а затем термически неоднородную.

Пусть в термически однородной системе совершен цикл 1231, 
в котором /2 — необратимая адиабата, 23 — обратимая изотерма, 
31 — обратимая адиабата (рис. 38). Очевидно, это цикл с одним 
источником. С другой стороны, теплота за весь цикл (} = (}гз.
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Таким образом, по (6,4,2) <  0, или С?3.2 >  О. Так как 3У —
обратимая адиабата, то по (6,6,4) 5 , = 5 а; вследствие же обрати 
мости изотермы 23 (или 32)

Я* _  Яд =  ^  >  0. Яо -  $ , >  0. 

или (так как 5| =  53)
52- 5 1> 0 ,  (6,6,4')

г. е. необратимый адиабатный процесс вызывает увеличение энтро
пии термически однородной системы.

Перейдем к термически неоднородным системам. Предположим, 
система состоит из двух частей — 1 и 2, температуры которых

различны. Величины, относящиеся 
к частям 1 и 2, условимся обозна
чать соответственно индексам 1 и 2 
Ту, Бх, с!Бу, ОС)у\ 12, 52, (1Б2, (М)2 
Величины, относящиеся ко всей си
стеме, будем писать без индексов: 5. 
¿¿Б, й(}. Сделаем следующие допу
щения:

а) система изолирована от окру
жающей среды жесткой адиабатной 
оболочкой;

б) Ту >  Г2;
1 и 2 вполне характеризуется тремя 
пусть 1 и 2 —куски одного и того же 

металла или пусть 1 и 2 химически неодинаковы, но отделены 
диатермической диафрагмой, вовсе непроницаемой для материи, 

г) объемы Уу, V2 частей постоянны.
Согласно а и б

Рис. 38

в) каждая 
параметрами;

из частей 
например,

о, О(Ъ>0. ¿>0 =  0 . (6 ,6 ,5)

Согласно в, г и тому, что сказано в [5-И'], при переходе теплоты 
от 1 к 2 приращения с1Бу и (1Б2 их энтропии будут такими же. 
как если бы количества 0(±х и ОС}2 теплоты были сообщены 
обратимым образом:

¿в, = <  о. (13,1 I
По (6,5,24) 

Таким образом,
5 =  5, +Б*. ЗБ = ЗБ,+бБ

(1Б = О0г ро1
Ту Г, ’
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a no (6,6,5)
dS = DQt ( ^ ~ - - ~ ' j > 0 /  (6,6.6)

гак как DQ2 >  0 и -=----- ^ - > 0 .
Итак, в термически однородных и в термически неоднородных 

системах необратимые адиабатные процессы приводят к увеличе
нию энтропии.

[6-И] Нет адиабатных процессов, могущих вызвать уменьше
ние энтропии системы. Обратимые адиабатные процессы являются 
изэнтропическими ; в необратимых адиабатных процессах энтро
пия возрастает.

Исходя из [6-И], будем в последующем обратимые адиабатные 
процессы обозначать индексом 5, а необратимые адиабатные — 
индексом а. Согласно [6-И]

d„S>  0.
4°. Мы видели в (6,6,3), что в необратимых изотермических 

процессах
DQ <  TdS.  (6,6,7)

Это неравенство справедливо и в случае необратимых адиа
батных процессов в термически однородных системах, так как 
по [6-И]

dS >  0 при DQ =  0,
т. е. опять DQ <  T dS. Исходя из этого, принимают, что нера
венство (6,6,7) применимо ко в с ем необратимым (т. е. и к неадна
батным, и к неизотермическим) процессам.

Представим обратимый и необратимый процессы, имеющие 
общее начало и общий конец. Обозначим индексами о и н теп
лоту и внешнюю работу этих процессов. Тогда по (6,5,11) 
« (6,4,3)

DQ0 — T dS, DQn <  DQ0. (6,6,8)
А так как в обоих этих процессах приращение dU внутренней 
энергии одно и то же, то

dU =  DQo -I- DWr0 =  DQ„ +  DW*, 
и из (6.6,8) следует, что

< DWe„. (6,6,9)

Таким образом, когда одно и то же изменение можно осуще
ствить как обратимым, так и необратимым способом, то в необра
тимом способе количество теплоты меньше, а внешняя работа 
больше, чем в обратимом.
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В § 3,6 было на примерах показано, что в обратимых процес
сах внешняя работа оказывается наименьшей.

5°. Уже сказано (6,5,3), что энтропия — признак системы. 
Поэтому, если она не находится в числе параметров де, у> г . . .  
то должна рассматриваться как функция состояния:

5 =  5 (/, х, у , г . . . ) .  (6,6,10)

Однако эта функция неизвестна. Действительно, свойства энтро
пии устанавливаются вторым началом термодинамики, на основа
нии которого можно определить только приращение энтропии 
по теплоте обратимого процесса. Это значит, что без каких-нибудь 
новых допущений термодинамика не дает возможности определить 
значение энтропии в каком-нибудь состоянии какой-либо системы. 
Но мы увидим в следующем параграфе, что частные производ
ные энтропии можно определить в ряде случаев.

§ 6,7. Применения выражения 0< )= Т(18
1°. В этом параграфе рассматриваются термически однородные 

системы и предполагается, что все процессы обратимы, поэтому

или по (6,6,10)
DQ =  7dS , (6,7,1)

W = T ( w ) w dt + T ( £ ) , . * . ' * * +

+ т ( Ю , , / “ + т ( Ю , , * аг - (6'7'2)
Согласно (3.9,1) и аналогично (3,10,3) имеем, обозначив скрытые 
теплоты буквой г с соответствующими индексами:

Г dS \
Ч д / Jx, у» t (6,7,3)

' dS Л 
* дх Jt,y,z (6,7,4)

Здесь CXt у, г — теплоемкость системы при постоянных параметрах; 
ху у у z, a r t>v, 2 — скрытая теплота изменения параметра де при пос
тоянных t, ijy г.

Рассмотрим систему, определяемую тремя параметрами: 
ш =  const, / и V. Из (6,7,1), (3,9,2) и (3,10,3) получаем

c ‘' = r ( i r ) v  l =  T ( w ) r  <6-7'5>
а (6,7,2) напишется так:

DQ = Cv dt +  ldV.  (6,7,6)
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При параметрах т = const, t и р получим из (6,7,1), (3,9,2) 
и (3,10,4):

с * =  Т ( ж \ '  6 = 7,(^).' <6-7-7»
а (6,7,1) примет вид:

DQ = Cp di +  bdp.  (6,7,8)
2°. З а в и с и м о с т и  м е ж д у  т е п л о е м к о с т я м и  р а з 

л и ч н ы х  о б р а т и м ы х  п р о ц е с с о в  в одной и той же  
с и с т е м е .  Обозначим через С 
теплоемкость некоторого обрати
мого процесса, график которого 
дан в координатной системе V — *
(рис. 39). По (3,9,1) и (6,7,6)

Од = = + С (IV
или

Здесь dV
dt

C = Cv +  t

=  tg a, a no (6,7 ,5)

, ==Г( ж ) г  Следовательно,

С - С у  +  ^ а - С у  +  Г ^ ) ^ .
Аналогично этому

с=с,+г>£=с,+г ( -* ) ,£ ,

(6,7,9>

(6,7,10)

где ~ -  определяется по графику рассматриваемого обратимого
процесса в координатной системе р — I.

Зависимости (6,7,9) и (6,7,10) будут преобразованы дальше.

§ 6,8. Соединение первого и второго начал
1°. Когда работу совершает только внешнее давление и рас

сматриваются только обратимые процессы, первое начало согласно
(5,6,1) и (6,7,1) принимает вид:

<М-=Т д Б - р д У ,  (6.8,1)
а (5,6,4) дает

+  (6,8,2)
[6-К1 Выражения (6,8,1), (6,8,2) применимы к любым обрати- 

мым изменениям термически однородной материально изолирован
ной системы, характеризуемой любым числом параметров, когда 
¡ххботу может совершать только внешнее давление.
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2°. Из (6,8,1) и (6,8,2) выводятся так называемые законы взаим
ности, находящие самое широкое применение.
Пусть

d z = Л d x  -\-Bdy,  (6,8,3)
где А и В —функции х и у , т, е. А — А (х, у), И — В (х, у). Если 
4г — полный дифференциал, то, как известно,

Г д Л \  /  дИ_\
\  Оу Ух Ч  дх У у •

(6,8,4)

и  и /У—функции состояния, поэтому dU н ¿Ш — полные диф
ференциалы. Из и  и Н могут быть получены еще два полных 
дифференциала. В самом деле, d(TS)■=T d S J|̂  S 6Т, следовательно, 
согласно (6,8,1) и (6,8,2)

d { U ~ T S ) =  - S d t - p d V ,  ^  = 6Т),  (6,8,5)
б ( Н - Т 8 )  = - S d t  + Vdp.  (6,8,6)

Так как С1, И и Т$ — функции состояния, то d{U— ТБ) 
и б (И — ТБ) — полные дифференциалы.

Каждая из зависимостей (6,8,1), (6,8,2), (6,8,5), (6,8,6) при
водит к соотношению, аналогичному (6,8,4). Положив лг =  5, 
у = У. А = Т, 13= —р, имеем из (6,8,1):

Приняв х =  5, у = р, А = Т, В = У, получим из (6,8,2):
г  ОТ \  /'  дУ \

(6.8.7)

(6. 8 . 8)

Наконец, пусть х = Т, у — К, А = — 5, В = — р и х = Т , у = р, 
А = —Б, В = V; тогда (6,8,5) и соответственно (6,8,6) дают 
(т. к. 6Т = dt):

(  аз '\  - Г д Р \  .ч а и ,Л “ Ч Л / 1 ’
- (Ч д р  ) « V *  Л

(6,8.9)

( 6 , 8 . 10)

Зависимости (6,8,7) — (6,8,10) — это законы взаимности, кото
рые называются соотношениями Максвелла, впервые вывед
шего их.

3°. Значение соотношении Максвелла двоякое: они очень по
лезны во всех аналитических преобразованиях; к тому же, если 
известно численное значение одной из частных производных, напри
мер то согласно (6,8,9) мы знаем и численное значение

частной производной Это относится ко всем соотноше-



ниям Максвелла. Нужно отметить и другую их особенность: 
в каждом из них имеется частная производная энтропии, напри-
мер ( умножением на Г получаем ^ )<.

Таким образом, из четырех соотношений (6,8,7) — (6,8,10) 
получаем

'  =  ( ж ) ,  =  7'( - 5 г ) у : (6 ,8 , 11)

(6,8, 12)

Эти четыре выражения применимы к любым системам.
В случае идеального газа (6,8,11) и (6,8,12) приводят к сле

дующим результатам:
1 = р, 6 =  - V. (6,8,13)

Предположим, мы хотим определить разность Cp — Cv теплоемкос
тей в одном и том же состоянии системы. Следовательно, про
цесс, теплоемкость которого обозначена через С, будет изобарным; 
поэтому в (6,7,9)

М _ _ (
(П “  V  &  Л ’

с = с р.

Воспользовавшись (6,8,9), находим из (6,7,9):

Сг - С у = т ( % \ ( ъ -Х-(6АН)
4°. Предполагая систему термически однородной, согласно 

(6,5,11) и (6,6,8) имеем:
0(1 — ТйЯ  в обратимых процессах;
ОС3 < Т  (¡Б в необратимых процессах.

Эти два выражения можно соединить в одно, если ввести вели
чину Д, которая оказывается положительной бесконечно малой 
величиной в элементарных необратимых процессах и равна нулю 
в обратимых процессах. Таким образом, приходим к равенству

ОС! = Т(18-~ Д, (6,8,15)
в котором

(6,8,16)

9 А. А. Акопян

Д =  0, если процесс обратим,
Д >  0, если процесс необратим.
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Первое начало для любого процесса выражается равенством:
(Ш = 0(2 + 0№е,

в котором ОМс означает внешнюю работу, совершаемую какими 
угодно силами. Воспользовавшись (6,8,15), получаем:

с№ — Тс18 +  ОМ€ -  А. (6,8,17)
Зависимость (6,8,17) имеет исключительно важное применение 

в теории равновесия (см. § 9,4 и дальше).

§ 6,9. Энтропия идеального газа и смеси 
идеальных газов

1°. Обозначим через и> и, 5 мольные объем, внутреннюю энер
гию и энтропию. Согласно (6,5,18) в обратимом изотермическом 
процессе в системе, содержащей 1 моль,

а в идеальном газе по (6,5,8) (при <//=0, я =  1, V — V) с1,д:Т = 
=  Таким образом,

(1^ — Р{(1\пи, (6,9,1)
или по интегрировании

5 =  /?1по +  ф(/), (6,9,2)

где <р (/) — произвольная функция температуры.
Зависимость (6,9,2) — общее выражение энтропии одного моля 

идеального газа.
О физическом смысле функции (р(/) легко составить представ

ление, имея в виду, что по (6,7,2)

При V =  сопэ! из (6,9,2) находим:
(  д» \  _  </ф (0 
Ч М Л  си ’

с9- Т  * или ¿ Ф (0 -  Лт ] * (6,9,3)

Интегрированием получаем:

Ф (0 -   ̂ V + (6,9,4)

где а —константа интегрирования 
Считая с0 постоянной, имеем:

ср(0 =  с, \п Т  + а; (6,9 5)
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(6,9,6)
в этом случае (6,9,2) и (6,9,5) дают:

$ =  Я1па +  с„1п7, -|-а.

Положив в (6,9,6) о = 1 ,  Г =  1, получаем:
в —а.

Таким образом, константа а равна значению мольной энтро
пии идеального газа, абсолютная температура и мольный объем 
которого равны единице.

Можно также установить связь между мольной внутренней 
энергией и газа и функцией ф {(). Для этого достаточно вспом
нить, что по (5,8,8) мольная теплоемкость идеального газа

Заменив в (6,9,3) на (1и, получим:

=  (6,9,7)

Так как сЛш/ =  - ^ ,  то из (6,9,1) следует, что и с!и
имеют один и тот же знак, т. е. что изотермическое изменение 
объема вызывает одинаковое по знаку изменение энтропии идеаль
ного газа. Пользуясь тем, что 5  =  ля и ]/==пи, из (6,9,2) полу
чаем для энтропии п молей идеального газа:

или

5  =  п [Я  1п V 4 -  <р (0 1  =  п  ̂ 1п 4 - ф (/)  J

5 =  п [/? 1п V — Я 1п п + Ф  (/)].
(6,9,8)

При изотермическом изменении объема идеального газа от V, 
до У2 его энтропия изменяется от до 52; приращение энтро
пии по (6,9,8) равно:

52 =  5, =  пЯ 1 п ( - £ )  =  лЛ 1п ( - Й - ) . (6,9,9)

Замена объемов газа мольными объемами возможна при неизмен
ном числе п молей; тогда

К 2 _  ПУг _  1'2_
VI — ПУХ ~  I»!

Согласно (6,9,9) приращение энтропии вполне определяется 
отношением конечного и начального объема, вовсе не зависит 
от температуры (и от того, обратим процесс или нет).
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2°. Чтобы выразить энтропию идеального газа через давле-
V /?тние, заменим в (6,9,8) 1п — на 1п ; тогда

S =  n [Я 1 п — +q>(i)] =H[ Rl n / ?  +  R l n7  - R l n p  +  q)(0]. 

Положив
R\n R +  R \nT +  q> (0 =  ф (¿), (6,9,10)

получаем:
5«я[-Л1пр + ̂ (/)]. (6,9,11)

Так как в идеальном газе cp — c0-r R , то при св =  const 
согласно (6,9,5) находим:

ty(t) = cp \n T  а -\~R\n R
или, вводя обозначение Ь — а -+R In R,

S = n [ - R \n p - \ - c p \nT-\-b). (6,9,12)
Очевидно, b равняется мольной энтропии идеального газа при
Тш\ ,  Р =  I.

3°. Определим энтропию смеси идеальных газов. Начнем с двух 
газов Л, и Аг. Пусть они имеют одинаковую температуру t , а их 
числа молей, объемы и энтропии соответственно равны nlt V01,
0̂1» М)2» *̂ 02-

Таким образом, до смешения объем и энтропия системы будут: 

V =  У01 +  Vo2 =  const, S0 =* $oi +  $оз- (6,9,13)

По удалении непроницаемой диафрагмы, отделяющей газы друг 
от друга, образуется смесь, температура, объем и энтропия кото
рой будут:

С V , 5 =  50 +  Д5, (6,9,14)

где AS приращение энтропии, вызванное изотермическим смеше
нием при V =  (''о, 4- V02 =  const.

AS можно определить, исходя из того, что по [5-М] каж
дый идеальный газ ведет себя так, как если бы другие газы 
отсутствовали. Эго дает нам право считать, что при удалении 
диафрагмы газ А, изотермически расширяется от Vol до У, а газ 
Л2 от Voi до V. Согласно (6,9,9) эти расширения сопровож
даются изменениями энтропии:

ASt =  nxR In ~ , AS2 =  iizR In -гг-— • (6,9,15)*01 *01
Следовательно:
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На основании (6,9,8) имеем для 501 и 502:

501 =  п 1 № ,п ^01 — Я 1п пх 4- фх (01.
<$02 =  «2 [Я Уог -  #  1п л* +  ф4 (/)]. (6,9,17)

Выражения (6,9,14), (6,9,13), (6,9,16), (6,9,15) и (6,9,17) дают:
5 — пг (Я 1п V — #  1п пх 4- ф! (/)] 4  п2 [Я 1п V — Я 1п пг 4- Фа (01*

(6,9,18)
Правая часть (6,9,18) состоит из двух слагаемых; эти слагаемые 
представляют собой соответственно энтропии газов Ах и Л2, каж
дый из которых занимает объем V смеси и имеет ее темпера
туру t.

Если бы нужно было смешать не два, а несколько газов, то 
мы снова пришли бы к зависимости (6,9,18) с тем отличием, что 
в ее правой части было бы не два, а столько слагаемых, сколько 
различных газов. Таким образом, результат, выражаемый форму
лой (6,9,18), означает:

(6-Л) Энтропия смеси идеальных газов равна сумме энтро
пий составляющих газов, каждый из которых имеет темпера- 
туру смеси и занимает объем, равный ее объему.

Чтобы получить выражения (6,9,15) для Д5, и Д52, нет необ
ходимости пользоваться положением (5-М 1, принятым нами без 
доказательства, а можно представить обратимое смешение идеаль
ных газов Ах и Аг посредством полупроницаемых поршней.

Пусть газы Ах и Л2 занимают соответственно левую и правую 
части" цилиндра (см. рис. 23). Поршни Вх и В», придвинутые друг 
к другу, таковы: В х вполне проницаем для газа Л, и вовсе 
не пропускает газа Л2. Поршень В2, наоборот, совершенно 
не пропускает Ах и вполне проницаем для Аг. Ввиду этого 
Вх испытывает только давление рг со стороны газа Аг, а В2 — 
давление /?, со стороны газа А Если позволить поршням дви
гаться, то Вх придвинется вплотную к крышке Ох, В.2 — к крыш
ке при этом в цилиндре окажется однородная смесь газов 
Ах и А*. Для обратимости процесса смешения необходимо, чтобы 
давление системы на каждый поршень равнялось внешнему дав
лению, т. е.

Р» 1 — Рз> Р$ 2 — Р\ •
При изотермическом смешении объем газа Ах увеличивается 

от Е01 до V, объем газа Л2 — от У02 до V ; соответствующие 
внешние работы, по (3,3,5), будут:

г „  =  -  пхЯТ  !п ~  . Г «  =  — гиЯТ 1п -X—,
* 01 » 0 «

а вся внешняя работа
* .« ^ .14-^*.
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Согласно [5-Н] и (6,5,13) вызванное смешением приращение 
энтропии будет:

A S =  — — ntR ln -У— +  n2R In tv-  =  A Si 4  A S2,/ V 01 '02
что согласуется с (6,9,15) и (6,9,16).

4°. Предположим, смешиваются k идеальных газов, числа молей 
и объемы которых V0l; л*, Уо2; . . . , л Л, Voh; все газы имеют 
одну и ту же температуру /. Если объем смеси У =  К014  
+ Voz +  ••• *bVofe, то приращение энтропии, вызванное изотерми
ческим смешением, по (6,9,16)

AS =  AS01 -+• AS02-h ••• j-AS0̂ , (6,9,19)
где

ASol =  riiR 1п тт—. , AS02 =  n2R ln -У- » .. (6,9,20)y 01. vo*
В том частном случае, когда до смешения все газы имеют 

одно и то же давление р, оказывается возможным выразить AS 
посредством мольных долей газов в смеси. В самом деле,

V01 =  RT Ум ̂  RT Г«» _  RT V_ _  RT
л, р ’ пг р • * * * ’ пк р ’ п р •

т. е.
Уо1 _  Vo* =  =  Уон =  V
n i '  * * ЛЛ Л *

где л =  rtj 4- пг 4- . . .  +  пк. Отсюда
V _  n  _  1 V _  п _  \ V _  л  _  1

' 01 “  ni ~~ x t ’ V01 ~  л2 ~  х* ’ ’ * * ’ V& ~  nh “  хк '

где х1у х2, . . . ,  xh — мольные доли газов Alt Л», . . . , Л Л в смеси. 
Таким образом,

ASol =  ntR ln — -  ni R ln x,,

ДS02 ~  — n%R ln x2, . . .  * ASûh =  ln xk,
AS =  — {ntR In xx -f n.>R ln x2 4  . . .  4  nhR ln xk).

Умножив и разделив на п, получаем:
A S= -- riR (x, lnxz4 x2 lnx*4 . . .  4  ** In xA). (6,9,21)

B (6,9,21) каждая из мольных долей меньше единицы, их 
натуральные логарифмы, а следовательно и сумма в скобках, 
отрицательны; поэтому AS >  0.

5°. AS >  0 и в том случае, когда давления газов до смеше
ния неодинаковы. Это следует из (6,9,19) и (6,9,20), так как V =
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больше единицы, а ихV V— ^01 !■ »02* т* е- отношении -г?— и -я—• 01 '02
логарифмы положительны.

В (6,9,21) и (6,9,19) бросается в глаза, что приращение ДЯ энтро
пии, вызванное изотермическим смешением, вполне определяется 
числами молей газов и их объемами до смешения. Ни от чего дру
гого Д5 не зависит; в частности, Д5 вовсе не зависит от химической 
природы смешиваемых газов. Так, при изотермическом смешении 
4 молей Н2 и 1 моля С12 приращение энтропии будет таким же, 
как и при смешении 4 молей одного изотопа С12 с 1 молем другого 
изотопа С12 (и предположении, что 4 моля Н2 и 4 моля изотопа С12 
занимают один и тот же объем К», а 1 моль С12 и 1 моль второго 
изотопа С1, занимают одни и тот же объем К0>).

Итак, когда смешиваемые газы различны, степень различия 
нисколько не влияет на приращение энтропии при их изотермиче
ском смешении. Поэтому может показаться, что и в том случае, 
когда смешиваемые газы вовсе не отличаются друг от друга, т. е. 
когда смешиваются различные количества одного и того же газа, 
изотермическое смешение должно привести к приращению энтропии. 
Одна ко это не так. Рассмотрим этот случай.

Представим, что газ А разделен диафрагмой на две части, при
чем давление и температура в одной части те же, что и давление 
и температура — в другой. Удаление диафрагмы не внесет никаких 
изменений: общий объем, температура, давление останутся неизмен
ными; система, бывшая однородной при диафрагме, останется одно
родной и после се удаления. Очевидно, при неизменном состоянии 
системы не может изменяться и ее энтропия: Д5 =  0.

Как бы мало ни было различие между газами /1, и Д2, при нали
чии отделяющей их диафрагмы система неоднородна и состоит из 
двух однородных частей А 1, Л2. После смешения система становится 
однородной. Этому переходу неоднородной системы в однородную 
и соответствует приращение Д 5-энтропии.

(Об изменении энтропии при смешении идеальных газов см. 
еще § ?,4,4.с)

П р и м е ч а н и е .  Из (6,5,10) (стр. 120) следует, что термодинамическая 
температура в зависимости от знака коэффициента а может быть или только 
отрицательной, или только положительной; при я=1 0 =  Т > 0. В самые 
последние годы новые факты прнпсли к заключению о существовании отрица
тельных термодинамических температур, Ни эти факты, ни вопрос существова
ния отрицательных термодинамических температур здесь не затрагиваются. 
(Вопрос рассмотрен в книге' З а х а р о в  И. П. Термодинамика. Москва, 
1961.)



Г л а в а  с е д ь м а я  
ЭНТРОПИЯ КАК МЕРА БЕСПОРЯДКА

§ 7,1. Понятия порядок  и беспорядок

1°. В ряде простых случаев можно составить правильное пред
ставление об изменениях энтропии по изменению степени порядка 
в системе. Сначала мы познакомимся с понятиями порядок и бес
порядок, разберем ряд примеров, а затем, высказав связь между 
энтропией и беспорядком, рассмотрим несколько случаев, когда 
по изменению порядка можно установить знак изменения 
энтропии.

2°. Понятия порядок и беспорядок отчасти хорошо известны 
из обихода. Пусть, например, какая-нибудь книга имеется в би
блиотеке в большом числе экземпляров. Можно представить сле
дующие случаи:

а) в каждой из комнат библиотеки находится по несколько эк
земпляров;

б) все экземпляры находятся в одной комнате, по несколько 
экземпляров на каждой полке;

в) все экземпляры книги стоят на одной полке в перемежку 
с другими книгами;

г) все экземпляры книги стоят на одной полке, но не в перемеж
ку, а один за другим.

Очевидно, найти какой-нибудь один экземпляр этой книги легче 
всего в случае г и труднее всего в случае а.

(7-А ] Обыкновенно, оценивая порядок в размещении большого числа 
предметов, среди которых некоторые совершенно одинаковы, луч
шим считают тот, при котором легче найти один какой-либо из 
одинаковых предметов.

Таким образом, порядок в размещении книг в г является наи
лучшим и постепенно ухудшается от г к а.

В последующем мы будем говорить не лучший, или худший, 
порядок, а большая степень порядка, меньшая степень порядка, 
или короче: ббльший порядок, меньший порядок. Уменьшение 
порядка будем рассматривать как увеличение беспорядка.
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3°. Пусть п белых и п черных шариков расположены на квад
ратной доске; доска разбита на 2п одинаковых квадратов и в каждом 
из них находится один шарик. Из всех возможных размещений 
шариков по квадратам рассмотрим два:

а) шарики расположены по квадратам так, что ближайшими, 
соседями каждого шарика являются шарики другого цвета (рис. 40)_

• о • °
о • о •
• о • о
о___ • о •

Рис. 40 Рис. 41

т. е. каждый белый шарик окружен черными, а каждый черный ~  
белыми;

(3) п квадратов передней части доски заняты п белыми шарика
ми, а п квадратов задней части доски заняты п черными шариками 
(рис. 41).

На основании [7-А] легко убедиться, что случаю |5 соответствует 
большая степень порядка, чем случаю а. Действительно, в слу
чае р гораздо легче, не нацеливаясь и не выбирая, взять с доски 
один из шариков заданного цвета, чем в случае а. Например, чтобы 
взять белый шарик, достаточно протянуть руку к переднему краю 
доски; а чтобы взять один из черных шариков, нужно протянуть 
руку к заднему краю доски.

Обратим внимание на следующее: хотя в обоих случаях в каж
дом квадрате находится по одному шарику, но в случае {3 белые 
шарики занимают половину доски и в каждом квадрате этой поло
вины содержится по одному белому шарику, т. е. на каждый белый 
шарик приходится площадь одного квадрата. В случае же а белые 
шарики расположены по всей доске, в обеих ее половинах, но не 
в каждом квадрате доски: теперь белый шарик находится в каждой 
паре двух соседних квадратов, взятых параллельно сторонам доски.

То же самое можно повторить относительно черных шариков.
Таким образом, в случае (3, соответствующем большему порядку, 

на каждый шарик одного цвета приходится меньшая площадь, чем 
в случае а.

Очевидно, вместо квадрата, разделенного па квадраты, можно 
представить куб, разбитый на 2п одинаковых кубов, и в центре 
каждого из них по одному — белому или черному — шарику.

И здесь в случае р (когда в одной половине большого куба нахо
дятся только белые шарики, а в другой половине — только шарики 
черного цвета) порядок в расположении больше, а объем, приходя
щийся на каждый белый (или каждый черный) шарик, меньше, чем
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в случае а (когда расположение шариков такое, что каждый шарик 
одного цвета окружен шариками другого цвета).

Это заключение имеет вполне общий характер:
(7-Б) Чем меньше объем, приходящийся на каждый из одинако

вых предметов, тем больше порядок в их расположении.
4°. Степень порядка определяется не только удобством нахож

дения одного экземпляра желаемого предмета, но и другими осо
бенностями их расположения. Так, в а  и Р каждый шарик касается 
доски в центре того квадрата, где он находится. Теперь представим 
случаи а ' и р \  отличающиеся от а н р тем, что каждый шарик ка
сается доски не в центре квадрата, где он находится, а в какой- 
нибудь другой его точке (рис. 42 и 43). Очевидно, в а ' меньше по
рядка, чем в а; в Р' меньше порядка, чем в случае р.

Рис. 42 Рис. 43

Таким же образом, если одно и то же тело может быть и в аморф
ном состоянии и в кристаллическом, то в последнем больше поряд
ка, чем в первом. Действительно, в кристалле частицы (молекулы, 
ионы, атомы) располагаются в узлах соответствующей кристалличе
ской решетки и поэтому расстояния между ними вполне опреде
ляются этой решеткой; в аморфном же состоянии расстояния между 
частицами тела произвольны.

Рассмотрим, например, кристалл каменной соли, имеющий 
кубическую решетку; в узлах решетки расположены ионы №* 
и СГ.

Пусть объем кристалла — V, а числа ионов натрия и ионов 
хлора равны п; тогда на каждый ион натрия и на каждый ион
хлора приходится объем и =

Говоря, что частицы находятся в узлах решетки, мы представ
ляем эти частицы неподвижными. В действительности неподвиж
ных частиц нет. В кристалле каждая частица колеблется вокруг того 
узла, где мы представляем ее неподвижно находящейся. Колеба
ния каждой частицы могут быть разложены на составляющие коле
бания в направлениях, параллельных осям Ох, Оу, Ог. Если ампли-

а 6 студы составляющих колебании соответственно равны у ,  у ,  у ,
то каждая частица будет находиться внутри параллелепипеда, 
центром которого является узел решетки; объем параллелепипеда
13В



abc. Очевидно, колебания частиц уменьшают порядок в кристалле: 
чем больше амплитуды у»  у .  у  .тем больше объем abc параллеле
пипеда, внутри которого должна находиться частица.

Здесь, конечно, нужно отличать объем и =  приходящийся
на один положительный или один отрицательный ион, от объема 
abc, внутри которого должна находиться эта частица. С увеличением 
температуры объем v увеличивается гораздо медленнее, чем объем 
abc. Обычно abc составляет часть v.

5°. Электронейтральная молекула, в которой центр С положи
тельных зарядов не совпадает с центром D отрицательных зарядов,

называется диполем (рис. 44, а). Произведение положительного 
заряда д на расстояние £>С является вектором и называется эле
ктрическим моментом I диполя: / =  дйС. Каждый диполь вполне 
характеризуется электрическим моментом /, т. е. величиной и на
правлением этого вектора, и своим геометрическим центром, т. е. 
серединой отрезка ОС. Д иполи, величина электрического момента 
которых неизменна, называются твердыми.

Любой диэлектрик можно представить состоящим из диполей. 
В диэлектрике на степень порядка влияют два не связанных между 
собой обстоятельства:

а) расположение центров диполей; это расположение может напо
минать расположение частиц в аморфном теле или быть таким, как 
расположение частиц в узлах кристаллизационной решетки;

б) направление электрических диполей.
Очевидно, если электрические моменты всех диполей будут прямо 

параллельны друг другу, то степень порядка будет больше, чем 
при произвольных, образующих между собою различные углы, 
направлениях этих моментов (рис. 44, б и 44, в).

В отсутствии электростатического поля моменты диполей диэ
лектрика имеют все возможные направления и не бывают прямо 
параллельны друг другу. Но представим, что диполи могут повора
чиваться вокруг своих центров. Тогда в электростатическом поле 
каждый диполь повернется так, чтобы угол между направлением
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поля и направлением момента / уменьшился; таким образом, 
направления моментов диполей в электростатическом поле меньше 
отклоняются друг от друга, чем в отсутствии поля. Чем сильнее 
поле, тем ближе к параллельности направления моментов диполей.

Следовательно, электрическое иоле и увеличение его напряже
ния увеличивают степень порядка в теле, состоящем из диполей 
Такое же влияние на порядок имеет магнитное поле в случае тел, 
состоящих из элементарных магнитов.

6°. В настоящее время принимают, что в каучуке и высокопо
лимерных соединениях молекулы имеют нитевидное строение, 
причем каждая нить представляет ломаную линию, направления 
отрезков которой могут как угодно отличаться друг от друга и от 
направления хорды, соединяющей начало и конец нити. Чем мень
ше отклоняется каждая ломаная от своей хорды и чем меньше 
отклоняются друг от друга направления этих хорд, тем больше по
рядка в теле.

При растяжении каучуковой ленты уменьшаются как отклоне
ния каждой ломаной от своей хорды, так и углы между различ
ными хордами. Таким образом, при растяжении каучуковой ленты 
в ней увеличивается степень порядка.

§ 7,2. Порядок и беспорядок в движении
1°. Рассмотренные в предыдущем параграфе случаи относятся 

к порядку в расположении. Помимо этого, имеется еще порядок в дви
жении. Очевидно, если бы при движении скорости всех частей были 
совершенно одинаковыми по величине и направлению, т. е. если бы 
совокупность движений всех частиц образовала поступательное 
движение тела, порядок был бы наибольшим. Всякое отклонение 
от одинаковости в направлении и численном значении скоростей 
частиц уменьшает степень порядка в движении.

Рассматривая молекулы не как материальные точки, а как 
маленькие тела, состоящие из некоторого числа частиц, можно дви
жение каждой молекулы разложить на поступательное, вращатель
ное и на колебания ее отдельных частиц. В поступательном хаотиче
ском движении молекул газа встречаются все направления скоро
стей, величины же их тем больше отличаются друг от друга, чем 
выше температура. Поэтому с повышением температуры возрастает 
беспорядок в движении. Это справедливо в отношении к хаотиче
скому поступательному движению не только молекул газа, но и мо
лекул жидкости, частиц в аморфном и кристаллическом твердых 
телах. Во вращении имел бы место наибольший порядок, если бы 
угловые скорости и по величине, и по направлению были бы строго 
одинаковы. С увеличением температуры увеличивается различие 
в величине и направлении угловых скоростей, следовательно умень
шается степень порядка. К такому же заключению мы пришли бы, 
рассмотрев все другие виды движения.
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Итак, с повышением температуры беспорядок в движении уве
личивается. При постоянной температуре степень порядка в движе
нии оказывается постоянной. Понятно, что:

17-В] Результирующий порядок а системе сосжвляется из 
порядка в расположении и порядка в движении. При увеличении каж
дого из порядков увеличивается общий порядок в системе; при тех 
изменениях, которые оставляют неизменными общий порядок, 
порядок в движении и порядок в расположении должны изменяться 
в противоположных направлениях.

Определение (7-В1 результирующего порядка недостаточно 
для его численного выражения и для установления знака 
его изменения в общем случае. Поэтому далеко не всегда можно 
установить, в каком из двух состоянии степень порядка больше. 
Рассмотрим, .например, следующие состояния:

а) геометрические центры диполей расположены в узлах кри
сталлической решетки, электрические же моменты диполей обра
зуют друг с другом произвольные углы,

б) геометрические центры диполей расположены как частицы 
в аморфном теле, а электрические моменты диполей прямо парал
лельны друг другу.

Мы не можем сказать, в каком из состояний — а или б — сте
пень порядка больше, так как неизвестно, что больше влияет на 
результирующий порядок: параллельность электрических моментов 
диполей или правильное расположение их геометрических центров?

Если же состояния таковы:
в) геометрические центры диполей расположены в узлах кри

сталлической решетки, а электрические моменты диполей прямо 
параллельны друг другу,

г) геометрические центры диполей расположены, как частицы 
в аморфном теле, и электрические моменты диполей образуют друг 
с другом произвольные углы,

то, очевидно, в случае в степень порядка больше, чем в случае г.
Нужно иметь в виду, что здесь описаны далеко нс все особенно

сти расположения частиц, влияющие на степень порядка. Непол
нота сведений в этой области лишает нас возможности давать исчер
пывающие объяснения относительно изменения степени порядка 
в расположении.

Наконец, определяя направление изменения степени порядка 
в расположении или в движении, мы предполагаем число частиц 
тела постоянным. Сказать что-нибудь об изменении порядка в слу
чаях, когда число частиц системы (например число молекул) изме
няется, мы не можем.

§ 7,3. Связь между энтропией и беспорядком
Из всего изложенного следует, что степень порядка и степень 

беспорядка являются признаками состояния и могут рассматри



ваться как параметры или как функции состояния. Оказывается, 
два признака — степень беспорядка и энтропия — тесно связаны 
друг с другом. Эта связь может быть выражена так:

17*Г I Энтропия системы есть мера беспорядка в ней.
Это положение означает, что энтропия системы является возра

стающей функцией степени беспорядка: при увеличении степени 
беспорядка возрастает также и энтропия системы. Вид функции 
неизвестен.

Таким образом, при неизменной степени порядка (или беспо
рядка) и энтропия должна остаться неизменной; наоборот, в изэн- 
тропических процессах степень порядка должна остаться неизмен
ной. Обычно в изэнтропических процессах изменяется температура; 
следовательно, изменяется степень порядка в движении, а поэтому 
степень порядка в расположении должна измениться в противопо
ложном направлении.

В общем случае положение [7-Г] позволяет по знаку изменения 
степени беспорядка судить о знаке изменения энтропии. Для уста
новления знака изменения степени беспорядка можно пользоваться 
тем, что степень беспорядка есть функция состояния; поэтому ее 
изменение вполне определяется начальным и конечным состояниями 
и должно быть одинаковым для всех процессов, имеющих общее 
начало и общин конец.

Сопоставив (7-Г1 с зависимостью ОС} — ТйЭ, справедливой для 
всех обратимых процессов, мы видим, что и изменение степени 
беспорядка имеют один и тот же знак, т. е. знак теплоты всех обра
тимых процессов совпадает со знаком изменения степени беспо
рядка.

§ 7,4. Применение положения [7-Г] 
к определению знака приращения энтропии

1°. Рассмотрим какой-нибудь идеальный или реальный газ 
постоянного состава. Пусть п молекул его при температуре t зани
мает объем V. Ввиду постоянства состава п — сопэС Несмотря на 
хаотическое тепловое движение, молекулы расположены в среднем 
равномерно по всему объему.

Объем, приходящийся на одну молекулу:

Так как п =  const, то
=  — - .  (7,4,2)

Следовательно, do) и- dV по знаку одинаковы.
Но согласно 17-Б) чем больше со, тем больше степень беспорядка 

в расположении. Поэтому:
17-Д) При всяком расширении газа (dV > 0 )  степень беспорядка 

в расположении возрастает; при изотермическом расширении поря-
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док в движении не изменяется и поэтому результирующее изменение 
степени беспорядка совпадает с изменением степени беспорядка 
в расположении.

Таким образом, [7-Г] и [7-Д] приводят к следующему резуль
тату: изотермическое расширение всякого газа постоянного состава 
увеличивает его энтропию; если это расширение обратимо, то его 
скрытая теплота должна быть положительной:

¿,5 >  0, если >  0. (7,4,3)
Положение [7-Д] и результат (7,4,3) обычно справедливы также 

в случае твердых и жидких тел при условии, что изотермическое 
изменение объема не вызывает изменения числа молекул. Но хорошо 
известно, что иногда скрытая теплота изотермического расширения 
оказывается отрицательной; поэтому ¿ / ^ < 0  при ¿ (Г > 0 .  Это 
означает, что в этих случаях при изотермическом расширении про
исходят еще какие-то изменения, ускользающие от нас и уменьшаю
щие степень беспорядка.

2°. Пусть двухфазная система, образованная одним веществом, 
находится в равновесии при определенных значениях давления 
и температуры. Предположим, одна фаза жидкая, другая — паро
вая. Так как при одной и той же температуре удельный объем пара 
во много раз больше удельного объема жидкости, то и объем, при
ходящийся на одну молекулу, в паре во много раз больше, чем в жид
кости. Вследствие этого при изотермическом парообразовании сте
пень беспорядка в расположении возрастает (степень же беспорядка 
в движении остается постоянной), и поэтому энтропия системы 
жидкость — пар должна увеличиваться.

Таким образом, скрытая теплота обратимого изотермического 
парообразования должна быть положительной. То же самое отно
сится к скрытой теплоте сублимации, так как объем, приходящийся 
на одну молекулу в твердой фазе, значительно меньше, чем в паре. 
Если твердая фаза — кристалл, то при сублимации степень беспо
рядка в расположении возрастает по двум причинам: вследствие 
увеличения объема, приходящегося на каждую молекулу, и вслед
ствие замены кристаллического расположения частиц твердого 
тела некристаллическим расположением в паре.

Скрытая теплота перехода из твердого состояния в жидкое всегда 
положительна, т. е. этот переход всегда связан с возрастанием 
энтропии. Здесь также происходит двоякое изменение степени бес
порядка: изменение объема, приходящегося на одну молекулу, 
вызванное различием удельных объемов жидкой и твердой фаз, 
и изменение вследствие замены дальнего порядка ближним.

Термины дальний и ближний порядок означают следующее: 
в каждом весьма малом объеме жидкости расположение частиц 
кристаллическое, но это правильное расположение сохраняется 
только на расстояниях, соответствующих нескольким узлам решет
ки. В твердом же кристалле отклонения от правильного расположе

на



ння наблюдаются только на расстояниях, соответствующих зна
чительно большему числу узлов.

Таким образом, дальний порядок относится к твердому кри
сталлу, а ближний порядок — к жидкости.

Замена дальнего порядка ближним всегда увеличивает степень 
беспорядка в расположении; в случаях же (например, лсд и вода), 
когда удельный об1>ем жидкой фазы меньше удельного объема твер
дой, объем, приходящийся на 1 молекулу, уменьшается при переходе 
из твердого в жидкое состояние. Однако влияние замены дальнего 
порядка ближним всегда больше влияния уменьшения объема, 
приходящегося на одну молекулу. Поэтому во всех случаях при 
плавлении энтропия возрастает; скрытая теплота плавления всегда 
положительна.

3°. Рассмотрим изохорное повышение температуры однород
ной системы, например, газа постоянного состава. Вследствие 
постоянного объема постоянен и объем, приходящийся на одну 
молекулу; изменение степени результирующего порядка равно 
изменению степени порядка в движении; и так как при повышении 
температуры степень беспорядка увеличивается, то должна возра
стать и энтропия.

Таким образом при <¿^ />0

« > » .  ( - § ■ ) ,> » ■

т. е. теплоемкость Су должна быть положительной.
Покажем, что во всякой однородной системе постоянного 

состава Ср > Су.
Пусть система—газ, й в  — изотерма, ЛО—изохора, А В — изобара 

(рис. 45). Так как степень беспорядка — признак системы, то ее 
изменение в процессах АВ и АО В одинаково.

Как выше сказано, в процессе АО степень беспорядка увели
чивается; в изотермическом процессе О В объем возрастает, должна 
возрасти и степень беспорядка. Таким образом, увеличение сте
пени беспорядка в изобарном процессе АВ больше изменения 
степени беспорядка в процессе АО, т. е. в процессе АВ измене
ние энтропии больше, чем в процессе ЛО; между тем в обоих 
этих процессах повышение температуры одно и то же. Следова
тельно,

(£),>(£),•
Но

(  \  _  с р _  Су
V а? т 9 \ д (  ) у ~  т'*
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Поэтому

Заметим, что всегда Ср >  Су. Между тем в некоторых систе
мах (см. § 7, 1, 6°) изотермическое увеличение объема приводит 
к уменьшению степени беспорядка. Можно показать, что приве
денное только что доказательство сохраняет силу во всех случаях.

Пользуясь положением [7-Д], можно объяснить существование 
отрицательных теплоемкостей и показать, в каких процессах 
теплоемкости могут быть отрицательными.

Рассмотрим два обратимых процесса АЬВ и АеЕ (рис. 46), 
о которых известно, что от А к В и от Л к £  температура

повышается. На элементарном участке АЬ имеем: <И >  0 , (IV >  0; 
следовательно, одновременно увеличивается степень беспорядка 
в движении и в расположении; ¿5 >  0. Таким образом, на этом 
участке

< и > 0 , < 1 8  > 0 , £ > 0 , Т ^ = с > 0 .

На элементарном участке Ае
<Н >  0 , (XV <  0,

т. е. возрастает степень беспорядка в движении, а уменьшается 
степень беспорядка в расположении. Очевидно, на линии АЕ 
приращения (И и ЛV могут оказаться такими, что на участке Ае 
степень результирующего беспорядка уменьшается. Тогда

<18 <  0 при <П >  0, - ^ - < 0 ,  г4 £ - =  С < 0 .

4°. Представим, что цилиндр разделен непроницаемой диа
фрагмой на две части; в левой части содержится идеальный газ А , 
в правой —идеальный газ В\ давление и температура газов одн-
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наковы {tA — tи\ Ра — Рв)\ объемы их — V А, У и- Газы не способны 
вступить в реакцию.

По удалении диафрагмы образуется смесь С газов той же 
температуры и того же давления (/с =  ¿а — ¿в, Рс =  Рл — Рн)\ 
объем смеси Ус — Ул +  Ул* Покажем, что энтропия смеси больше 
суммы энтропий газов до их смешения:

5с >  5д -г 5 л.
В самом деле, пусть числа молекул газов равны пл и пц. 

Тогда до смешения на молекулу газа А и молекулу газа В при
ходятся объемы:

После смешения объемы станут:
, Ус ' Ус (1)А=  —  . со« =  —  

ла пи
так как молекулы газов А и В распределяются по всему объему 
Ус смеси.

Ввиду неизменности температуры изменение степени беспо
рядка вполне определяется изменением степени беспорядка в рас
положении. Это же изменение положительно для каждого из 
газов, так как

<*и >  о>А и ©Ь >  (1)В.
Следовательно, при смешении энтропия должна возрасти. Более 

точно этот результат можно формулировать так:
17-Е] Если температуры и давления идеальных газов и их смеси 

одинаковы, а объем смеси равен сумме объемов газов до смешения. то 
энтропия смеси больше суммы энтропий газов до смешения.

Здесь рассмотрен случай смешения идеальных газов как наи
более простой. При изотермическом смешении других тел, напри
мер двух жидкостей, кроме изменения объемов, приходящихся на 
одну молекулу каждой жидкости, могут быть и другие причины, 
влияющие на изменение степени беспорядка. Но во всех случаях 
увеличение объемов, приходящихся на молекулу каждого из сме
шиваемых тел, является главной причиной увеличения энтропии.

Теперь рассмотрим тот частный случай, когда одинаковы как 
объемы газов А, В и их смеси С, так н их температуры, т. е.

¿А =  В̂ =  *С*
Из ]7-Д] следует, что изменение степени порядка при изотерми

ческом смешении полностью определяется изменением степени 
порядка в расположении, а условие Уд =  Уд =  Ус дает:

й>А =  й>А, =
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т. e. при смешении степень порядка в расположении не изменяется 
ни в газе А , ни в газе В. Это означает, что степень порядка в системе 
отделенных друг от друга газов А и В одинакова со степенью по
рядка в их смеси, и, следовательно, смешение не изменяет энтропии. 
Этот весьма важный результат можно формулировать так: энтропия 
смеси идеальных газов равна сумме энтропий этих газов, каждый 
из которых занимает объем смеси и имеет ее температуру.

§ 7,5. Применения положения 17-Г]
(продолжение)

1°. В § 7,3 было сказано, что в обратимо-адиабатном, т. е. 
в изэнтропическом, процессе изменения степени беспорядка в рас
положении и в движении должны быть различных знаков. Так как 
при повышении температуры увеличивается степень беспорядка 
в движении, то должна уменьшиться степень беспорядка в располо
жении. Следовательно, если беспорядок в расположении зависит 
только от объема о), приходящегося на одну молекулу, то <о должен 
уменьшиться. Но по (7,4,2) î/cù и  dV  — одного знака; таким обра
зом, в обратимо-адиабатном процессе температура и объем системы 
должны изменяться в противоположных направлениях.

В большинстве случаев так и бывает. Но бывают случаи, когда 
в течение обратимо-адиабатного процесса температура и объем изме
няются в одном направлении, т. е.

dsi >  0, если dsV > 0  и dRt <  0, если dsV <  0.

Это означает, что на степень их беспорядка в расположении 
влияет не только объем о», приходящийся на одну молекулу, но 
и какие-то другие обстоятельства.

Сравним полученные только что результаты с (7, 4, 3). Зави
симость

( * ! . ' )  Г I L ' )  ( Л . Л  = _ i
V àV Jt \  dt J  s \  OS Jv 

можно переписать так:

Так как Cv >  0 всегда, то / и (^*^рг')5 должны быть различных 

знаков. Чаще всего I >  0, поэтому ) <  0. Но в тех немно

гих случаях, когда / <  0, должно быть 0-
Последний случай встречается тогда, когда объем ю, приходя

щийся на одну молекулу, — не единственный или не превалирующий 
признак в определении степени порядка в расположении.
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2°. Рассмотрим какое-нибудь парамагнитное тело D в магнит
ном поле, напряжение которого //. Пусть Н изменится на d,H 
при постоянной температуре. Аналогично тому, что было сказано 
относительно диполей в § 7, 1, 5°, при увеличении интенсивности 
магнитного поля (т. е. при dtH >  0) элементарные магниты ста
новятся более параллельными направлению магнитного поля, 
вследствие этого степень беспорядка в расположении уменьшается; 
между тем при t =  const степень беспорядка в движении не изме
няется. Таким образом, при t — const

dtS <  0, если dtH >  0; 
dtS >  0, если d{H <  0.

Отсюда следует, что при обратимом изменении интенсивности 
магнитного поля

dtQ <  0, если dtH >  0 и dtQ >  0, если dtH <  0, т. е. (  ^  <  0.

Скрытая теплота обратимого изотермического увеличения 
интенсивности магнитного поля отрицательна; эта теплота поло
жительна при обратимом изотермическом уменьшении интенсив
ности поля.

Очевидно, при изменении магнитного поля энтропия тела D 
может остаться постоянной только при условии одновременного 
изменения температуры этого тела. В самом деле, при постоянной 
энтропии степень результирующего беспорядка по [7-Г] должна 
остаться неизменной; между тем изменение интенсивности поля 
вызывает изменение степени беспорядка в расположении. Следо
вательно, необходимо, чтобы степень порядка в движении изме
нилась в противоположном направлении. Для этого должна 
измениться температура. Так, например, при обратимо-адиабатном 
увеличении Н (т. е. dsfl >  0) степень беспорядка в расположении 
уменьшается, поэтому степень беспорядка в движении должна 
увеличиться (dst >  0). Таким образом,

dst >  0, если dsH >  0, (

Различие знаков частных производных

Ж  "
легко проверить, исходя из зависимости типа (1,6,2):

( S o m c - f r ) . - - 1 ™
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Отсюда (так как T dS — DQ)

(7,5,2)

где Сн — теплоемкость парамагнитного тела й  при постоянной 
напряженности Н магнитного поля.

Эксперименты убеждают, что С н>  0; поэтому (^~дТГ>) 5 

и должны быть противоположными по знаку, как мы
это и получили.

Заметим, что, пользуясь (7,5,2), можно только прийти к неоди
наковости знаков ~ ^  и . Зависимость же [7-Г] позво
ляет определить знак каждой из этих производных и на основа
нии (7,5,2) установить знак С*.

Результат >  0 имеет существенное применение. На
этом неравенстве основано получение низких температур, близких 
к абсолютному нулю. Поступают так: мгновенно доводят до нуля 
интенсивность магнитного поля, в котором расположено парамаг
нитное тело D, имеющее низкую температуру. Вследствие того,
что ( ж Х >  0, при dsH <  0 будет dst <  0. Поэтому значитель
ному уменьшению интенсивности магнитного поля должно соот
ветствовать ощутительное понижение температуры тела D. Этим 
способом получены самые низкие температуры, очень близкие к 0абс.

3°. Все, что сказано выше о парамагнитных телах в магнитном 
поле, можно повторить об образованных диполями диэлектриках, 
находящихся в электростатическом поле. Создание вокруг диэлек
трика электростатического поля или усиление этого поля умень
шает степень беспорядка в расположении диполей и, следователь
но, уменьшает (при постоянной температуре) его энтропию.

Обозначив через Е  интенсивность электростатического поля, 
имеем аналогично (7,5,1):

Здесь предполагалось, что весь диэлектрик находится в электро
статическом поле.

Теперь представим другой случай. Пусть жидкий диэлектрик, 
состоящий из твердых диполей, является растворителем, а раство
римым служат ионы, например ноны какого-нибудь металла. Каж
дый ион создаст вокруг себя электростатическое поле, очень силь
ное в непосредственной близости к иону и постепенно слабеющее 
с увеличением расстояния от него. Таким образом, каждый пере
шедший в диэлектрик ион уменьшает степень беспорядка в распо
ложении некоторой части диполей растворителя. Если кондентра-
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ция ионов достаточна, то почти все диполи растворителя подверг
нутся указанному влиянию ионов; при малой концентрации ионов 
будет уменьшена степень беспорядка в расположении только части 
диполей.

Так как всякое уменьшение степени беспорядка уменьшает 
энтропию, то мы можем утверждать, что до растворения ионов 
энтропия системы больше, чем после растворения. А отсюда следует, 
что скрытая теплота изотермического растворения ионов в диполь
ной жидкости отрицательна, изэнтропическое же растворение ионов 
должно повысить температуру.



Г л а в а  в о с ь м а я
РАВНОВЕСИЕ СМЕСИ ИДЕАЛЬНЫХ ГАЗОВ

§ 8, 1. Уравнения химических реакций

1°. В теории равновесия систем, в которых возможна хими
ческая реакция, выражения ряда результатов зависят от уравне
ния этой реакции. Вот примеры таких уравнений:

а) З03 =  203;
б) ЗИ8-Р1М2 =  2МН3,

или обозначая вещества через А,, Л2, Л3, а стехиометриче
ские числа через а2, а3 ..

в) а ^ - р  а.,Л2 =  а3Л3;
г) а 1 А! -г а2Л2 =  «3Л3 4- а4Л4.

Если, например, в качестве Ль Л2, Л3 принять Н2, Ы2, NHз 
и положить а! =  3, а.» =  1, «3 =  2, то уравнение в преобразуется в б.

Вещества, вступающие в реакцию, называются реактантами; 
вещества же, получаемые в результате реакции, —продуктами 
реакции. Так, если количество РеО и Н20  уменьшаются, а коли
чества Ре30 4 и И2 увеличиваются, то первые два вещества будут 
реактантами, а вторые два — продуктами реакции:

ЗРеО -р Н20  =  Ге30 4 4* Н2.
Это уравнение является частным случаем уравнения г.

2°. В термодинамике удобнее пользоваться уравнениями реак
ции в несколько ином виде:

д) а1Л4-р и2Л2-р о3Л3 =  О, 
или в наиболее общем случае:

а 1̂ > “Р о2Л2 *Р о3А3 - р . . .  -р алЛл =  0. (8,1,1)
В уравнениях а, б , в, г реактанты —в одной части, продукты 

реакции —в другой, стехиометрические же числа а4, а2 . . .  все
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положительны. В уравнениях д и (8,1,1) как реактанты, так 
и продукты реакции находятся в левой части, а стехиометриче
ские числа положительны для продуктов реакции и отрицательны 
для реактантов. Так, если аммиак образуется из водорода и азота, 
то уравнение реакции должно быть написано так:

е) — ЗН2 — 1 +  2ЫН3 =  0.
Если же, наоборот, аммиак разлагается на На и Ыа, то уравне
ние имеет вид:

ж) ЗНа+  Ш *-2М Н 3 =  0.
При изменении направления реакции, когда реактанты стано

вятся продуктами реакции, а эти последние—реактантами, все 
стехиометрические числа а 15 а2, . . . ,  а* изменяют свои знаки. Это 
обстоятельство приводит к следующему результату, которым мы 
будем пользоваться:

[8-А'1 Знак отношения двух каких-нибудь стехиометрических 
чисел или их произведения не зависит от направления реакции.

Так, если индексы 1,2, 3 отнести соответственно к На, Ы* 
и ЫН3, то в уравнении е

0̂  — ■ 3, а8 =  — 1, о3 =  2,
а в уравнении ж

СЦ =  -Ь3, а2=  - И , а3=  — 2;
в обоих случаях

а 1 —  ̂„  3 _  « 
а> — -  1 “  1 =
_• 2 _ -\-2_ _п

а* “  1 “  - 1  -
3°. Сведения о реакциях, которые приводятся в этом пара

графе, нисколько не зависят от характера системы, в которой 
реакция происходит. Мы будем представлять систему смесью 
идеальных газов

^ 1» ^ 2» •  ’  '1 ^ к *  ^ к *  11 - ^ ( 1+ 8» • • • »  А  

а уравнение реакции пусть будет:
+  • • • + а*Ак =  0. (8,1,1)

Газы Аь Аг, . . . ,  Ак будем называть активными, газы же 
Ак.„ Ак+г, . . . ,  А п не принимающие участия в реакции, т. е. не 
являющиеся ни реактантами, ни продуктами реакции,— нейтрам
ными.

Числа молей нейтральных газов можно изменить, внеся в смесь 
новые количества этих газов или частично удалив их. Числа же 
«!, ла> . . . ,  пк активных газов могут измениться как вследствие
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внесения в смесь новых их количеств или частичного их удале
ния, так и вследствие реакции.

Изменения чисел молей активных газов, вызванные реакцией, 
подчиняются очень простому закону. В самом деле, пусть 
л01, Ло2* •••• Hoh —числа молей газов A ,, А2, . . . , А Л перед реак
цией, а л,, л2, . . . ,  nh — числа молей тех же газов после реакции. 
Тогда изменения чисел молей, вызванные реакцией, будут;

Лnl = tii — л01, Дл* =  tu — л02, . Апк =  пк — лол.
В качестве примера возьмем реакцию е: 2 моля NH3 образуются 

из 3 молей Нг и 1 моля N2. Если Ш{дексы 3, 1, 2 отнести соот
ветственно к Н2, N* и NH3, то а{~  — 3, «*= — 1, а3 = 2; при 
Дл3 = 2 должно быть Дл1 =  — 3, Д =  — 1. Если же образовалось 
2А молей NH3, то должны были вступить в реакцию ЗА, молей 
Н2 и А. молей N 2, т . е.:

ДЛ| =  —ЗА, Ап2 =  — 1А, Ап3 =  -J-2A. 
Отсюда в реакции образования аммиака

Д я, _ А я, 1 Д п2 _ Апг __» Ап3 A /ij > _

"о] ~  ~т~ ~
Ап, _  Ап., _  Апд _  ^  

а А — а 2 ~  а ,  “

То же самое имеет место в случае общего уравнения реакции
(8. 1. 1):

причем
Д«1

An, _  Апа _  __ Anh __ ^

а1 а 2 * "  Oft
0̂1* A rtg — • • • , Дл* — пк—Л

(8, 1,2)

— это приращения чисел молей активных газов вследствие реак
ции (8,1,1). Очевидно при этом ДлЛ41 — Дл*^ =  . . .  =  Дл, =  0, так 
как нейтральные газы ЛЛ4,, Ак,г>. . .  А{ не участвуют в реакции. 
Коэффициент пропорциональности А называется степенью превра
щения.

Продифференцируем (8,1,2), помня, что ах, а2, . . . ,  ак и л0,, 
лм, . . . ,  пок постоянны:

¿я, _  ^
или 01 а*

¿л, — а^А, г/л2 =  а2с!А, . . . ,  йпк == а*^А
Пусть л —общее число молей в смеси газов:

(8,1,3)

л — л14-л2-}-...-1 -лй-г (л*41-{-лЬ4.24"• • • 4*я(); 
так как в реакции (8,1,1)

dnk,x = dnkt% =  . . .  =  dnt =  0,
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то
к к г

dn =  dnt -f- dn* +  • • • +  dnh =  d 2  nr =* d ( 2  nf -f- 2  nr) t
ft+!

или no (8,1,3)

где
dn =  (ct2 -j- a 2 • i- . . .  -i- ал) d'K =  ad?^

h
a =  « j - f  a¿-f • • • 4 -ctk -  2  a r. (8,1,4)

Таким образом, при элементарном изменении ¿X степени пре
вращения выражение изменения общего числа молей в смеси по 
форме совпадает с выражением элементарного изменения числа 
молей любого из активных газов.

Из (8,1,4) следует, что когда а =  0, реакция не изменяет обще
го числа молей смеси.
Вот примеры:

— 1Н2 — 1С12 -4- 2НС1 =  0;

здесь «! =  — 1, а., =  — 1, а3 =  2, «2 Ч- =  0, а = 0.

-  1С02-  1Н2Ч- 1СОЧ- Ш 2О =  0; 

здесь =  — 1, а2=  — I , а3 =  Ч- I, а 4 =  Ч-1, а =  0.

§ 8, 2. Вывод уравнения равновесия смеси 
идеальных газов. Константа равновесия

J0. Очевидно, равновесный процесс может происходить только 
в системе, находящейся в равновесии. Поэтому из {4-А] следует, 
что равновесие —необходимое условие обратимости. Это значит, 
что обратимый процесс есть последовательность состояний равно
весия. Следовательно, условие, достаточное для обратимости, 
является вместе с тем условием равновесия. В гл. 9 будут сде
ланы дополнительные замечания к этому положению. Здесь же, 
пользуясь сказанным, мы определим условие равновесия смеси 
идеальных газов, в которой возможна реакция.

Удобно исходить из cíe дующего: в изохорно-изотермическом про
цессе DolQ = dvtU. Если процесс обратим, то DvlQ= TdvtS. Поэто
му в обратимом изохорно-изотермическом процессе

d'tU = TdvtS. (8,2,1)

То состояние системы, в котором может возникнуть обратимый 
изохорно-изотермический процесс и имеет место (8,2,1), будет 
состоянием равновесия.

Определим U и S  смеси идеальных газов, а затем dvtU и d0(S.
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2°. По (5,8,3) мольная внутренняя энергия каждого идеального 
газа—функция только температуры:

«1 =  их (/), иг =  иг (0, . . . , и 1 = и1 (/). (8,2,2)
Согласно (5,9,1) внутренняя энергия С/ смеси идеальных газов 

Л2, . . Л(, числа молей которых соответственно 
пх, пг.........пк.......... л,, будет равна:

и  = п1и1 Ч пяия 4 . . .  4  а д  =  2  а д .  (8,2,3)
I

Смесь газов предполагается материально изолированной, поэтому 
пи п2, . . . ,  пк могут изменяться только вследствие реакции. Таким 
образом, в элементарной нзохорно-нзотермической реакции по
(8,2,2) и (8,1,3)

<( («г«г) =  М'*г =  игаГйК,
к

¿*1/ =  (в!«! 4  а д  4  • • • 4  а д ) = ( 2  а д )  (8,2,3')I
так как нейтральные газы в реакции не участвуют и 
=  с1пк. г -  Фг1 =  0.

Как сказано в § 8,2,1°, DtíQ =  dl)<L/, и по (8,2,3')
, л

£>4tQ /  d ü \  _  V>
dX V dX )x>\ /  J r r  u

«in*., =

(8,2,4)

Здесь ¿„ — скрытая теплота изохорной реакции, при которой X 
увеличивается на единицу. Из (8,2,4) следует, что кроме стехио
метрических чисел а1( а2, .. ., аА активных газов L0 зависит еще 
только от температуры; ни от числа молей пх, л2, . . . , / i t  газов, 
образующих смесь, ни от того, обратима реакция или нет,' не 
зависит.

3°. Уравнение (6,9,18) выражает энтропию смеси двух идеаль
ных газов; У —объем смеси. Если смесь образована / газами 
Ах% Аг, . . . ,  Л0 то ее энтропия будет:

S -  2  Яг (Л ln V -  Д In яг +  фг (/)]. (8,2,5)1
Приращение энтропии вследствие элементарной изохорно-изотер- 
мнческой реакции (V —const, ¿ — const, d<pr (0 =  0, änĥ  — 
=  d n ^s = . . .  = dnl — 0) будет:

k k
-  R \n n r 4  <pr (01 dnr - ^ ! i nr ~  dnr =

t i
h

— 2  [/?1п1^—/? ln n r 4  <Pr (0 — ^1 
1
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или, так как с1пг = аг (1к, 2 а г =  а »
I
к к

в  [а/? 1п V — /? 2  а г 1п пг 4- 2  а гфг (0 “  <*#] <&• (8,2,6)I I
В этом выражении отсутствуют числа молей нейтральных газов. 
Сумму

А Л
2  аг 1п пг — 2  1п Л?г =  1п (л®1'1“* • • • п1к)•

зависящую только от стехиометрических чисел с^, а2, . . . , а Л 
и чисел молей активных газов, обозначим через 1п Гп, т. е. 
положим

и
*п Г„ =  21 а, 1пяг, 1 

Г , =  я«.п? . . .  п ? . |
(8,2,7)

Тогда

=  (ай  (п К 1п Г„ +  2  а гфг (О -а К )  Л .  (8,2,8)

Мы видели, что .̂,17 зависит только от / и чисел а,, . . . ,  а*; 
согласно (8,2,8) ^ 5 зависит не только от / и а,, . . . ,  а*, но и от 
V и от л,, л2, активных газов. Следовательно, при задан
ной температуре и заданном уравнении реакции можно так 
выбрать V и пж, л2, . . . ,  п,{, чтобы

ъ и - т а * ? .  (8,2,1)
Обозначив через Кп значение Гп, удовлетворяющее условию
(8,2,1) при заданных температуре и объеме, имеем по (8,2,3) 
и (8,2,8) (после сокращения на ¿к):

к к
2 а ^ г  = Т ( а И \п У - К  1п К , +  2  аг<Рг (0 -  аВ) -  (8,2.9)

Кп =««■/!»* . . .  пк»,
или по разделении на ЛТ:

к
1п/Сп =  а1п У-Ь 2  [ ф г ( 0 - - у - ]

1
Наконец, положив

А
• | 2 а г [ фг(0 — 7 - ] - в * « ( о .

(8,2,7')

(8,2, 10)

(8,2, 11)
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где со (/) —функция температуры и стехиометрических чисел 
Оц • • • * получаем:

1п/еп =  а1п У +  со(/). (8,2,12)
Отсюда следует: 1п/С„ и Кп — функции объема и температуры.

4°. Уже было сказано, что (8,2,1)— условие обратимости 
процесса. Выражение (8,2,9) получено из (8,2,1) и также является 
условием обратимости изохорно-изотермической реакции. Но 
согласно 1° условие обратимости заключает в себе и условие 
равновесия. Таким образом, (8,2,10) или (8,2,12) — уравнения 
равновесия смеси идеальных газов, в которой возможна реакция 
(8, 1, 1).

Здесь 1п Кп зависит только от V и /. При постоянных объеме 
и температуре 1п/Са и Кп тоже будут постоянными; поэтому Кн 
и 1пКп называются константами равновесия.

§ 8,3. Некоторые следствия уравнения 
равновесия смеси идеальных газов

1°. Прежде чем перейти к следствиям уравнения равновесия, 
остановимся на свойствах Гп и константы равновесия /Сп, роль 
которых очень важна. Очевидно, свойства Гп присущи также 
константе Кя, но последняя имеет и такие свойства, которых 
лишен Г„.

1) Выражение для 1пГп получается, если в левой части урав
нения реакции (8,1,1) заменить газы А19 . . . , А к логарифмами 
их чисел молей: 1п/тг, 1пя2, . . . , 1 п « Л.

2) При изменении направления реакции изменяются знаки 
всех стехиометрических чисел, поэтому Гп и Кп переходят
в и -¡X-, а 1п Гп и 1п Кп — в — 1п Гп и — 1п Кп. Например,
в реакции 2ЫО — 1Ы2 — Ю2 — 0 константа равновесия Кп =
Если же N 0 разлагается, то уравнение реакции напишется так: 
— 2№0-(- Ш 2-|- Ю2== 0 и К 71 = п~гп+1п+1. Здесь индексы 1, 2, 3 
отнесены соответственно к первому, второму и третьему слагаемым 
уравнения реакции. Это условие относительно индексов будет 
соблюдаться и в последующем.

3) В материально-изолированной смеси Гп неизбежно изменяется 
вследствие реакции. Рассмотрим 1п Гя. Пусть реакция вызвала 
приращение степени к превращения на Лк. По (8,2,7) и (8,1,3)

1 1 
или

* а*
<ИпГ„ =  ( 2 ( 8 , 3 , 1 )

1 г
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В (8,3,1) всегда >  0. Следовательно, знаки прираще-
\ г

ний сПпГп и d.\ совпадают. Совершенно так же, как d 1пГи, 
выражается и d \n K n.

4) В смеси, материально не изолированной, можно изменить 
Гп и тогда, когда реакция не происходит; для этого нужно внести 
извне новые количества активных газов или отчасти удалить из смеси 
эти газы.

Условимся обозначать через 0л,, 0л2, ..., bnh элементарные ко
личества внесенных в смесь активных газов (очевидно, ônlt 6пк 
будут отрицательными при удалении элементарных количеств 
активных газов из смеси), а через ô 1п Гп— соответствующее им 
приращение 1п Гп.
Тогда

k

ô i „ r „ = 2 - î r « „ r. (8А 2>

В (8,3,2) приращения ànr совершенно произвольны; можно, 
например, внести некоторое элементарное количество только газа 
/4,, так что ànt Ф 0, а Ь ц  =  бл3 =  ... =  ônh — 0.

Таким образом, зависимости (8,1,3) не имеют места, и (8,3,2) 
нельзя заменить зависимостью (8,3,1).

5) Числа молей нейтральных газов не входят в выражение
(8,2,7) для Гп. Следовательно, ни присутствие нейтральных газов, 
ни изменение их количеств не могут влиять на численное значе
ние Гп.

2°. По (8,2,12) при равновесии смеси идеальных газов должна 
существовать определенная связь между объемом, температурой 
и числами молей активных газов. Однако из (8,2,12) нельзя по 
данным V и t определить число молей каждого нз активных газов;
(8.2.12) и (8,2,7) устанавливают только одну зависимость между 
числами молей всех активных газов:

к
ln Кп — X аг 1п пт =  а ln V « (t),

В § 8,6,7° указаны данные, необходимые для определения чис
ленного значения 1п К п\ но и без этого уравнение равновесия
(8.2.12) позволяет сделать несколько полезных заключений, опи
раясь на свойства Гл и К п.

А. Числа пт молей активных газов в равновесном состоянии 
смеси нисколько не зависят от природы и количеств нейтральных 
газов. При заданных значениях объема и температуры изменение 
количеств нейтральных газов не вызовет реакции, т. е. не нарушит 
существующего равновесия.
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Б. Как уже сказано в начале 2°, по уравнению равновесия нель
зя однозначно определить числа молей пг активных газов в равно
весном состоянии.

Пусть объем и температура постоянны, и равновесие имеет место 
при числах молей п1, «2, пк активных газов; равновесие будет 
иметь место и при других числах молей

• • • | Л/(,
пI, «2, . . п1,

если этим группам чисел соответствует одно и то же численное 
значение константы Кл. Так, если активными являются газы С02„ 
СО и Ог, имеем уравнение реакции:

2С02 — 2СО — Ю2 =  0.
Для нее

Кп =  п\п?п11.
Допустим, равновесие имеет место при пх 
Тогда

Кп =  5*М*»-2-1 =  | |

5, «* =  4, «3=  2.

Возьмем другие числа молей:

Так как
п[ — 5, п'2 — 2, п’3 — 8.

то и при этих числах молей смесь должна быть в равновесии. 
Равновесие будет иметь место и при « ¡= 10 , «¡ =  4, «¡ =  8.

Рассмотрим случай, когда в уравнении реакции два стехио
метрических числа одинаковы, например а ^ а * .  Тогда =
=  («,/12)а1 и равновесие не нарушится, если числа пх и «2 заме
нить любыми другими п[ и /С удовлетворяющими условию 
п.п'у— Л .« 2 - 

пример:
2Н С 1-1Н 2- 1 С |.  =  0.

В этом уравнении а2= О з =  — 1. Поэтому если, скажем прил2 =  3 
для водорода и «3 =  8 для хлора смесь находится в равновесии, 
то и при числах п \— 8, пя — 3 или «¡ =  6, пя — 4 смесь должна 
быть в равновесии.

Рассмотрим еще случай, когда в уравнении реакции сумма 
двух стехиометрических чисел равна нулю, скажем, а3 =  — а Р 
При таком условии

•
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Поэтому, не нарушая равновесия, можно заменить л, и л3 любыми 
другими числами: п\ и п'3> п\ и л3, удовлетворяющими условию:

п [: п'а =  п[: п\ =  л , : л3.
Вот два примера (индексы 1, 2, 3, 4 относятся соответственно 

к первому, второму, третьему и четвертому слагаемым в урав
нении реакции):

а) 2Н20  — 10 2 — 2Н2 =  0;
б) 1СО2Ч-1Н2- 1 С б - 1 Н 2О ^ 0 .
В примере а , не изменяя числа молей 0 2 и не нарушая рав

новесия при V — const, t =  const, можно увеличивать в одинако
вое число раз количества молей Н20  и Н2. В случае б

«l +  as—l — l —O, а, +  а4 =  0 , а2 +  а3 =  О, а , +  а4 =  0 .
Поэтому равновесие не нарушится, если nlt л„ л3, п4 заменить 
числами:

2  л , , л2, 2 л3, л4;
2 л,, 2 л3, 2л3, 2 л 4 ;
2 л„ 2  л2, 4л3, Пи
Пи 2 л 2 , л3, 2 л4;
onlt ол2, ол3, ол4,

где о — произвольное положительное число.
В случае б а, =  03 , а3 =  а4. Согласно сказанному выше, равно

весие также не нарушается, если вместо л, и л, взять п[ =  л,
и л2 =  л,, или » п9 = оп2 и т. д.

Предположим, что между двумя стехиометрическими числами 
нет зависимостей типа а 1 =  а3, а, — а2. Можно ли, не нарушая 
равновесия, при тех же объеме и температуре увеличить числа 
молей всех активных газов в одинаковое число раз? Чтобы отве
тить на этот вопрос, определим Г„ и IV , соответствующие чи
слам п1г «2, . . . ,  л„ и п[ = ол„ п'г =  ал2, пк = опк:

Гп =  ПЧ'П?
IV =  п\ат'£* . . .  =  (ал, ) “ 1 . . .  (опк)аь —

= пТпа2* . . .  rtJ»i0a*+0«+—^

т. е. Г*, =  Гпо«, так как по (8,1,4) a =  а ,+  а г+ . . . + a ft.
По (8,2,7') совершенно такая же связь была бы между Кп- 

и Кп. Но согласно (8,2,12) при V =  const и / =  const также 
Кп‘ — Кп, т. е. о® * 1 ,  а =  0. Таким образом, увеличение в одина
ковое число раз чисел молей активных газов не нарушает равно
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весия при V =  const и I — const только в тех случаях, когда 
а =  0. Этому условию удовлетворяют, например, реакции

1С12 - И  Н2 — 2НС1 =  О,
1С 0 2 - f  1И , — IC O — 1Н20  =  0.

Предположим, что смесь образована только активными газами 
(т. е. в ней вовсе нет нейтральных газов). Увеличение в одинаковое 
число раз чисел молей всех газов таком смеси не изменяет ее состава. 
Поэтому мы можем сказать: если а Ф 0, то увеличение массы смеси 
идеальных газов при постоянном ее составе нарушает существовав
шее равновесие.

Нужно помнить, что в этом параграфе, говоря об изменениях 
чисел молей активных газов, мы имели в виду изменения количеств 
этих газов вследствие внесения их извне или частичного удаления 
их из смеси.

§ 8,4. Следствия уравнения равновесия 
(продолжение)

1°. Теорема:
(8-А) В материально изолированной смеси идеальных газов при 

постоянных объеме и температуре возможно только одно состояние 
равновесия.

Смысл этого положения тот, что если равновесие имеет место 
при числах молей л ь л2, ..., лЛ активных газов, то ни при каких 
других числах п[, л,', ..., п которые могли бы быть получены из 
Ль .........пи вследствие реакции, равновесие невозможно.

Действительно, в материально изолированную систему новые 
количества газов поступить не могут. Поэтому переход от л л2, ..., 
пп к п\, п'3, ..., п'к мог бы произойти только вследствие реакции.

Но при реакции всегда изменяется степень Л превращения, а 
вместе с нею по (8,3,1) и 1п Га, 1п К л. Между тем согласно (8,2,12) 
при постоянных V и / всем равновесным состояниям смеси должно 
соответствовать одно и то же значение константы равновесия.

2°. Теорема:
(8-Б1 Изохорно-изотермическое внесение в смесь какого-нибудь 

активного газа, например А 3, нарушает равновесие и вызывает ту 
из двух возможных реакций, в которой А в является реактантом; 
в реакцию вступает только часть внесенного количества Л ̂ .

Если в равновесную смесь газов СО, 0 2 и СОг внести некоторое 
количество С02, то часть внесенного С02 разложится, следователь
но, увеличатся числа молей О., нСО в смеси. Внесение же некоторого 
количества 0 2 вызовет переход части СО и 0 2 в С02; но когда уста
новится равновесие, то в смеси окажется больше кислорода, чем 
было перед внесением.

Для доказательства положения (8-Б1 представим, что в равно
весную смесь внесено дп3 молей газа А г
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Положив в (8, 3, 2) 6лi = 6 п2 — ... =  0 и считая отличным от 
нуля только 6/is, имеем:

6 In Кл = -~ - Ьпа. (8,4,1)11S
Изменение In Кп при V =  const и t — const нарушит равновесие 
и вызовет изохорно-изотермическую реакцию, во время которой 
\пК п пусть изменится на d \n K n, причем по (8,3,1)

* 2
<ЯП/Сп =  ( 2 ^ - ) Л .  (8,4,2)

Итак, 1п Кп после внесения количества 6ла газа Ал и пос
ледующей реакции станет равным:

1п/<;=1п /сп+ 6 1 п/(п-м 1пл:п.

Но так как объем и температура постоянны, то константы рав
новесия до внесения газа А$ извне и после установления нового 
равновесия должны быть равны:

1п К'п — 1п Кп, поэтому 6 1п Кп +  d 1п Кл =  О, 

т. е. по (8,4,1) и (8,4,2)

dh = 0. (8,4,3)

Но на основании (8,1,3)
^  dn j df\$   dfi)i

' ~  ¿Г — • . • — ~а— — • "

Приняв dX — - — t получим из (8,4,3):

dn„ ~  — 6 Л: (8.4.4)

Из (8,4,4) и следует положение [8-В|. В самом деле, выра
жение в скобках (8,4,4) положительно и поэтому знаки dn. и Ьпл 
различны: если >  0, то dns <  0. Значит, в реакции, проис
ходящей после внесения в смесь нового количества А ,, этот газ 
является реактантом. Если бы вместо внесения мы удалили 
часть газа Л,., то <  0, >  0, т. е. произошла бы та реак
ция, в которой Ал является продуктом реакции.

Легко также показать, что в реакцию вступает только часть 
внесенного газа, т. е. что |с/п,}|< 6 « 5. Это вытекает из того, что
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X
в скобках (8,4,4) отношение — одно из слагаемыхЛ8

поэтому

Отсюда

2 ^ - £ + * + - + £ + - . +

О <  ) <1па | : Ьп, <  1,
пл <  <*» +  +  ¿п») <  К  -г 6//,).

суммы

Положение [8-Б] полностью доказано.
3° В предыдущем параграфе рассмотрены случаи изменения 

количеств тех активных газов, стехиометрические числа которых 
или равны друг другу (а4 =  а2) или одинаковы по абсолютному 
значению (а, +  а , =  0). Теперь рассмотрим Случай внесения новых 
количеств двух активных газов, стехиометрические числа которых 
1Т|7ашгйолйпъг, йг |ТОйггг7л«?иг, чти фуелзйглгбле л* удаляемые количества 
двух активных газов всегда можно подобрать так, чтобы это 
не вызвало последующей реакции, т. е. чтобы числа молей осталь
ных газов смеси остались неизменными.

Пусть в равновесную смесь внесено Ьпг и 6п< молей актив
ных газов Аг и А,. Тогда в сумме (8,3,2) будет только два сла
гаемых, и мы получим:

6 |п

новое значение логарифма константы равновесия будет:
1пК; =  1п Кп +  Ь\пКп.

Если мы хотим, чтобы эти количества газов Аг и А3 не выз
вали последующей реакции, то должно быть

\пК'п = \пК п, 
или

Ь]пКп-% Ъ п г +  %Ьпшшн 0. (8,4,5)

Так как пг и /25 —числа положительные, то (8,4.5) означает, 
что произведения иг6пт и (хл6п$ должны быть противоположных 
знаков. Поэтому, если знаки аг и ай одинаковы, т. е. если газы 
Ат и А ь или оба — реактанты, или оба —продукты реакции, то 
б/23 и 6пт будут иметь различные знаки; в этом случае нужно 
внести дмт молей Аг и удалить 6п$ молей газа А,, или наоборот.

И* 163



Если же а г и ай имеют различные знаки, т. е. один из газов — 
реактант, а другой — продукт реакции, то, чтобы равновесие 
не нарушалось, нужно или внести количества 6пг и 6п$ обоих 
газов, или удалить эти количества.

Представляет интерес тот частный случай, когда вносимые 
количества газов Лг и Л8 не только не нарушают равновесия, 
но и не изменяют общего числа молей смеси. При этом допол
нительном условии

дпт 6/^ — О,
(8,4,5) принимает вид:

или, так как 6п, Ф 0:
«г = а* ■=1и=1
«г л» ’ ссг а„ (8,4,6)

Из (8,4,6) следует, что изохорно-изотермическое внесение 
одного из активных газов и удаление такого же числа молей 
другого активного газа только тогда не нарушает равновесия 
(т. е. не вызывает последующей реакции), если эти газы или 
оба — реактанты или оба — продукты реакции и если числа молей 
газов прямо пропорциональны их стехиометрическим числам. 
Допустим, N0, Оо, КО.г — активные газы смеси; их индексы — 
соответственно 1, 2, 3. Согласно уравнениям реакции

2ЫО -}-10« — 2М02 =  О, 
или

- 2 Ш - 1 0 2+  2ЫОа= 0 ,

не нарушая равновесия и чисел молей смеси, можно ввести 
небольшое количество N0 и удалить такое же количество Ог, 
или наоборот, внести 0 2 и удалить N0, только при условии, что

, т. е. если число молей КО в два раза больше числа
молей 0 2.

§ 8,5. Влияние изменения объема и температуры 
смеси идеальных газов на ее равновесный состав.

Теплоемкости С* и Со>.
1°. Рассмотрим влияние изменения объема и температуры 

на равновесный состав материально изолированной смеси идеаль
ных газов.

2°. Из (8,2,12) следует, что при а = 0 1пК14 =  « (/) , т. е. Кп 
не зависит от объема. Таким образом, равновесный состав смеси, 
определяемый численным значением К п, будет зависеть только
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от температуры, а изотермическое изменение объема нисколько 
не отразится на составе.

Примерами реакций, в которых а =  О, могут служить:
2Н.1 — 1112 — и 2 =  0,

1С04-1Н20 -  1С02-  1Н2 =  0.
В общем случае, когда а Ф 0, влияние изотермического изменения 
объема на равновесный состав смеси легко установить, пользуясь 
тем, что по (8,3,1)

<Ип К„ = ( £ “ )■ » • (8.5,1)
1 Т

Тогда изотермическому изменению объема на ¿ У  соответствует 
по (8,2,12) и (8,5,1) изменение 1п К п:

Ь 2
=  =  V; (8,5,2)

1
индекс / указывает на то, что все приращения имеют место при 
изотермическом изменении состояния.

Согласно (8,1,4), если п — общее число молей в смеси, то
_  <1п ___ (I,Я

Введя выражение а в (8,5,2) и умножив обе части на 
получим:

л
( 2  л-4  1п V. (8,5,3)

1
В левой части (8,5,3) оба множителя положительны, следо
вательно, оба множителя правой части должны иметь один и тот же 
знак, так что или

с1( 1п V >  0 и й(п >  О, 
или

й1 1п V <  0 и <  0.
Этот результат можно формулировать так:

(8-В) Если в смеси идеальных газов возможна реакция, изме
няющая общее число молей, то изотермическое увеличение объема 
равновесной смеси вызывает ту из двух противоположных реак
ций, которая увеличивает общее число молей.

Очевидно, при изотермическом уменьшении объема произойдет 
та реакция, в результате которой уменьшается общее число 
молей смеси. Наконец, как уже сказано в начале параграфа, 
если в смеси возможна только реакция, не изменяющая общего
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числа молей, то изотермическое изменение объема не вызывает 
реакции, т. е. не изменяет равновесного состава смеси.

П р и м ер ы .
В смеси идеальных газов, содержащей С02 СО и Ог, при 

изотермическом увеличении объема часть С02 разложится, так как 
при этом увеличивается общее число молей.

Изотермическое уменьшение объема смеси, в которой актив
ными являются газы МН9, Н2 и вызывает увеличение коли
чества МНн, так как при этом уменьшается общее число молей.

Нужно иметь в виду, что изотермическое изменение объема 
всегда сопровождается противоположного знака изменением давле
ния (см. [1-Ж]). Поэтому в теореме [8-В] н ее применениях 
изотермическое увеличение объема можно заменить изотермическим 
уменьшением давления.

З3. Чтобы определить влияние нзохорного изменения темпера
туры на равновесный состав смеси идеальных газов, продифферен
цируем 1п Кп при постоянном объеме. По (8,5,1)

* г
=  (8-5,4)

I
а по (8,2,10)

ь
¿Лп/С„ =  - 1 2 а ' [ ^ (' ) - й ( т С) ]  • (8,5,5)

Здесь в правой части фг (0  и иг — функции только температуры, 
причем согласно (6,9,7) с/<рг =  ~ - ;  поэтому на основании (8,2,4)

- ^ 2  “ г [ % ( ') - < (  О ) ] ЯТг
Таким образом,

/г
й. 1п К„ =  (  2  )  4Л =  «V

I Г
ИЛИ

Г д 1п Кп \  ¿п_
V Л ~  ЯТ* ’

№ м з ? ) а т 11

(8.5.6)

(8.5.7)

(8.5.8)

(8.5.9)

Зависимость (8,5,8) называется уравнением изохоры Ванш-Гоффа.
Внимательное рассмотрение одной из зависимостей (8,5,7) —

(8,5,9) приводит к положению, аналогичному (8-В|:
[8-1'] При изохорном увеличении температуры состав равно

весной смеси идеальных газов изменяется —происходит та из двух
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противоположных реакций, скрытая теплота которой поло• 
жите льна.

В самом деле, предположим, что реакция, вызвавшая измене
ние X на произошла изотермически; тогда по определе
нию (8,2,4) скрытой теплоты £),(? =  причем =- так как
по условию изотермическая реакция должна вызвать то же 
изменение й(Х, что и изохорная. Умножив среднюю и правую 
части (8,5,7) на йьХ (или с(,Х), получим:

Р7'2 ‘ (8,5,10)

В этом выражении левая часть положительна, следовательно, 
произведение > 0 ,  т. с. должно быть:

0 $  >  0 при й0( >  0,
0 $  <  0 при (10( <  0.

Это и выражено в теореме 18-Г].
Например, скрытая теплота образования воды из Н2 и 0 2 отри

цательна (реакция экзотермическая). Поэтому из (8-Г] следует, 
что при изохорном повышении температуры в равновесной смеси 
газов Н.гО, Н2 и 0 2 должно уменьшится количество пара Н20 .

Скрытая теплота образования озона 0 3 из кислорода 0 2 поло
жительна (реакция эндотермическая), поэтому при изохорном повы
шении температуры смеси газов 0 2 и Оа должно увеличиваться 
количество озона.

Реакция 2СОг —2СО~ 102 =  0 экзотермическая, поэтому при 
изохорном повышении температуры равновесной смеси С02-ЬССЦ 0 2 
будет уменьшаться количество С02, а при изохорном понижении 
температуры будет увеличиваться количество СО.,.

Диссоциация молекулы на атомы, например С1^= 2СК 2Л, 
всегда эндотермична. Поэтому совершенно незначительная при 
низких температурах, она становится все более заметной с повы
шением температуры.

Нередки случаи, когда скрытая теплота Ь1> реакции мало 
изменяется даже при значительном изменении температуры.

Например, скрытая теплота диссоциации Н20  равна 115690 кал 
при 300° К и близка к 115470 кал при температуре близкой к 0° К.

В предположении, что ¿0 мало изменяется с температурой,
* /  0 Х \  д\п К» \абсолютные значения производных —д1 )  должны

быстро возрастать с понижением температуры — ввиду того, что 
знаменатель (8,5,8) содержит Т 2 — н стремится к бесконечности 
при приближении Т  к 0" К. Так как л — величина конечная,
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из сказанного следует заключить, что масса продуктов, образова
ние которых эндот^рмично, быстрее и быстрее уменьшается при 
понижении температуры и нередко практически обращается в нуль 
при температурах, далеких от абсолютного нуля. Так, при атмо
сферном давлении и 2000J C и выше в кислороде содержится 
некоторое количеств0 озона; при медленном понижении темпера
туры до 1000 С кислород практически не содержит озона.

Нередки случай когда скрытая теплота реакции, изменяясь 
при изменении температуры, обращается в 0 при некоторой тем
пературе, которую обозначим T m. V13 и (й,Ъ.9) следует,
что при температуре Т1П константа Кп и степень превращения X 
достигают экстремума.

Характер экстремума устанавливается следующим рассужде
нием: если при температурах ниже 7’т  реакция эндотермична
(т. е. L, >  0), то (  а ПРИ температурах выше TinL0 <  0

и ^.¡^Л  < 0. Это значит, что при температуре Tm X и Kti достигают
максимума. Итак в этом случае количество продуктов реакции 
возрастает при повышении температуры до Тт и убывает при 
дальнейшем повышении температуры.

4°. Т е п л о е м к о с т и  Cv и С,*, Ср и Ср1 п ри  п о с т о я н 
ном с о с т а в е  и при р е а к ц и и .  Зависимость (8,2,4) показы
вает, что скрыта** теплота реакции в смеси идеальных газов 
вообще отлична of нуля и не зависит от того, обратима реакция 
или нет. Мы так>кс знаем из § 4,1,2°, что при очень быстром 
изменении температуры смеси ее состав может оставаться неизмен
ным. Таким образом, изохорное изменение температуры может 
сопровождаться реакцией или происходить при постоянном составе.

Обозначим теплоемкость в первом случае через Сгм а во вто- 
ром — через С (при Х =  const состав смеси не изменяется). 
Нетрудно показать, что С0 >  С^, т. е. что в одном и том же 
состоянии теплоемкость изохорного процесса, сопровождающегося 
реакцией, больше, чем в том случае, когда реакция не происходит.

Помня, что

рассмотрим з а в и с и м о с т ь  типа ( 1 , 6 , 6 ) :

Здесь по (8,2,4)

(8,5,11)
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а по (8,5,8) и (8,5,9)

(*).
Поэтому

VI агЯТ2 V  —^  «г

( М л  Г З .Л  =
Ч. У о

/2

Из (8,5,11) и (8,5,12) следует: 

С„ — Ск\  —

я г 2 у. —
"  пг

—  > 0 ./ - ^

и
> 0

(8,5,12)

(8,5,13>
яг* V  —пт

Таким же образом, взяв И вместо и ,  можно показать, что
Ср — Ср\ > 0 .  (8,514>

§ 8,6. Другие виды уравнения равновесия 
смеси идеальных газов

1°. Как уже сказано в § 8 ,3 ,2 \  уравнение (8,2,12) показы
вает, какому условию должны удовлетворять числа молей актив
ных газов в состоянии равновесия смеси при заданных значениях 
объема и температуры. Очевидно, можно спросить, какому условию 
должны при равновесии смеси удовлетворять парциальные давле
ния активных газов или их мольные доли, их объемные концен
трации. Таким образом, в уравнении (8.2,12) можно числа молей 
активных газов заменить их парциальными давлениями, мольными 
долями или объемными концентрациями.

2°. Пусть V — объем всей смеси, п — общее число молей актив
ных и нейтральных газов, р — общее давление активных и нейтраль
ных газов;

« =  «!-{-/72+  . . .  4 -яЛ +  лЛ+1 +  • • • + п1= 2 ЯГ;1
I

р — р1-г pH* • • • 'Ь рл -I- Рн*1 +  • • • + р { =  У  рг-]
При уравнении реакции

4- а 2Л2 -} • . . .  -г а иАк =  0

(8 ,6 , 1)

газы Ар Л2, . . . ,  Ак являются активными, а газы Лк41, . . .
. . . ,  А (— нейтральными. Введем обозначения:

ог =  —  — объемная концентрация газа Аг в смеси; (8,6,2) 

хг =  —£■ — мольная доля газа Аг в смеси.
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Рассмотрим величины
Г0 =  о«1а«2 . . .  ст^, Гх =  Гр =  (8,6,3)

аналогичные Гл = п^п%* . . .  «¡¡*. При равновесии смеси Г0, Гх, Гр 
становятся соответственно константами равновесия К0, Кх, Кр.

3°. Го, Гт, Гр и Гп связаны друг с другом следующим обра
зом. Согласно (8,6,2) пг = огУ, поэтому

г„  =  ( < r ,v r(o,vr ■ ■ ■ (а,У)'<' =  . .  “!+ “  +<\
или, так как по (8,1,4) c^-j a2-f . . .  -j-ak —a:

r n =  r 0Va, Г о = Г чУ а. (8,6,4)
По (8,6,2) пт = хгп; отсюда

Гп = (Х1п Г ( х 2п Г  . . .  (W T *
или на основании (8,6.3)

Гп =  Г*л°, Гх =  Гп/г« . (8.6,5)
Наконец,

Рг пгР~~Ц~ХГ' Рг =  ХгР- 
Следовательно, по (8,6,3)

Гр =  (*iP)ai (**/>)“*• • -(xhP)ak =  *71л»8- • -x frp* ' 
или

Гр =  Гхра, Гх =  Грр-«. (8,6,6)
4°. Так как /(п, /(„, Кх, Кр представляют значения Гц, Г0, 

Гх и Гр в состоянии равновесия смеси, то из (8,6,4) следует:
Ka — KnV -ay или ln/(o =  lnK* —сс)п V,

«ли по (8,2,12) (8,6,7)
lnKo = w(t). j

Выражения (8,6,4) и (8,6,5) дают:

Отсюда и из (8,6,7)
1п/Сх — (о ( 0 “b a ln/?T — alnp . (8,6,8)

Согласно (8,6,6)
КР =  Кхра, (8,6,6')

или на основании (8,6,8)
In Кр =  о) (/) +  a In RT. (8,6,9)



В последующем будем пользоваться обозначением:
ш' (*) =  ©(*)-!-а 1пЯ7\ (8,6,10)

Тогда
1п/Ср-о'(0. (6,6,9')

Из (8,2,12), (8,6,7) — (8,6,9) заключаем, что при а =  0
Кп= К а = Кх = Кр =  о)(/),

и все константы равновесия равны друг другу, оказываются 
функциями только температуры.

В общем случае, когда а Ф 0, численные значения константы 
равновесия различны; при этом:

К п — функция температуры и объема, \
К0 и Кр — функции только температуры, [ (8,6,10')
К*-функция температуры и давления. )

5°. Мы видели в (8,5,8), что Г~ — 1УТ* • Чтобы опре
делить производную 1пКр по /, нужно иметь в виду, что 1п /Ср 
зависит только от /; таким образом, вместо частной производ- 

/ д 1п Кр \  (ИпКр
ной I, — ^ — ] здесь будет полная производная — ^ — .
Согласно (8,6,9)

(1\т)Кр а
(И =  Л * г  ’ (8,6, 11)

Но по (8,5,7) 

Поэтому

<1о) (0 причем

~ Р - + - г ~ я т - ( ь + * * г )ЯГ*
Легко показать, что

^ + а Я Г  =  1 р = ( % ) г

(8 ,6 , 12)

(8.6.13)

(8.6.14)

Действительно, в смеси идеальных газов Н —и  +  пЯТ', поэтому

( * ) . - ( * ) , + « ■ -  ( 8 Д |5 )

так как на основании (8,1,4) —  =  а. С другой стороны, И не 
зависит от р\ вследствие этого можно написать:

{ д Н \ _  (  м  \  _  (
V дк ) 1" Ч л Л р “ 'ч  д>. /

(8,6,16)
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На основании (8,6,12), (8,6,16), (8,6,15), (8,6,14) и (8,6,11)
(11п К*

(Н
‘р __¿р 1 — С

~  РТ* ' ь г > - \  д>. ) [ ' (8,6,17)

6°. Константой КХу являющейся функцией температуры и дав
ления, пользуются часто; поэтому ее частные производные по t 
и но р представляют интерес. Определить эти производные можно, 
исходя из того, что Кр — функция только температуры, поэтому

и по (8,6,17)
(• д 1п /Ср ^  (11п Кр ¿р
^  Ш  )  Р  =  — Л =  ~ Я Т - ~  *

Согласно (8,6,6)

(8,6,18)

(8,6,19)

Кр = Кхра, И Л И  1пК„ —1пКх +  а1пр. (8,6,20)
Из (8,6,20) следует:

^ д\п Кр ■ д 1п Кх \
\  01 )р \ *  ) Р '

или на основании (8,6,19)
/  д 1п/СЛ Л __^р_
\  Ы ) р ~  ЯТ* ' (8,6,21)

Перейдем к частным производным но р. 
Выражения (8,6,20) и (8,6,18) дают:

/  д !п Кх \  а
V Ор Р * (8 ,6,22)

Правой части (8,6,22) можно придать другой вид, лучше вскры
вающий ее смысл. Пусть V, п и о —объем, число молей и моль-

ртный объем смеси газов; У =  по, причем и — о(р, ()=.—  ;

Отсюда
(8.6.23)

(8.6.24)

Э дсс ( ~ ) 1> ( означает изменение объема смеси при изобарно
изотермической реакции, увеличивающей к на единицу.

7°. Согласно (8,2,4) =  2а г«г и, как отмечено
в § 8,2,2°, зависит от температуры; таким же образом Лр
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также зависит от температуры. Предположим, что функции £„ =  
=  ¿„(0  и Гр= Г р (/) известны. Тогда, умножив обе части (8,5,8) 
и (8,6,17) на (И и проинтегрировав, получим:

\ п К „ = 1 ^ г с и  +  В ^ у ,  

!> ./(,=   ̂ ^ с и ^ В ( р ) .
(8,6,25)

Так как при интегрировании остается постоянным объем смеси 
в (8,5,8) и ее давление в (8,6,17), то интеграционная константа В 
должна быть функцией V , а константа О-функцией р.

Мы рассмотрим здесь обычные способы определения 1пКр; 
все, что будет сказано, можно повторить и относительно 1п К п, 
заменив р, Ср и Гр через V , С„ и В„.

Обыкновенно ¿ р дается в виде степенного температурного ряда:

Тогда
~  ао а\Т 1 -|- +  • • • +  а кТн-

1пКр=  — §=- +  5 ^ Т + - ^ + ^ + . . .  +  0 .  (8,6,27)

(8,6,26

Приняв, например, что скрытая теплота реакции

получим:

СО +• Н20  -  (С02 +  Н2) =  0 
— 10232 -Ь 0,1635Т -Ь 0,00101 Г2,

„ . 10232 . 0,1685, ~  . 0,00505 Т
1П Ар =  -г Н--- ^—  Ш 1 -1---------д-----

(/?=  1,987 кал).
Скрытая теплота образования аммиака из водорода и азота

(2КН3- З Н 2~ Г ^  =  0)
¿ р =  18,251 -Ъ 15, ЮГ -  7,954-10'3/ '2-}-1,34- К Г Т 3.

Следовательно,

1пКр = 18,251
ЯТ

15,10, ~  7,95*1 10“Ч  . 0,67* Ю'в7'г , п
“ ¡ т | п / -------- ¡ г ~ + — « — г ° ■

Д л я  установления численного значения й  достаточно знать зна
чение 1п Кр при одной какой-нибудь температуре. Когда предпо
лагают пользоваться выражением для 1п Кр в очень небольшом 
температурном интервале или когда очень мало изменяется 
при изменении температуры, считают Гр постоянной. В этом 
случае

С л* _  1т>
Ь Я Я  ш  -  ЯТ *
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и мы получаем

1п Кр --------{-О.
Следует помнить, что в свою очередь и ¿ р определяется 

интегрированием формулы Кирхгофа
(  д1-у \  ( дСу \
\  д1 Л " Л  д\ Л р ’

где Ср — теплоемкость всей смеси. Так как Ср =  2пусгр, где сгр — 
мольная теплоемкость газа Аг, то аналогично тому, как из (8,2,3> 
получается (8,2,4), мы имеем:

Поэтому

|  (2агсгр) Л +  О' (р) (8,6,26')
и согласно (8,6,25)

1п К„ =  5 -Л.т  $ (2а,с,р) Л -  +  (р). (8,6,27')

Здесь для определения значений констант О' (р) и О(р) придется 
установить посредством эксперимента значения 1п /Ср при двух 
различных температурах.

Нетрудно заметить, что (8,6,26') совпадает с (8,6,26) а (8,6,27') — 
с (8,6,27).

Нужно иметь в виду, что иногда экспериментальное опреде
ление скрытой теплоты реакции бывает связано с гораздо боль
шими трудностями, чем экспериментальное определение 1п Кр 
в функции температуры. В таких случаях, пользуясь зависи
мостью (8,6,17)

<*1п Кр _
Ъ ~  ~кТ* •

вычисляют ¿ р.

§ 8,7. Влияние нейтральных и активных газов 
на состав равновесной смеси идеальных газов 

при постоянных температуре и давлении

1°. В § 8,3 и 8,4 было показано, что при постоянных объеме 
и температуре внесение нейтральных газов совершенно не влияет 
на числа молей активных газов равновесной смеси, внесение же 
какого-нибудь активного газа вызывает ту реакцию, в которой 
внесенный газ является реактантом. Внесение же центрального
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или активного газа при постоянных давлении и температуре 
оказывает на смесь другое влияние. Пользуясь константой равно
весия /Ср, можно установить это влияние.

2°. Условимся обозначать через /?„ число молей какого-нибудь 
нейтрального газа, через б —изменения, вызванные внесением 
извне элементарного количества какого-нибудь газа (6 /2, 6 /Ср, 6 /CJ, 
а через d — изменения, вызванные элементарной реакцией 
(dn,dK v, dKn). Обозначения 6 и d были приняты в § 8,3,1°.

Активными являются газы Аи Аг, . . . , A h, т. е. уравнение 
реакции таково:

о.\Ах +  а2А2 +  • •. +  ~
По (8 ,6 ,6 ') и (8,6,5)

Кр =  KxfP =  Кпп -ара, In Кр =  In/Cw — a In л +  a l np;  (8,7,1)
поэтому при р — const

б In Кр =  6  In Кп -  аб In п. (8,7, Г)
При внесении 6 /?„ какого-нибудь нейтрального газа 

6/гt =  6/и — . . .  =  6пк =  О,
поэтому изменение общего числа молей смеси 6п=6па, и б In /Са= 0 .

Таким образом,
61nKp = - ^ - a = - a 6̂ .  (8,7,2)

При а Ф 0 также 61п/Ср # 0 .  Это означает, что внесение ней
трального газа извне нарушит равновесие смеси и вызовет реак
цию, после которой наступит новое состояние равновесия.

Пусть приращения 1п/Ср и к в течение реакции будут d \n K p 
и dk; тогда полное приращение 1пК р вследствие внесения ней
трального газа и последующей реакции должно равняться нулю, 
так как при неизменной температуре всем состоянием равновесия 
соответствует одно и то же значение 1пКр [см. (8,6,9)].

Итак, полное приращение
6 In /<р -М  In Кр =  0. (8,7,3)

По (8,7,1) и (8,5,1) при р =  const и / =  const

«ИпК, =  Л 1 | Ч С . - в ^ - ( 2 ^ ) л - в А .

Если воспользоваться (8,1,4): d k =  -^ »  то

din Кр (8.7,4)
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(8,7,5)

На основании (8,7,2), (8,7,3) и (8,7,4) имеем:
h

причем коэффициенты при dn и àn„ положительны можно строго
h

математически доказать, что V  iii. >  ~L и легко в этом убедиться
1 г

на любом примере J  ; поэтому ô/i„ и dn имеют один и тот же знак.
Чтобы полностью формулировать полученный результат, нужно 

еще иметь в виду, что: 1) 6пн>  0, 2) по (8,7,5) при а — 0 также 
dn =  0, 3) реакции, в которых а =  0, не изменяют общего числа 
молей.

(8-Д I Изобарно-изотермическое внесение в смесь идеальных газов 
нового количества нейтрального газа не нарушает равновесия, 
если реакция не изменяет общего числа молей смеси. Если же реак
ция изменяет общее число молей смеси, то изобарно-изотермическое 
внесение нового количества нейтрального газа вызывает ту из двух 
противоположных реакций, которая увеличивает обш,ее число молей 
смеси.

Например, изобарно-изотермическое внесение какого-нибудь 
нейтрального газа в смесь, активными газами которой являются 
Н2, С12 и НС1 (уравнение реакции 21 ICI — 1Н2 — 1С12 =  0), 
совершенно не изменит количеств Н2, С12 и НС1. Такое же внесение 
нейтрального газа в смесь, активными газами которой служат С02, 
СО, 0.> (уравнение реакции 2С02 — 2СО — 102 — 0), вызовет раз
ложение части С02. Между тем изохорно-изотермическое внесение 
нейтрального газа ни в одной смеси идеальных газов не вызовет 
реакции.

3°. Теперь рассмотрим влияние внесения активных газов на 
состав смеси при постоянных давлении и температуре.

Вместо нейтрального газа внесем в смесь Ьпг молей одного из 
активных газов А г Это увеличит на ônr число молей пг газа А г 
при неизменных количествах всех остальных газов; поэтому общее 
число молей п тоже увеличится на ön =  ô/tr. Имея в виду, что 
изменяются только пг и п и что давление постоянно, получим из
(8,7,1) и (8,3,2):

Ô ln АГ„ =  — in . — - 6 п = ( h — “ 6пг. (8,7,6)Р nv Г П \  nr П J  T v /

Это выражение отличается от (8,7,2).
Как сказано выше, изобарно-изотермическое изменение In Кр 

должно вызвать такую реакцию, чтобы сопряженное с нею изме-
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ней не In К.

= -4 .

[см. (8,7,1)» Р — const] отвечало условию (8,7,3). Заменив со
гласно (8,1,3) н (8,1,4) dn на a dX и приняв dX — ^ ^ ,  находим:аг

* * * ; - ( 2 ! - 2 г - т г ) £ - -  <8-7-7»I
и по (8,7,6) и (8,7,3)

£ ) « * •  <8 ' 7 '8 >

В этом равенстве коэффициент при ¿пг равен коэффициенту 
при йп в (8,7,5) и, следовательно, положителен, а коэффициент 
при бпг может быть как положительным, так и отрицательным.

Действительно, если знаки аг и а различны, то - —<  0 и не
зависимо от чисел п и пг коэффициент при 6/?г окажется отри
цательным. Если же знаки а г и а одинаковы, то на знак раз
ности кроме а г и а, влияют и числа п, пт. Таким

образом, в зависимости от знака разности —̂ -----знаки dnr
и 6пг могут быть и одинаковыми и различными, ¿лучаи одина
ковых знаков наблюдались редко, случаи же различных знаков 
обычны.

Пусть в смеси активными являются газы ЫН3, и Н2, 
которые обозначим соответственно индексами 1, 2, 3 Согласно 
уравнению реакции

2ЫН3— Ш 2 —ЗН2 =  О
а, =  2, а2= — 1, Оз= — 3, а =  — 2.

Внесем в смесь некоторое количество азота; положив в фор
муле (8,7,8) г —2, имеем:

ага =  ( -  1)-( — 2) =  2; а * = + 1 ,
т. е. коэффициент при 6пг окажется

_2____
п л, *

Предположим, что число п3 молей водорода очень мало; тогда 
в области температур, когда КГ) не очень велико и не очень

12 А. А. Акопян 177



мпла, /2, тоже должно быть малым, так как Кр = • Следова
тельно, п =  пх 4- п.г 4- п3 будет мало отличаться от п2, и

2
п

_1пг ~ > 0 .

Таким образом, в (8,7,8), коэффициенты при Ьпг и 
положительны, Ьп.г >  0. Значит (1п* >  0, т. е. мы пришли к сле
дующему результату: когда в смеси активными газами являются 
ЫН8, N3 и Н2 и числа молей водорода и аммиака малы, то вне
сение некоторого количества азота вызовет разложение аммиака, 
вследствие чего количество свободного азота еще более увели
чится.

Теперь снова введем азот, так что в (8,7,8)
и г а  а Г  _  2  
п пг п пг ’

но относительно чисел молей пи л2, п3 сделаем другие предполо
жения.

Допустим, что пг и п3 почти одинаковы; тогда
п =  пх 4  По 4  пл =  пу 4- 2л2» т. с. п >  2пг. 

Следовательно,

т. е. п п2 — <  0.п По

При этом в (8,7,8) знаки бя2 и будут различными. В этом 
случае внесение извне некоторого количества азота вызовет обра
зование аммиака, вследствие чего часть внесенного азота вступит 
в реакцию.

Наконец, представим, что вносится в смесь не азот, а аммиак; 
тогда г — 1 (по условию индексом 1 отмечается аммиак). Отсюда

а1а =  2 ( — 2)=  — 4 <  0, а; =  4, 
и в левой части (8,7,8) будет:

2 чадI __ _а  ̂__ а,а аг
п пг п п1 < 0 .

Поэтому независимо от чисел п и пх молей и 6 «! будут иметь 
противоположные знаки: внесенный изобарно-изотермическим спо
собом аммиак вызовет реакцию разложения аммиака.



Г л а в а  д е в я т а я
ТЕОРИЯ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОГО 

РАВНОВЕСИЯ

§ 9,1. Различные виды равновесия

1°. Характер равновесия термодинамических систем, как и 
характер равновесия механических систем, может быть весьма раз
личным. Мы начнем с рассмотрения различных случаев равновесия 
в механике.

Если шарик, покоящийся в наииизшей точке А гладкой поло
сти (рис. 47, а) отклонить из А в бесконечно близкое положение В 
(или С), то на него начнет действовать сила, стремящаяся вызвать 
движение от В (или С) к А. Поэтому, как только причина, откло
нившая шарик из положения А равновесия, будет устранена, нач
нется движение в направлении к А. Равновесие шарика в положе
нии А называется устойчивым. Равновесие шарика в наивысшем 
положении £) на жесткой поверхности (рис. 47,6) неустойчиво, 
так как при малейшем отклонении от положения £> возникает сила, 
стремящаяся удалить шарик от положения О: в любом поло
жении £  (или Р) шарик, предоставленный самому себе, скатится 
вниз.

Представим два одинаковых одноименных заряда е в неподвиж
ных точках А и В и подвижный шарик, несущий заряд е'. Шарик 
будет в равновесии, если его центр находится в середине прямой АВ. 
Это равновесие устойчиво, если знак заряда е совпадает со знаком е 
неподвижных зарядов в А и В\ в противном случае равновесие 
неустойчиво.

Действительно, предположим, шарик незначительно смещен 
из положения равновесия к точке А . При одинаковых знаках е 
и е шарик отталкивается зарядами точки А и точки В\ в новом 
положении он сильнее отталкивается зарядом точки Л, чем зарядом 
точки В , поэтому предоставленный самому себе шарик начнет дви
гаться к средине — к положению равновесия. Если же знак е' проти
воположен знаку е, то в новом положении шарик притягивается 
зарядом точки А сильнее, чем зарядом точки В, и предоставленный
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самому себе начнет двигаться в направлении к точке Л; следова
тельно, в этом случае равновесие неустойчиво.

В окружающей среде происходят непрерывные изменения, кото
рые влияют и на равновесную систему; в частности, всегда возможны 
совершенно незначительные смещения из положения равновесия. 
Если равновесие устойчиво, то система неизменно будет возвра

щаться к равновесному положению. В случае же неустойчивого 
равновесия ничтожно малые смещения вызовут дальнейшие откло
нения от состояния равновесия. Таким образом, неустойчивые рав
новесия не наблюдаются никогда.

Любое тело (шар, кубик, тело произвольной формы) оказывает
ся в равновесии на горизонтальной идеально гладкой доске. Где бы 
на этой доске ни находилось тело, на него действуют его вес и реак
ция доски, уравновешивающие друг друга. Таким образом, равно

весие не нарушается с изменением места 
на доске. Такое равновесие называется 
безразличным. Обратим внимание на то, 
что для выяснения вопроса, устойчиво 
равновесие или неустойчиво, рассматри
вают поведение тела в бесконечной бли
зости от положения равновесия, т. е. 
рассматривают бесконечно малые пере
мещения. Имея в виду это, представим 
шарик на поверхности (рнс. 48). Он 

будет в устойчивом равновесии как в точке А, так и в точке В. 
Однако, если шарик переместить влево от В на конечное, но малое 
расстояние, то он не вернется в Б, а покатится вниз, и его новым 
положением равновесия будет А. Чтобы, наоборот, из равновесного 
положения А попасть в В, шарик должен быть перемещен на гораздо 
большее расстояние. Про это говорят, что равновесие в А более 
устойчиво, чем в В, или, иначе, что равновесие в В неустойчиво 
относительно равновесия в А.

Обыкновенно устойчивое равновесие называют стабильным, 
неустойчивое —лабильным, а менее устойчивое из двух стабильных 
состояний (см. рис. 48) — метастабильным.
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2°. Равновесие термодинамических систем также бывает ста
бильное, метастабильное, лабильное (неустойчивое) и безразлич
ное. Примеры безразличного равновесия будут рассмотрены в гл. 10 
В гл. 16 будет установлен тот класс термодинамических систем, 
в которых равновесие может быть только безразличным (это — 
моновариантные системы, § 16, 6, 3°).

Приведем примеры стабильного и мета ста б ильного равновесия.
Пусть газ постоянного состава заключен в цилиндр с поршнем, 

причем трения между стенками цилиндра и поршня пет; цилиндр 
и поршень — диатермические. Если температура т и давление 
ре среды равны соответственно температуре t и давлению р газа, 
то газ будет в равновесии. При т — const увеличим ре на бесконеч
но малую величину dpt \ это нарушит равновесие, и поршень начнет 
опускаться. Но при изотермическом уменьшении объема газа его 
давление будет возрастать и достигнет значения р dp — Рс~г dpe. 
С этого момента движение поршня прекратится и наступит новое 
состояние равновесия, бесконечно близкое к первоначальному 
состоянию.

Если внешнее давление довести до начального значения ре, то 
поршень начнет подниматься; при постоянной температуре это 
приведет к уменьшению давления газа; когда оно станет равным 
р, поршень остановится, и газ вернется к начальному состоя
нию равновесия. Все эти рассуждения справедливы в предположе
нии, что при выбранных р и / газ не может превратиться в жидкость.

Итак, здесь бесконечно малое изменение в окружающей среде 
привело к бесконечно малому изменению равновесного состояния; 
по устранении причины, вызвавшей изменение, система вернулась 
к начальному равновесному состоянию. Следовательно, равновесие 
газа постоянного состава — равновесие стабильное.

Другим примером стабильного равновесия может служить рас
смотренное в гл. 8 равновесие смеси идеальных газов, в которой 
возможна реакция. Мы там видели, что бесконечно малым измене
ниям объема или температуры соответствуют бесконечно малые 
изменения состава и давления смеси, т. е. бесконечно малые изме
нения равновесного состояния. Введение бесконечно малого коли
чества какого-нибудь активного или нейтрального газа тоже 
может вызвать только бесконечно малое изменение равновесного 
состояния. Следовательно, равновесие такой смеси идеальных 
газов устойчиво.

Если при постоянном давлении p — 7G0 мм pm. cm. отнимать 
постепенно теплоту у воды, то температура, понижаясь, дойдет 
До 0°С, после чего дальнейшее отнятие теплоты приводит обычно 
к превращению воды в лед. Однако при некоторых мерах предосто
рожности, продолжая отнимать теплоту после того, как темпера
тура достигла 0°С, можно понижать температуру так, чтобы вода 
осталась жидкой. Это состояние устойчиво, потому что небольшие 
изменения температуры в ту или другую сторону не изменяют агре-
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гатного состояния воды; но оно не абсолютно устойчиво, так как 
если в такую воду внести кристаллик льда, температура весьма 
быстро поднимется До 0° С, и часть жи ,кости замерзнет.

Рассмотрим еще газовую смесь из 4 в. ч. водорода и 32 в. ч. кис
лорода. При комнатной температуре и давлении 760 мм рт. ст. 
эта смесь устойчива: небольшие изменения давления и температуры 
не вызывают изменения химического состава. Но достаточно электри
ческой искры, чтобы превратить эту смесь почти целиком в воду.

В обоих рассмотренных случаях (вода при р =  760 мм рт.ст. 
и * <  0°С; смесь водорода и кислорода) равновесие метастабиль- 
иое, так как, оказываясь устойчивым относительно некоторых 
изменений, оно нарушается при других (введение кристаллика 
льда в воду, пропускание искры через смесь водорода и кислорода).

§ 9,2. Критерии обратимости в качестве 
критериев равновесия

Пользуясь тем, что в изо хор но-изотермическом обратимом про
цессе с1с1 и  =  7'с!1:1 5, мы в § 8,2 вывели уравнение равновесия 
смеси идеальных газов. В этой главе мы выведем критерии равно
весия произвольной термодинамической системы, основываясь, 
как и в § 8,2, на том, что равновесие — необходимое условие обра
тимости процесса и что, таким образом, каждое из состояний, через 
которые проходит система в обратимом процессе, оказывается 
состоянием равновесия.

Отсюда следует:
[9-А1 Критерии обратимости всегда являются вместе с тем кри

териями равновесия.
Этим обстоятельством и пользуются в термодинамике: опреде

ляют состояния, в которых может происходить обратимый процесс, 
и каждое такое состояние считают состоянием равновесия.

В настоящее время в термодинамике нет других средств нахожде
ния состояний равновесия. Однако, пользуясь критериями обратимо
сти вместо критериев равновесия, нужно помнить, что равновесие- 
необходимое, но недостаточное условие обратимости, т. е, что, 
кроме равновесных состояний, в которых может начаться обратимый 
процесс, существуют и такие разновесные состояния, в которых 
обратимый процесс невозможен. Из этого явствует, что, применяя 
критерии обратимости в качестве критериев равновесия, можно 
определить не все состояния равновесия, а только часть их.

Этим объясняется тот хорошо известный факт, что все предска
занные термодинамикой состояния равновесия, действительно имеют 
место; но, кроме них, наблюдаются и такие состояния, которые тер
модинамикой не предсказываются. Так, в гл. 8 было показано, 
что в газовых смесях, в которых возможна химическая реакция, 
изменяющая общее число молей, равновесный состав зависит от 
температуры и объема (или давления). Между тем в некоторых
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таких смесях в довольно значительном интервале температур при 
постоянном объеме равновесный состав также остается постоян
ным, т. е. имеется непрерывный ряд равновесий и только одно из 
них указывается термодинамикой.

§ 9,3. Критерий обратимости и равновесия 
в термически изолированных системах

1°. Системы, заключенные в адиабатную оболочку, называют
ся также термически изолированными. Такие системы, следователь
но, не получают теплоты от окружающей среды и не отдают ей 
теплоты. Положение (6-Ш теперь может 
быть высказано так:

19-Ы Энтропия термически изоли
рованной системы не может уменьшать
ся; она возрастает в необратимых про
цессах и остается неизменной в обрати
мых процессах.

Так как все неравновесные процессы 
необратимы, то согласно 19-В] энтро
пия неравновесной термически изолиро
ванной системы должна возрастать. Возрастая, энтропия может 
достичь максимума и с этого момента перестанет изменяться. 
Действительно, пока в термически изолированной системе про
исходит неравновесный процесс, энтропия должна возрастать 
(участок А В, рис. 49). Так как после максимума (в точке В) 
увеличение энтропии невозможно, то правее В энтропия мог
ла бы только уменьшаться. Но и это невозможно согласно 
19*Ы.

Таким образом, правее точки В максимума энтропия термически 
изолированной системы должна стать неизменной, а происходящий 
в системе процесс согласно (9-Б1 обратим. А так как обратимые 
процессы возможны только при равновесии, то мы приходим 
к критерию равновесия:

19-В I В термически изолированной системе, энтропия которой 
достигла максимума, возможны только обратимые процессы, т. е. 
система должна быть в состоянии равновесия.

2°. Положение 19-В] вполне общее, т. е. справедливо при любом 
процессе в термически изолированной системе. Отсюда ясно, что 
это положение окажется справедливым и при некоторых дополни
тельных условиях, характеризующих процесс в термически изолиро
ванной системе. Так, в 19-В ) можно ввести условие постоянства 
объема или постоянства внутренней энергии.

Заметим, что в термически изолированных системах IX} =  О, 
и поэтому ди — 0 \У е. Отсюда следует, что условие (Ш =  0 эквива
лентно условию £)\Уе— 0. В том случае, когда внешнюю работу 
может совершать только давление, ОЧРе — —рейУ и условие

бремя

Рис. 49
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=  0 эквивалентно условию дУ — 0. Таким образом, мы можем 
принять за критерии равновесия следующее положение:

(9-В'1 Термически изолированная система, энтропия которой 
достигла максимума, находится в равновесии, если объем или внут
ренняя энергия постоянны.

Это положение — частный вид критерия (9-В1.

§ 9,4. Критерий равновесия систем при постоянной температуре 
в отсутствии внешней работы

1°. Мы уже видели из (6,8,1) и; § 6,8,1°, что в термически 
однородных системах

причем
Д > 0  в необратимых процессах, 1 0 . .
А Л < ‘А =  0 в обратимых процессах. )

В изотермических процессах
Т дБ = (ТЯ),

и поэтому
=  4  ( Г 5 ) -Д  +  Ой?в 

или
^ ( ¿ / - Т 5 )  =  О Х в- Д .  (9,4,2)

Так как и , Т , 5 —признаки системы, то и разность II — ТЭ 
также будет признаком системы. Этот признак называется свобод
ной энергией и обозначается буквой /г:

Е = и - Т 3 . (9,4,3)
По (9,4,2)

(9,4,4)
Отсюда непосредственно вытекает:

=  — Д, если О1\Ув ~ 0 ,  | (9,4,5)
Условившись называть безработными * процессами те, в любом 

элементарном участке которых внешняя работа равна нулю, 
можем результат (9,4,5) высказать так:

[9-Г] В безработном изотермическом процессе свободная энер
гия системы не может увеличиваться. Если безработный изо-

* Термин безработный нигде не принят и употребляется здесь с един
ственной целью кратко формулировать важное положение {9-Г).
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термический процесс необратим, свободная энергия уменьшается; 
в безработном же изотермическом обратимом процессе свободная 
энергия не изменяется.Когда внешняя работа совершается только давлением, всякий изохорный процесс оказывается безработным (но при наличии, кроме давления, других сил изохорный процесс может не быть безработным. Для э т о г о  случая (9-Г1 можно формулировать так:

19-Д1 При постоянных объеме и температуре систем, в кото
рых изохорные процессы не сопровождаются внешней работой, 
свободная энергия не может увеличиваться; она уменьшается, если 
процесс необратим, и остается неизменной в обратимых процессах.

2°. Положение (9-Д I приводит к критерию равновесия. В самом 
деле, пусть в некоторый момент состояние системы, объем и темпе
ратура которой постоянны, не равновесно. Вследствие этого про
исходящий в системе нзохорно-изотермический процесс окажется 
необратимым и будет сопровождаться уменьшением свободной энер
гии. Уменьшаясь, свободная энергия может достичь минимума, 
после чего она становится неизменной, так как за минимумом 
должно было бы наступить ее увеличение; это же согласно 19-Д1 
невозможно. При постоянной свободной энергии йх1 Р — 0 и по
(9,4,5) А =  О, т. е. по (9,4,1) изохорио-изотермический процесс 
должен стать обратимым.

Итак, происходящий в неравновесной системе безработный изо- 
хорно-изотермнческий процесс уменьшает ее свободную энергию. 
Этот процесс превратится в обратимый как только свободная энергия 
достигнет минимума и станет постоянной.

Согласно 19-Л 1 только что высказанный результат есть кри
терий равновесия:

19-Е1 Система, объем и температура которой постоянны, 
а свободная энергия достигла минимума, находится в равновесии. 
При этом, конечно, предполагается, что изохорный процесс оказал
ся бы безработным.

Обратим внимание на то, что в гл. 8, рассматривая равновесие 
смеси идеальных газов, мы воспользовались равенством

~  = Т { Т Э ) ,
выражающим обратимость изохорно-изотермнческого процесса. Из 
этого равенства следует:

с11У{ и - Т 5 )  =  с11уР =  0.

Таким образом, там было принято, что в обратимом изохорно-изо- 
термическом процессе (/,„ Р =  0, т. е. имеет место 19-Е1. Поэтому 
применение критерия 19-Е] к смеси идеальных газов привело бы 
к тем именно результатам, которые получены в гл. 8.

3°. Выскажем несколько замечаний.
а. Чтобы сопоставить два утверждения — (9,4,5) и [9-Е1, 

сформулируем их кратко: в неравновесных состояниях происходят
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только процессы, уменьшающие свободную энергию-, когда свободная 
энергия достигает минимума, в системе наступает равновесие.

В процессе, уменьшающем свободную энергию, последняя при
ближается к своему минимальному значению. Следовательно, из 
сопоставления (9,4,5) и 19-Е1 вытекает, что изотермические без
работные процессы, происходящие в неравновесных системах, 
приближают их к состоянию устойчивого равновесия.

б. Из (9,4,5) следует, что во всяком безработном изохорно- 
изотермическом процессе Д =  О, если с1(уР =  0; но А =  0 — это 
условие обратимости. Таким образом, но 19-А) всякое состояние, 
в котором У7 =  0, будет равновесным. Однако нужно помнить, 
что д1г Г — 0 как при максимуме свободной энергии, так и при ее 
минимуме.

Нетрудно убедиться, что только при минимуме свободной энер
гии равновесие будет устойчивым, а при ее максимуме равновесие 
неустойчиво. Действительно, обозначим значения свободной 
энергии в состояниях А и В через Л* и У7л. Пусть в состоянии 
А Д =  0, а В — какое-нибудь из состояний, которые бесконечно 
близки к А и в которых Д ф  0. Тогда состояние В не будет равно
весным, и согласно 19-Г] должен начаться такой безработный 
изохорно-изотермический процесс, который вызовет уменьшение 
свободной энергии. Следовательно, в результате этого процесса 
система может оказаться в состоянии Л только тогда, когда Р л < 
Если же в состоянии Л свободная энергия РА имеет максимальное 
значение, то /?А>  и система, отклоненная из состояния А 
в состояние В, не может вернуться в состояние Л. Таким образом, 
при максимальном значении Ед— по определению — равновесие 
в А будет неустойчивым.

в. Как известно, наличие экстремума (максимума или минимума) 
выражается в том, что первая производная равна нулю, а вторая— 
отлична от нуля; если эта производная отрицательна, экстремум 
является максимумом, если производная положительна — мы 
имеем минимум. Но иногда при равенстве нулю первой производной 
обращаются в нуль не только вторая производная, но и третья, 
четвертая ит. д. Чтобы в таких случаях определить, существует ли 
экстремум и является ли он максимумом или минимумом, поль
зуются рядом Тейлора.

Предположим, что из четырех параметров /«, К, / и А, три первые 
постоянны, а изменяется только А.. Тогда, если в состояниях А и В 
переменная X имеет значения Ха и Ха -{- дХ, то бесконечно малая 
разность свободных энергий и FA выражается рядом Тейлора

= ( £ )  А + т  (д а ) (д а )  (А)*+

+ ---+тг(5!г)(<а)̂ - "  (94-6)
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Если в состоянии А свободная энергия имеет экстремум, то 

Ж = °  и обычно

Мы теперь представим тот случай, когда не только ^  =  0,
, д*Р Л д*Р п п

но и аХз =  и’ •••» -¿ ».г ~ т- е- первой неравной нулю
дк р

производной является -—г-. Тогда, имея в виду, что слагаемые,О
содержащие (с1Х)к*\ (йк)'1*2 и т. д., будут более высокого порядка 
малости, чем слагаемое, содержащее (с^)1*, можем в правой
части (9,4,6) сохранить только член ^ ^ (с1Х)’ таким образом,

Если £ — нечетное число (3,5,7. . . ) ,  то значениям Ха --МХ 
и Ха — (1Х соответствовали бы различного знака приращения Г, 
т. е. экстремум не был бы ни максимумом, ни минимумом. 
Если же £ — четное число (4,6 . . . ) ,  то приращения соответ
ствующие значениям Ха +  *А и Ха — с1Х, будут одного и того же 
знака, а именно:

положительными, если 

отрицательными, если

> 0 ,

< 0 .
В первом случае свободная энергия имеет минимум в состоя

нии Л, и, следовательно, А является состоянием устойчивого 
равновесия. Во втором случае свободная энергия достигает 
в состоянии Л максимума, и поэтому Л будет состоянием неустой
чивого равновесия.

§ 9,5. Некоторые свойства свободной энергии
1°. Мы приняли, что внутренняя энергия и энтропия системы, 

состоящей из частей (занимающих различные участки простран
ства), соответственно равны сумме внутренних энергий и сумме 
энтропий частей:

к к
3 = 2 5 , .  (9,5,1)

1 1
Здесь и  и 5 — внутренняя энергия и энтропия системы, а 1)т 
и 5 Г те же величины ее г-тон части. Отсюда следует, что свобод
ная энергия термически однородной системы также равна сумме 
свободных энергий частей.
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Действительно свободные энергии части г и всей системы, 
по определению, равны:

Fr = Ur- T S r, F = U - T S .
Согласно (9,5,1)

/-• =  2  и, -  тi s r = 2  (Ur-  T s r) =  s  f „ 
1 1 1  1

Таким образом,

(9,5,2)
l

Следовательно, свободная энергия — экстенсивный признак.
2°. Переписав (9,4,4) так:

dtF + A = DtWe

и помня, что приращение свободной энергии вполне определяется 
начальным и конечным состояниями, видим, что в необратимом 
изотермическом процессе (А >  0) внешняя работа больше, чем 
в обратимом.

За. В (6,8,5) показано, что при обратимых изменениях t и V 
в материально изолированных, характеризуемых любым числом 
параметров системах

dF= - S d t - p d V ,  (9,5,3)

если внешняя работа совершается только давлением. Для таких 
систем из (9,5,3) имеем:

( - £ ) » - - *  <9-5-4>

( ж ) Г - г -  (9-5-5>
В системах, не отвечающих приведенным условиям (например 
в случае фазы, масса и состав которой изменяются), выражение
для dF оказывается более сложным.

4°. Следующее соотношение имеет широкую область примене
ний. Согласно (9,5,4)

F = U - T S  = U + T ( * f r ') v ,

ИЛИ
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Отсюда

или по интегрировании

- f  "  - $ 7 ^  +  <0(V)*

(9.5.6)

(9.5.7)

где © (У) — произвольная функция объема, играющая роль кон
станты интегрирования.

Окончательно

/•=  -  Г ( ¡̂-Л

§ 9,6. Критерии равновесия 
при постоянной температурю и постоянном давлении 

или постоянных давлениях
1°. Рассмотрим изобарно-изотермический процесс в термически 

однородной системе при условии, что работу совершает только 
внешнее давление, равное давлению системы, ре — р. По (9,4,4)

dtF — D\Ve — Д =  - p d V - Д,
или

dtF -f- pdV =■ — Д;
при р =  const pdV — dp (pV).
Поэтому при / =  const, р =  const

dip{F + p V )~  - Д .  (9,6,1)
Признак системы F-\-pV называется свободной энтальпией

и обозначается буквой G.
Итак,

G = F +  pV
и по (9,6,1)

dlpG =  -  Д. (9,6,2)
Из (9,6,2) следует, что dlT)G и Д обращается в нуль одновременно, 

Так как Д =  0 или Д >  0, смотря по тому, обратим процесс 
или необратим, то смысл (9,6,2) таков:

[9-Ж| Если система, давление и температура которой по
стоянны, не находится в равновесии, то в ней будет происходить 
необратимый (изобарно-изотермический) процесс, уменьшающий
свободную энтальпию системы. По достижении свободной энталь
пией минимума в системе станут возможными только обрати-
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мыс изобарно-изотермические процессы, т. е. система придет 
в состояние равновесия.

Положение [9-Ж] — это критерий равновесия при постоянных 
давлении и температуре.

2°. Обратим внимание на то, что

Г — и  — ТБ, Н = и  + рУ.
Тогда

О = Р +  рУ =  и  - Т Б  +  рУ =  Я - Т Б .  (9,6,3)

Теперь понятно, что если разность V — называется свободной 
энергией, то разность И — 7'5, т. е. Я, нужно называть свобод
ной энтальпией*.

3°. Пользуясь тем, что 0 =  Н — Т в , или С =  /74-рУ, можно 
показать (подобно тому, как это сделано в отношении свободной 
энергии в § 9,5,1°), что

0 = 1  Ог, (9,6,4)

где б — свободная энтальпия всей системы, а С7Г — свободная 
энтальпия ее г-ной части. Отсюда следует, что свободная энталь
пия экстенсивная величина.

Однако нужно особо отметить случай неоднородной системы, 
давления на различные фазы которой различны. Пусть в фазах 
Ф1, Ф2 . . .  энтальпия, энтропия, давление и свободная энталь
пия будут:

Я 1, $ 1, р„ б 1 —в фазе Ф1,

Я 2, 5 2, р2, (г  — в фазе Ф2
и т. д., причем в общем случае р1 Ф р2 Ф р3 Ф . . .  . Энтальпию, 
энтропию и свободную энтальпию всей системы обозначим через 
Я, 5, Я.

1=»<р ?=ф
Принимаем: Я =  У Я 1, гдеср —число фаз; 5 =  ^  Поэтому

1-1 г—|

О =  И -  ТЭ =  5 *  (//* -  ТЭ') =  О*. (9,6,4)
1=1 1 = 1

т. е. свободная энтальпия термически однородной системы равна 
сумме свободных энтальпий фаз и в том случае, когда давления 
на фазы неодинаковы.

* В Советском Союзе функции Г и б называются изохорным и изобарным 
потенциалами. Последние два десятилетия нашли широкое распространение тер
мины: свободная энергия для Р и свободная энтальпия для С.
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4°. Некоторые из термически однородных систем с неодина
ковыми давлениями па различные фазы представляют большой 
интерес. Выведем критерий равновесия таких систем, придержи
ваясь обозначений 3°.

Предположим, что внешнее давление на каждую фазу равно 
давлению самой фазы:

р\ =  Р1, р\ =  р \  . . . ,  р? =  рф. (9,6,5)
Рассмотрим элементарный процесс, в котором р1, ра, . . .» рф и I 
постоянны. Тогда по (6,8,15)

йС} =  Г  ¿ 5  — Д,
причем

Г ^  =  <*(7\5).
Кроме того, из (9,6,5) и постоянства всех давлений следует, что

Щ  =  С1р1 > р2г . . . ,  р*г//.

Итак,
^Р1. .рТ, .......рф <(7'5) —Д,

или
. . рф. | ( Я - Г 5 ) = - Д ,

т. е.
.......,.ф. ,0 =  -  А. (9,6,6)

Очевидно, при Д =  0 процесс становится обратимым, и по
(9,6,6) с!{1 А  =  0, т. е. свободная энтальпия достигает ми
нимума, и наоборот. Поэтому результат (9,6,6) можно формули
ровать так:

[9-3] Пусть давления на различные фазы термически одно
родной системы неодинаковы; если эти давления и температура 
поддермшаются постоянными, то в неравновесном состоянии 
свободная энтальпия системы уменьшается; по достижении сво
бодной энтальпией минимума система придет в состояние рав
новесия.

Критерий [9-Ж] — частный вид критерия [9-3], когда все давле
ния р1, р2, . . . ,  р'Р одинаковы.

5°. Н е к о т о р ы е  с в о й с т в а  с в о б о д н о й  э н т а л ь п и и :  
а) в общем случае, когда внешняя работа совершается не только 
давлением, ио и другими силами, по (5,6,14) и (9,4,4)

01Уг = ! Ж ' - р 9М ,
с1хР = 1 Ж '- р Л У -  Д,
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и согласно (9,6,3)
dlG = D\rc+ V  d p - Д.

Сопоставление двух последних формул показывает, что
4» ,/' =  4 РС =  Ш ' ; ~  А. (9,6,8)

Это напоминает выведенную в (5,6,5), (5,6,6) зависимость:
dtvU = dtpH = DQ\

б) по (6,8,6) при обратимых изменениях I и р в материально 
изолированных системах с одним давлением, характеризуемых 
любым числом параметров,

dG— —S d t-1-V  dp. (9,6,9)
Для таких систем

( £ ) р = - 5 ,  (9,6,10)

+  (9 ' 6 ’ П )

В системах, не отвечающих выше приведенным условиям, на* 
пример в случае фазы, масса и состав которой изменяются, выра
жение для dG сложнее [см. (15,6,1)];

в) из определения свободной энтальпии и свободной энергии 
следует, что ^  переходит в С при замене V на //. Согласно
(9,5,4) и (9,6,10)

- 5-(тг>-(£Х- <9’6'12>
Нетрудно убедиться (произведя простые выкладки) в правиль

ности следующих соотношений:

(9,6,13) 

в =  - ^ ( И  +  о>(р) (9,6,14)

где (р) — произвольная функция давления, играющая роль 
конст ранты интегрирования. В правой части (9,6,14) интегриро
вание производится при постоянном р.

§ 9,7. Еще один критерий равновесия
1°. Представим термически однородную систему, в которой 

внешняя работа совершается только давлением. Тогда

0 Г . =  —
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и но (6,8.15) ¿(7 = Т ¿5 — рв ¿К — А.
Если ¿5 =  0 и ¿V =  0, то

¿51 и  = 0. (9,7,1)
Выражение (9,7,1) означает.
[9-Й) Если в термически однородной системе внешняя работа 

может совершаться только давлением, то в необратимом изохорно- 
изэнтропическом процессе внутренняя энергия уменьшается, 
в таком процессе внутренняя энергия, уменьшаясь, может до 
стигнуть минимума, и тогда система придет в состояние 
равновесия.

2°. Различных критериев равновесия много. Но для целей 
настоящей книги достаточно тех, которые здесь изложены.

§ 9,8. Эквивалентность различных критериев равновесия
В § 9,10 показано на одном примере, что различные критерии, 

примененные к одной и той же системе, приводят к одному 
и тому же состоянию равновесия, как и должно быть. Докажем, 
что это обстоятельство вполне общее, т. е. что различные критерии 
равновесия, примененные к одной и тон же системе, должны при
водить к одному и тому же результату. Для этого достаточно 
сопоставить зависимости (9,4,5), (9,6,2), (9,6,6) и (9,7,1)

¿ /1̂ = - Д ;  (9,8,1)
<¿,„0 =  — Д, . р„ б «  -  Д. (9,8,2)

¿51'^ — —А. (9,8,3)
Считая, что температуры всех частей термически изолированной 

системы одинаковы, мы имеем еще из (6,8,15):

=  (9,8,4)

причем по свойству абсолютной температуры всегда 'Г >  0. Кроме 
того, мы знаем, что А >  0 — в необратимых процессах и А =  0 — 
в обратимых процессах.

Таким образом, из (9,8,1) — (9,8,4) следует, что если один 
из процессов изохорно-изотермический, изобарно-изотермический, 
изохорно-изэнтропическин и адиабатный — будет необратимым 
(А >  0), то и остальные три процесса также будут необратимыми 
Если же один из них обратим (А =  0), ю  и остальные три про
цесса должны быть обратимыми, т. е. если равновесие имеет 
место, например, когда в системе постоянны / и V, то равновесие 
будет иметь место и тогда, когда в этой системе постоянны / и р, 
3 и V или если система термически изолирована.
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§ 9,9. Свободная энергия и свободная энтальпия 
смеси идеальных газов

Рассмотрим смесь идеальных газов Л„ А», . . . ,  Пусть 
иГУ 5Г, Ип / г, £ г —мольная внутренняя энергия, мольная энтропия, 
мольная свободная энергия и мольная свободная энтальпия газа Аг% 
который при температуре смеси один занимает ее объем.

Пусть пт — число молей газа Ат в смеси. Тогда
и т —  «г«г* ••'г =  Н т П ^ Ь  Г» *̂*Г =  ^г/п  ^ Г ~ И т ё т 1  (9,9.1)

где и г — внутренняя энергия, $ г — энтропия, Нг — энтальпия» 
^ г —свободная энергия и Ог — свободная энтальпия этого же газа. 
Обозначим через и , 5, И, Р, (? те же величины смеси идеальных 
газов.

Как известно— (5,9,1), (5,9,3),(6-Л), —

у = £ г л .  Я = £ я г, 5 =  £ з ,.
1 1 I

Поэтому согласно (9,4,3) и (9,6,3)

£  =  и  -  Г5 =  £  (У, -  =  £ ’ £,,1 1

С =  Н - Г 5  =  £ ] (Я г- Т 5 ,)  =  £ о ..I 1
или на основании (9,9,1)

е  =  2  пг§,.I I
Зависимости (9,9,3) означают следующее: свободная энергия 

смеси идеальных газов равна сумме тех свободных энергий, кошо- 
рые имели бы эти газы> занимая каждый в отдельности объем 
смеси при ее температуре; свободная энтальпия смеси идеальных 
газов равна сумме тех свободных энтальпий, которые имели бы 
эти газы, занимая каждый в отдельности объем смеси при ее 
температуре.

Очевидно, мольные свободная энергия и свободная энтальпия 
газа АТ будут:

/г =  ит -  Тэг и ё г =  Ит -  Т$г.
Энтропия п7 молей газа У1Г, занимающего объем V смеси, на

пишется так:
Я, *= пт [Я 1п V — Я 1п пг -р <рг (/)].

Отсюда мольная энтропия газа Аг

$г = ~  =  Я 1п V — I? 1п пт -+■ <рг (/),пг

(9,9.2)

(9,9,3)
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и
1т = ит — Тят = иг — Т срг (0 — ЯГ 1п V 4- ЯГ 1п пг.

В правой части последнего выражения и, и Г<рг (/) — функции 
только температуры (и природы газа Лг).

Положив
Ыг-Г<рг (/) =  ег (О,

получаем
/ г =  ег (0 -  ЯГ 1п V 4- ЯГ 1п лг. (9,9,4)

Введя в (6,9,11) индекс г, получим мольную энтропию идеального
газа А, :

яг =  юг (/) -  Я 1л яг.

где рг давление газа Ат, в отдельности занимающего объем V 
смеси, или парциальное давление газа Аг в смеси, объем которой V. 
Отсюда

§ г == Лг — Г5Г =  Иг -  Гсог (/) 4- ЯТ 1п рг, 

где Лг и фг (<) —функции только температуры. Поэтому, положив
Иг — Т(Ог (/) =  фг (/),

получим:
£г =  фг (/) +  ЯГ1п рт. (9,9,6)

Выражения (9,9,3) и (9,9,4), (9,9,3) и (9,9,5) дают:
к к

Г =  2  ПГ1 г =  2  «Г 1ег (0 — ЯГ 1п V А- ЯГ 1п /?г); (9,9,6)
1

к к
с> =  2  '*г£г =  2  «г [фг (0 4- ЯГ 1п рг]. (9,9,7)1 1

§ 9,10. Мембранное равновесие
1°. Представим две фазы Ф' и Ф", каждая из которых обра

зована несколькими компонентами. Если фазы отделены друг 
от друга полупроницаемой диафрагмой (мембраной), пропускающей 
один из компонентов, содержащихся в обеих фазах, то равнове
сие, которое может иметь место, называется мембранным. Темпе
ратуры фаз, конечно, считаются одинаковыми и постоянными. 
Здесь мы воспользуемся критериями равновесия, чтобы устано
вить условия мембранного равновесия в случае, когда обе фазы 
представляют смеси идеальных газов.

Сначала применим к решению этого вопроса положение (5-М]. 
Представим, что мембрана свободно пропускает газ Ах (и вовсе
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не пропускает остальные газы). Так как согласно [5-М] в смеси 
идеальных газов каждый ведет себя так, как будто все остальные 
газы вовсе отсутствуют, то, интересуясь газом Д,, мы можем 
принять, что по обе стороны присутствует только этот газ. Но 
ведь мембрана свободно пропускает газ Дь т. е. при наличии 
мембраны и в ее отсутствии газ А1 ведет себя совершенно оди
наково. Б отсутствии же мембраны газ Д, будет в равновесии 
только тогда, если во всех точках сто давление и мольная кон
центрация будут одинаковыми. Переходя от газа Л, к фазам Ф‘ 
и Ф", содержащим этот газ, мы должны заменить его давление 
парциальным давлением.

Таким образом, условием мембранного равновесия является 
одинаковость парциальных давлений и мольных концентраций 
газа Ау в обеих фазах Ф \ Фп. Ниже этот же результат мы по
лучим, применяя различные критерии равновесия.

2°. Условимся отмечать только индексом фазы величины, 
относящиеся ко всей фазе (например V', р '— объем и давление 
фазы Ф', 5 "—энтропия фазы Ф ”), и обозначать индексами фазы 
и компонента величины, относящиеся к данному компоненту 
в данной фазе (например ^¡ — парциальное давление газа Д, 
в фазе Ф', —мольная энтропия газа Д, в фазе Ф"). Величины,
относящиеся ко всей системе, будут писаться без индексов 
(например, температура /, свободная энтальпия 6' всей системы).

Воспользуемся критерием [9-В'). Согласно [б-Л] энтропии фаз 
Ф' и Ф" и всей системы будут:

5 '= 2 л;5;, У - 2 лК .  5 =  5 ' +  5 я, (9,10,1)

где п’г, я! —числа молен.
Представим систему заключенной п цилиндр с неподвижными 

крышками и неподвижной мембраной. Объемы V", V", V =  V  4- Vя 
фаз и системы будут постоянными. Так как предполагается, что 
реакция между газами не может иметь места, то числа молей 
всех газов постоянны. Температура также считается постоянной. 
Следовательно, внутренняя энергия газов, зависящая только от 
температуры и чисел молей, тоже будет постоянной, даже если 
газы переходят из одной фазы в другую. Таким образом, соглас
но критерию [9-В'] при постоянных объеме и внутренней энергии 
система будет в равновесии, если энтропия достигла максимума.

Мы примем, что диафрагма проницаема только для газа Д, 
и пусть 6ц, молей Д, перешло из фазы Ф' в Ф". Приращения 
чисел молей газа А1 в фазах Ф' и Ф" будут:

Ьп[=* — б/?,, 5/^ = Д-б/^, т. е. 6л| =  — 6п’г  (9,10,2) 

Согласно (6,9,8)
=  Я 1п V’ -  Я 1п п'т 4- <Гг (0- (9-10,3)
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Поэтому при постоянных V , п'т и t энтропия газа Аг не изме
нится.

Таким образом, в фазах Ф' и Ф" при переходе 6//, молей 
газа >4, изменится только энтропия этого газа:

6S' =  6(n;s;), 6 («>;).
Заменив индекс г индексом 1, имеем из (9,10.3)

6sj — ——— 6л, (так как V  =  const, t — const);
65' =  s'6nj -f n [bs[ =  s |6л[ — Rbn[. (9,10,4)

Аналогично этому
65” =  subtil — R6n

Так как 6«; =  —6;?;, то по (9,10,1) и (9.10,4)
65 =  65' +  65" =  (s; -  s[) 6л;.

Если энтропия системы достигла максимума, то
65 =  0, т. е, — sj =  0, так как 6«; ф  0.

По (9,10,3)
V V

*; =  я 1п-г +ч>,(01 5 ; = /? 1 п - -+ ф 1 (оп1 п1
(функция ф ,  (/) зависит только от температуры и природы газа) 

Итак, в случае равновесия согласно [9-В'] 
п * V' Vя

65 — 0, «I, т- е- л; — л' ’
или

с\ = с\, (9,10,5)
где с —объемная концентрация.

Результат (9,10,5) можно формулировать так: равновесие двух 
смесей идеальных газов, отделенных диафрагмой, пропускающей 
один из газов, будет иметь место при условии, что мольная кон 
центрация этого газа в обеих смесях одна и та же.

3°. Переходя к критериям (9-Е], 19-3], прежде всего обратим 
внимание на то, что в случае идеальных газов при неизменном 
числе молей и при постоянной температуре эти критерии совпадают 
с критерием [9-В'].

В самом деле, по определению,
Е =  ^ - Г 5 ,  С =  / / - Г 5 .  (9,10,6)

Так как в случае идеальных газов V и Н зависят только от тем
пературы и чисел молей, то при постоянной температуре и постоян
ных числах молен каждого из газов (У и Н тоже будут постоян
ными. Поэтому изменения свободной энергии и свободной энтальпии, 
вызванные изотермическим переходом 6л, молей газа А, из одной 
фазы в другую, будут:

6/* =  -7*65; 6(5= — 7*65,
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так как 6(7 =  0, 6Н = 0. Отсюда следует, что изменение Р и О' 
противоположны по знаку изменениям 5; когда 5 достигнет макси
мума, Р и С достигнут минимума. Нужно иметь в виду, что это 
совпадение трех критериев имеет место только в идеальных газах 
при постоянной температуре и постоянных числах молей каждого 
из газов.

Чтобы иметь случай поупражняться в применении критериев 
[9-Е], 19-3], определим выражения для ЬР и 6(7, исходя из
(9,9,6), (9,9,7), а не из (9,10,6).

4°. К р и т е р и й  [9-Е]. Свободная энергия Р системы, состоя
щей из смесей Ф' и Ф", очевидно, равна

2 /^4 -
где EFq и ZFI соответственно равны свободным энергиям фаз 
Ф' и Ф". При изохорио-изотермическом переходе 6п молей газа А, 
изменяются только, как это видно из (9,9,3) и (9,9,4), свободные 
энергии Р\ и F\ в фазах Ф' и Ф". т. е. по (9,9,6)

6Г =  6Г; + 6Г ;, 
причем, так как F[ — n[fj, то

6F[ = n[6fi -f ,
и no (9,9,4) при V  =  const, / — const

RT
Таким же образом

6 r ^ n - f i f l +гм-6 / r = ~ - K -
По (9,10,2) 6n[ = — 6/i", поэтому

« w ; + « w r - ° ;
следовательно, при V *= const, / =  const

ЬР = (П -Г х)Ьп\.
При равновесии, согласно критерию |9-Е], 6Г =  0; ввиду того, 

что бп\ Ф 0, должно быть:
/Г = /;.

ф; (0 -ь я г  in 4  = ф;(/) +  я п п - ^  . (9,ю,7)

Здесь ф^(/) =  ф '(/), так как эти функции зависят только от /; 
поэтому из (9,10,7) получаем:

V' V" или с[ — с", (9, 10,8)

т. е. мольные концентрации газа Ау в фазах Ф‘ и Ф" должны 
быть одинаковы.
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5°. К р и т е р и й  19-3J. Нужно иметь в виду, что давления 
р' и р” фаз Ф' и Ф" могут быть различными, поэтому можно 
воспользоваться только формой [9-3J критерия свободной энтальпии 
и считать р' и р" постоянными. Для поддержания этих давлений 
постоянными при частичном переходе газа Ал из фазы Ф' и Ф" 
следует неподвижные крышки цилиндра заменить поршнями. Чтобы 
легче учесть постоянство р' и рп при вычислениях, удобнее всего 
выразить мольные свободные энтальпии газов не через парциаль
ные давления, а через давление / /  (в фазе Ф') и давление р" 
(в фазе Ф").

По (9,9,3) свободная энтальпия фазы Ф' будет:

G* =  1] n'rgr,t
где g'r мольная свободная энтальпия газа Аг в фазе Ф'. Согласно 
9,9,5)

§г— фг {t)-\-RT\np;.
Но если Хг —мольная доля Л,, то в фазе Ф' парциальное давле
ние р'г газа Ат

рг — х',р'. (9,10,9)
Таким образом,

gr =  Фг (0 +  RT In р ' -i- RT  In х‘г. (9,10,10)
Так как G'r — n',gr, Gv = ZGr, то

G' = Еп'г фг (t) -f RT In p '£  n ’r -f- RT£ n'r In x'r. (9,10,11)
Аналогично (9,10,11) свободная энтальпия фазы Ф" :

G" =  2n*iM 0 -f /? Г 1 п //2 ^  +  КГЗДтл*;;. (9,10,12) 
Свободная энтальпия всей системы

G =  G' +  G \

Пусть изобарно-изотермическому переходу Ьпу молей газа /1, 
(// =  const, р” — const, / =  const) из фазы Ф' в Ф" соответствуют 
изменения 6puG\ bp^G*, и 6P'p-tG =  bf/ iG' •+• bp^G* Вычисляя эти 
приращения, нужно иметь в виду, что bn[ — — Ьп\ Ф 0, числа 
молей всех остальных газов в Ф’ и Ф", постоянны, мольные же 
доли всех газов изменяются вследствие изменений чисел п[, гТу 
молей газа А,. В результате изменения Ьп[ числа молем А, 
и вызванных этим изменений мольных долей всех газов фазы Ф' 
приращение свободной энтальпии этой фазы выразится так:

6G' -  (ф, (0 + R T \n p ’ + RT \пх[] Ьп[ +  RTZn'rb In (9,10,13) 
Но nf = n'x'r, где n' число молей всех газов в фазе Ф \ Поэтому 

RTZrTrb In x'r =  RTn'hx'.b In x 'r,
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причем

6 1п ^ , а д  1п; =  хдх'г= о,
х т

так как всегда Хх'г =  1.
Таким образом, правая часть (9,10,13) упрощается, и мы 

получаем:
ЬС  =  [ф, (Г) -V ЯГ !п р' Ч ЯГ 1п х\\Ьп\ 

или по (9,10,10)
ЬG'=g[Ьn\.

Аналогично этому приращение свободной энтальпии фазы Ф', 
вызванное изобарно-изотермическим изменением числа молей 
газа А х на б п*,

ЬС" = д;Ьп{.

Вследствие того, что бн| =  -~б/г", приращение свободной 
энтальпии, вызванное переходом бп молей газа Ах из фазы Ф' 
и Ф" будет:

=*(&—&') б п[.
Если свободная энтальпия достигла минимума, то 6(7 « 0 ,  и при 
бп\ Ф 0 имеем

£! =  £!. (9,10,14)
или по (9,9,5) и (9,10,9)

Отсюда
Ф, (0 -Ь ЯГ 1п р\ =  ф, (/) -V ЯГ 1п рх.

Очевидно, это условие совпадает с (9,10,8), так как
р ' У  — п [ Я Т ,  р У ^ П у И Т ,

я по (9,10,15)
п[ _  п\
V' ~  V"

(9,10,15)

§ 9,11. Константа равновесия смеси 
идеальных газов

Р . В гл. 8 были подробно рассмотрены условия равновесия 
смеси идеальных газов, и те изменения состава равновесной смесн, 
которые связаны с внесением извне новых количеств активных 
и нейтральных газов. Здесь будет только показано, что те же 
условия равновесия получаются при пользовании критериями
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равновесия и будет установлена связь константы равновесия Кр 
с мольными свободными энтальпиями активных газов смеси. Так 
как чаще всего пользуются критерием [9-Ж], то мы тоже вос
пользуемся им.

2°. Согласно (9,9,3)
С?=2/гг# г.

где б —свободная энтальпия смеси, а пг и £ г — число молей 
и мольная свободная энтальпия газа Аг. Согласно (9-Ж1 при рав
новесии смеси =  0, т. е.

+  2 М<р&г =  °> (9,11,1)
где р — давление смеси. Обозначив парциальное давление газа Аг 
через рг, имеем:

Р =
Нетрудно показать, что в (9,11,1) =  0. Действительно.

по (9,9,5)
gr — "Ф* (t) +  R T \n p T, (9,l 1,2>

поэтому
, nrRT , nrdlpgr ^ - T— dPr\

а так как
Пг _  pr Пг _  П
n p ' Pr ~  ~P '

Таким образом.
v л #7n v j  2nrdtvgt = - j - 2 d p r.

Но при р =  const
2pr =  p. Id p r =  dp =  0.

Итак,
ЪпАрёт= о (9,11,1')

и по (9,11,1) при равновесии
2grdnr = 0. (9,11,3)

Помня, что изменения чисел молен ¿пг активных газов вследствие 
реакции равны отс1К [см. (8,1,3)] и считая dk Ф 0, получаем 
из (9,11,3):

~8таг — 0 (9,11,4)
В (9,11,4) $г заменяют его выражением из (9,11,2), причел* в (9,11,2) 
физический смысл функции фг(/) легко установить. Обозначив 
значение #г при р ,=  1 через £г1, имеем:

^г(0  =  г̂Х =  Я г(^Р г=1). (9,11,5)



Выражения (9,11,2). (9,11,4) и (9,11,5) дают
к

Ю ' 1п (р*'р«г. . /;£*) =  -  Яп«г. (9,11,6)

или, так как, по определению,
Кр =  Р*'Р“2 • • • =  и11п Л  +  а*,п Р* +  • • • +  <** 1п

то
ЯГ 1п Кр =  — 2§г1а г =  — 2а г̂ г (/). (9,11,7)

Зависимость (9,11,7) связывает константу Кр равновесия 
со стехиометрическими числами и мольными свободными энталь
пиями активных газов, каждый из которых при температуре смеси 
находится под давлением 1 атм.

3°. Другую важную зависимость — (8,6,17)
(11п К р

<7? ^
можно получить, исходя из (9,6,13).

Представим систему, состоящую из л, молен газа Л,, л2 молей 
газа А.г и т. д., отделенных друг от друга, имеющих общую 
температуру / и общее давление р — 1 шпм. Обозначим свободную 
энтальпию этой системы через в  у. Тогда

Если газам будет дана возможность вступить в реакцию при 
t = const и р =  const =  1 шпм, то G, изменится, и, следовательно, 
можно определить частную произвольную:

f  dGi\ _  /
V O X  y i , p ( l  а т п м ) \  O X  J  1 , р ( |  а т м )

(9,11,8)

Так как f t , « * ,  (t, р = \  атм) = ёг1Ц) то ( -&1) , .  Р<1 
и по (9,11,8)

(  dGi Л _  Vo-
\  O X  / i . p ( t a m . v )  ® rl  rfX

2^ ,,a r. (9,11,9)

Из (9,11,7) и (9,11,9) следует.

In /( =  _  J_ (  ¿ Р у '}  ; т .р 1? v Л  /. р (1 от,с) (9 , 11, 10)

Правую часть (9,11,9) можно выразить через /.р. Действительно, 
при р = \  шпм (9,6,13) перепишется так:

[<HG±±Т) 1
0t J  l, р (1 лтдО

J L7-а • (9,11,11)

где Ну — энтальпия всей системы отделенных друг от друга газов 
при давлении каждого из них в 1 атм. Но, как известно энталь-
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пия идеальных газов не зависит от давления, поэтому И1 = Н. 
Так как  ̂=  Ер с̂м* (8*6,16)1, то частное дифференцирова
ние (9,11,11) по X при / =  const, р — const (= 1  атм) приводит 
к результату:

{ дГ [ R С <?х )<.!>—1 ап..ч l T \ ] jj=ti пт.»
Lp

kT* (9,11,12)

Сопоставив (9,11,10) с (9,11,12) и помня, что К р зависит только

от /, вследствие чего частная производная
„ «Лп/Ср

полной производной —^ — , получаем:

( ain/Cr ^  
V dt ) р заменяется

(11 п Л р /. р
dT~ =  Wn • (9,11.13)

§ 9,12. Некоторые условия устойчивости 
равновесия

1°. Сначала выведем условия устойчивости равновесия простей
ших (т. е. однородных, имеющих постоянный состав) систем, 
затем распространим эти условия на другие системы и одновременно 
увидим, что устойчивость равновесия присуща не всем системам. 
Удобно рассмотреть две одинаковые системы и вызывать в них 
противоположные изменения. Эти системы будем считать частями, 
а их совокупность — системой.

Рассмотрим систему А , состоящую из двух одинаковых частей 
А' и А", отделенных диатермической диафрагмой, непроницаемой 
для материи. Предположим, что система находится в устойчивом 
равновесии; тогда, очевидно, каждая из ее частей также будет 
в устойчивом равновесии. Обозначим индексом 0 значения призна
ков в состоянии устойчивого равновесия. Внутренняя энергия, 
объем и энтропия частей А \  А" и системы А в этом состоянии 
будут записаны так:

и:, к;, и;, у;,
и ,  = и ' + и1, =  ^  +  $о =  ^  +  ^ .

Вызовем в частях А' и А* изохорные изменения энтропии на бес
конечно малые величины ( +  65) и ( — 65). Если значения при
знаков после изменений писать без индекса 0, то будем иметь:

5 '=  5 ;+  65, 5" =  5 ; - 6 5 ,  5  =  5 ' +  5" =  50.
Внутреннюю энергию каждой части можно рассматривать как 

функцию объема и энтропии: I/ ' =  £ / '(V", 5 '); (7" =  ¿/"(У", 5"). 
При постоянных объемах частей изменения их внутренних энергий
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будут зависеть только от изменений энтропии. Поэтому, ограни
чиваясь двумя членами ряда Тейлора, можем написать:

ш ' = и ' - и>  ( 3 r  X . . + т  (  5 5 - Х  о

= V - и ; = ,  ( - 6S) + i  ( £ £ )  0 ( -  6S)*.

Так как Л' и А" одинаковы и одинаковы их состояния устойчивого 
равновесия (индекс 0), то

(  iU ’ \  ,Г ди•  \

V OS' V dS" J v m, о
( дЮ' Л ('  d4J* \
V OS'* J v \  0 ~  vч dSni J v ,  о

(9.12.1)

(9.12.2)

поэтому приращение внутренней энергии всей системы будет

ьи  =  и  -  У, =  6U' +  6 V = 0 (6S)‘. (9 , 12 ,3)

Теперь понятно, почему мы прибегли к ряду Тейлора: если бы мы 
ограничились членами первого порядка малости, т. е. написали бы

ди"
dS” ( -S S ) ,

то оказалось бы, будто приращение внутренней энергии всей 
системы равно нулю, тогда как оно в действительности нс нуль.

Приращение 6U внутренней энергии системы изохорно и изэнтро- 
пично, так как объемы частей постоянны, а изменения их энтропий 
на ( +  65) и ( — 65) не изменяют энтропии системы. Согласно же 
критерию [9-Й] в устойчивом равновесии, имевшем место до изме
нения энтропий А' и Л", при V — const и 5 =  const внутренняя 
энергия должна иметь минимальное значение. Следовательно.

U > U 0, т. е. „(«$)»> 0.
Отсюда следует, что

( ~ и ’Л  > 0K d S ’* Л ',  о ^  * (9,12,4)

Прежде чем раскрыть смысл (9,12,4), выведем еще одно ана
логичное неравенство.

2°. Снова предполагая систему А в устойчивом равновесии, 
вызовем в частях Л' и А" изэнтропические изменения объемов 
на ( +  610 и ( — 610- Повторим предыдущие выкладки, заменив 5, 
65 и ( — 65) соответственно величинами V, 6У, ( — 6V). Тогда, 
пользуясь тем, что при постоянных объеме и энтропии системы А 
в состоянии ее устойчивого равновесия внутренняя энергия дости-
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гает минимума, получим:

3°. В (9,12,1)

(  дЮ- Л  >  О \d V *  J s \  о '  • (9,12.5)

V dS' ) v .  О=  Г , (9,12,6)
(см. (6,8.) 1].

Поэтому (9.12,1) означает, что Т ' =  Т", т. е. что при равно
весии системы А, состоящей из частей А', А", отделенных друг 
от друга диатермической диафрагмой, температуры обеих частей 
должны быть одинаковы.

Согласно (9,12,6) и (9,12,4)

Но тогда также

/  3 W  \  /  дТ‘ \
Ч dS'* dS' ) \

( > 0dt' J v .  o >  U

> 0 . (9,12,7)

Следовательно, при Т ’ Ф 0 всегда

о>°.
Перейдем к неравенству (9,12,5). Согласно (6,8,1)

г  ди' \

и по (9,12,9) и (9,12,5)

V дк'*Л*.о
или всегда

(  )« ', о <  ° -

(9.12.8)

(9 . 12.9)

(9,12,10)

Результаты (9,12,8) и (9,12,10) называются условиями устойчи
вости равновесия при постоянном объеме и при постоянной 
энтропии.

Имея в виду, что части А' и А" сами являются системами, 
можно эти результаты формулировать так:

[9-К} В состоянии устойчивого равновесия теплоемкость С\ 
однородной системы положительна.

Иными словами: при изохорном сообщении положительной 
теплоты температура однородной системы в устойчивом равновесии 
повышается.

(9-/)) В состоянии устойчивого равновесия однородной системы 
изэнтропическое увеличение давления сопровождается уменьшением 
объема, и наоборот.

4°. Заменив величины С/', 5 ', V"; и ", З", Vя; и , 5, V величи
нами Р \ У \ Р \ ] /\ Г; /Ч И, /, относящимися к А', А* и А ,
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и рассмотрев изменения (4-W ) и ( — 6V) объемов частей А '  и Аа 
при постоянной температуре (Г — Г =  t — const), получим анало
гично (9,12,3):

8F =  f  = ( ! £ - ) ,  («Ю*.

Так как f 0 относится к равновесному состоянию, a F — к неравно
весному состоянию, имеющим одну и ту же температуру и одина
ковые объемы (V =  V0), то F >  F0. Следовательно,

Но по (9,5,5)

и поэтому

или
(9,12,11)

Если принять во внимание, что часть А' сама является систе
мой, то (9,12,11) означает:

[9-М] В состоянии устойчивого равновесия однородной системы 
постоянного состава изотермическое уменьшение объема вызывает 
увеличение давления, и наоборот.

5°. Исследование условий устойчивости равновесия более слож
ных (неоднородных, состоящих из любого числа фаз переменного 
состава) систем потребовало бы и более сложного математического 
аппарата, но привело бы в основном к тем же результатам. Чтобы 
их точно сформулировать, обратим внимание на то, что существуют 
системы, в которых давление зависит только от температуры, 
p = p(t). Таким системам (см. § 9,1,2°) посвящена гл. 10; о них 
же говорится в гл. 16.

Очевидно, при p — p(t) (см. § 10,2,3°)

( ж ) ,  =  °  " W  ( # ) , - » •
В гл. 10 показано, что при t — const равновесие этих систем 
оказывается не устойчивым, а безразличным.
Напишем два равенства типа (1,6,2):

Разделив первое равенство на второе, получим:
d S \  . (  dS \

\  dt Л  \  dt ) v Cp:Cv
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Поэтому на основании [6-Е] имеем:

Иногда в отдельных состояниях обратимая адиабата и изотерма 
имеют общую касательную. Тогда

О М # ) . - 1* с>=с-
Вот общее заключение, к которому мы пришли бы, рассмотрев 
равновесие произвольной системы:

[9-Н | а) Во всех системах, в которых давление зависит не только 
от температуры, равновесие может быть устойчивым] условиями 
устойчивости равновесия являются

(  др '
),<<>• Су >  о, |

(  др ') ,< о . С _ > 0 ; )

б) при этом обычно в координатной системе р — У обратимая 
адиабата круче изотермы и Ср >  С„; если в отдельных равновес
ных состояниях обратимая адиабата и изотерма имеют общую 
касательную, то

(ж М ж ). с> = с*
в) в системах, в равновесных состояниях которых давление 

зависит только от температуры, относительно всех изотермиче
ских изменений равновесие оказывается безразличным:

( ж ) ,  =  0> С» =оо; (9.12,13)

относительно неизотермических изменений состояния равновесие 
будет устойчивым, если

• (9,12.14)

6°. В системах, составы которых могут изменяться, представ
ляют большой интерес условия устойчивости равновесия относи
тельно изменения состава. Эти условия будут выведены и исполь
зованы в соответствующих местах книги.



Г л а в а  д е с я т а я
РАВНОВЕСИЕ НЕОДНОРОДНЫХ ОДНОКОМПОНЕНТНЫХ

СИСТЕМ

§ 10,1. Однокомпонентные системы

1°. Газообразный йод состоит из двухатомных (Л2) и одноатом
ных (Л) молекул. Если внести в сосуд только молекулы Л2, то равно
весие невозможно; с течением времени часть этих молекул диссоции
рует, и получится равновесная смесь Л2 и Л. Если, наоборот, в сосуд 
внести только одноатомные молекулы Л, то с течением времени часть 
их соединится в Л2. и снова образуется равновесная смесь Л2 и Л. 
Из сказанного следует, что хотя газообразный йод представляет 
смесь молекул Л2 и Л, но эту фазу можно образовать, имея или 
только Л2, или только Л.

Принимают, что как в жидкой воде, так и во льду молекулы 
неодинаковы: Н20 , (Н20)2, (Н20 )3. Однако, располагая только 
молекулами Н>0,” можно построить обе фазы (воду и лед), так как, 
вызвав полимеризацию, мы получим из молекул НаО требуемое 
количество молекул (Н20 )2 и (Н20 )3.

Смесь газов С03, СО. 0 2 иногда можно получить, внеся в сосуд 
только молекулы С02. При этом часть молекул разложится:

2С02 =  2С0 4- О*,

и на каждую молекулу 0 2 получатся 2 молекулы СО (или на каж
дый моль 0 2 — 2 моля СО). Таким образом, смесь СО._>, СО, 0 2, 
в которой число молей СО в два раза больше числа молей 0 2, может 
быть образована одними только молекулами С02. Если число 
молей СО не равно удвоенному числу молей О., то смесь С02, 0 2, СО. 
очевидно, не может быть образована одними только молекулами С02. 
Такую смесь можно получить, имея, например, молекулы СО и 0 2: 
по внесении в сосуд часть их соединится в СО.>.

Как видно из приведенных примеров, утверждение, что фаза 
может быть образована одинаковыми молекулами А вовсе не озна
чает, что она состоит именно из молекул А, а только то, что
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молекулы, из которых в действительности состоит фаза, полу
чаются из А (в результате их диссоциации или полимеризации).

2°. Система, все фазы которой могут быть образованы моле
кулами одного рода, называется однокомпонентной, или унарной. 
В этом определении слова «молекулами одного рода» означают, что 
если одна из фаз может быть образована, например, молекулами А, 
то и каждая из других фаз может быть образована молекулами А.

Общее определение понятия компонент дано в § 16,1; о термине 
унарный см. § 19,1. Вот примеры унарных систем:

а) вода и ее пар образуют двухфазную унарную систему. В тех 
условиях, когда эти две фазы сосуществуют в равновесии, каждая 
состоит из молекул Н20 , (Н20 )2, (Н20 )3 ..., т. е. обе фазы могут 
быть образованы молекулами Н20. Однако мольные доли Н20 , 
(НА)* ». в обеих фазах неодинаковы; при температурах, дале
ких от критической, в воде преобладают молекулы (Н20 )2, а в паре— 
молекулы НоО. При повышении температуры в воде уменьшается 
доля (Н20 )2, в паре увеличивается доля (НаО)2; мольные доли Н20 , 
(Н20)2... в воде и паре становятся одинаковыми в критической точке;

б) очевидно, всякая система, фазы которой образованы одним 
и тем же химическим элементом, однокомпонентна, например: 
жидкий йод газообразный йод; моноклинная сера 4 - ромбиче
ская сера 4 - пар серы (в паре серы встречаются молекулы S8, 
Sft S 4, S 2);

в) в обычных условиях хлористый аммоний NH4C1 — твердое 
вещество. В газообразном состоянии NH4C1 в значительной мере 
разлагается на газообразный NH3 и газообразный НС1 по уравне
нию: NH.tCl =  NH3 -г HCl, т. е. из каждой молекулы NH4C1 полу
чается одна молекула NH3 и одна молекула НС1. Если температура 
газовой фазы выше 500° С, NH4C1 разлагается практически пол
ностью; при значительно более низких температурах доля неразло- 
жнвшегося хлористого аммония более заметна, но она никогда не 
превышает 20%. При комнатной температуре парциальное давле
ние NH4C1 не превышает 0 ,1  мм рт. cm.

Итак, газообразная смесь NH4C1 4 - NH3 4 - HCl может быть 
образована молекулами МН4С1, если в смеси числа молен NH3 
и НС1 одинаковы. В этом случае двухфазная система: твердый хло
ристый аммоний 4 - газовая смесь NH3 4 - HCl — является унарной, 
так как твердая фаза образуется молекулами NH4C1, а газообраз
ная может быть образована также только молекулами NH4C1. Если 
же в газовой смеси числа молей NH3 и НС1 различны, то газовая 
смесь не может быть образована только молекулами NH4C1; следо
вательно, эта двухфазная система не будет однокомпонентной;

г) аналогично сказанному в в молекулы Hg.,Cl2 также разла
гаются в паровой фазе почти полностью на Hg и HgCl2. Поэтому 
твердая фаза Hg2CI2 и паровая фаза, представляющая смесь газов 
Hg, HgClo и Hg2Cl2, вместе образуют унарную систему, если числа 
молей Hg~ и HgCl2 одинаковы.
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3°. Теперь рассмотрим случай, когда система в целом может быть 
образована одинаковыми молекулами и в то же время не может, 
на основании определения, считаться однокомпонентной.

При невысоких температурах СаС03 и СаО — твердые тела, 
не дающие пара. Поэтому в трехфазной системе СаС03 -f- CaO 4  
4 - С02 пар состоит из С02. Согласно уравнению

СаСОа = CaO f  С02

СаС03, разлагаясь, дает одинаковые числа молей СаО и СО,. Сле
довательно, если в системе СаСОа 4 -CaO -fC 0 2 числа молей СаО 
и С02 одинаковы, то вся система может быть образована молеку
лами СаСОя. Тем не менее эта система не будет однокомпонентной, 
так как в определении сказано, что все фазы должны быть образо
ваны молекулами одного рода, а здесь одна из твердых фаз обра
зуется только молекулами СаС03, другая — только молекуламнСаО. 
а паровая фаза состоит из СО,.

Разберем еще один пример системы, которая не может быть унар
ной: две твердые фазы — Àg20  и Ag, одна фаза газовая — О* 
Окись серебра Ag,0 разлагается согласно уравнению:

2Ag20  ä  4 Ag 4 - О*

Следовательно, если число грамм-атомов Ag в фазе Ag в четыре 
раза больше числа молей О, в газовой фазе, то вся система может 
быть образована молекулами Ag.p. Но, как и в системе СаС034  
-4 СаО -4- СО,, здесь продукты распада молекулы Ag20  (а именно 
Ag и Ог) образуют не однородную смесь, а две фазы различного 
химического состава (одна фаза состоит из Ag, другая из О,).

В системе же тв. NH4C1 {- газ (NH4CI f  HCl -f NН3), которая 
может быть однокомпонентной, продукты распада молекулы 
NH4C1 образуют однородную (однофазную) смесь N4 -134 - НО. 
содержащую также некоторое количество газа NH4C1.

4°. В унарной фазе могут быть только такие образования (мо
лекулы, ноны, атомы), которые получаются вследствие распада 
или полимеризации молекул, которыми она образована. Так, 
в фазе, образованной молекулами Н,0 , например в воде, могут
быть молекулы Н,0, (Н_0).>.......ионы ОН“, Н \  Н30 \  причем
мольные доли этих образований изменяются при изменении тем
пературы и давления, а атомные доли, (т. е. отношение числа 
атомов водорода или кислорода к общему числу всех атомов) 
постоянны.

Утверждая, что составы всех фаз унарной системы одинаковы, 
имеют в виду одинаковость атомных долей одного и того же эле
мента во всех фазах; между тем мольные доли одного и того же 
образования в различных фазах различны.
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§ 10,2. Теория равновесия двухфазных 
однокомлонентных систем

I9. Рассмотрим условия равновесия однокомпонентных двух
фазных систем. Система считается материально-изолированной 
и, как было указано в § 1,3,4°, должна быть термически однород
ной. Кроме того, мы будем предполагать д а в л е н и е  на  о б е  
ф а з ы  о д и н а к о в ы м .  Случай неодинаковых давлений на фазы 
будет исследован в § 10,9. Фазы назовем Ф' и Ф". Будем обозна
чать величины, относящиеся к этим фазам, соответственно одним 
и двумя штрихами, величины же, относящиеся ко всей системе, 
будем писать без индексов.

Объем всей системы, ее энтропия и свободная энтальпия выра
зятся так:

V =  m V -f mV ,  5 — m's' +  m V,
G =  m 'g'-\-mY •

1 ( 10,2, 1)

Здесь m' и m" —-массы фаз, a o', o", s ', s", g', g — их удельные 
объемы, удельные энтропии и удельные свободные энтальпии. 
Ввиду материальной изолированности системы

+  =  const и dm' -f- dm" — 0, (10,2,2)
г. е. если масса одной фазы увеличивается, то масса другой 
должна уменьшаться («масса одной фазы переходит в другую»).

Как уже было сказано в § 10,1,4°, составы обеих фаз неизменны, 
поэтому все удельные величины будут функциями только давления 
и температуры; в частности:
у' =  1>'(Р. 0» у" =  у"(/>, 0* $ '=  $'(/? ./). /), 1

8' = 8'{Р> 0  £"=£"(/>, 0. >00,2,3)
Таким образом, в изсбарио-изотермическом изменении масс 

фаз все удельные величины будут постоянными и по (10,2,1)
dpt (У — о' dnl, 4- и" dnf,  с/р, ,5  =  5' dnl, +  5" ¿т\

=  £  йт ’ +  £  й т \
или согласно (10,2,2)

d}>, lV=:(v,' - v ' ) d m \  dp, tS = { s " - s ' ) d m \  1
1 (10'2'4>

2°. В неравновесной системе могут протекать только необрати
мые процессы; тогда по (9,6,2)

dv, tG <  0, или (gn -  g') dm" <  0, (10,2,5)
т. е. множители ¿г" — g  и dm" противоположны по знаку: 

если g" >  g ', то dm" <  0 ; 

если g" < g \  то dm" >  0 .
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Это показывает, что в неравновесной двухфазной однокомпонентной 
системе при постоянных давлении и температуре масса фазы с боль
шей удельной свободной энтальпией должна переходить в фазу 
с меньшей удельной свободной энтальпией. Так как £" и суть 
функции только р и /, которые постоянны, то указанное изменение 
масс фаз не может изменить знак разности £  — £ ,  и поэтому 
уменьшение массы с большей удельной свободной энтальпией будет 
происходить до полного исчезновения этой фазы.

Таким образом:
(10-А) Неравновесная однокомпонентная двухфазная система, 

в которой давление и температура поддерживаются постоянными, 
не может остаться двухфазной: масса фазы с большей удельной сво
бодной энтальпией будет неизменно уменьшаться до полного исчез
новения этой фазы; система станет однофазной.

Скорость перехода массы одной фазы в другую бывает весьма 
различной; известны случаи, когда скорость крайне мала. Интере
сен пример олова, имеющего две разновидности: белое и серое (по
рошкообразное). Последнее устойчиво при / <  19° С; поэтому можно 
было бы ожидать, что зимой оловянные предметы будут превра
щаться в порошок. Основная причина, почему это не происходит,— 
крайне малая скорость превращения.

3°. Предположим, что в системе возможен обратимый изобарно
изотермический переходмассы однойфазы в другую;тогда по(10. 2,4)

йРш , 6 - ( * * - * ')  ¿пГ = 0.

Так как йт" Ф 0, то или по (10,2,3)
ё ” {Р> 0 = ё '(р ,  0- (10,2,6)

Но обратимый процесс возможен только в случае равновесия 
системы.

[10-Б] При равновесии од покомпонентной двухфазной системы 
давление и температура связаны зависимостью (10,2,6); одна из 
этих переменных (давление или температура) — однозначная функ
ция другой:

Р — Р (0  или t = t(p). (10,2,7)
График этой функции называется линией равновесия однокомпо
нентной двухфазной системы.

Из (10,2,7) следует, что ^ - ^ - ^ = о о ,  °°-Поэтому
в однокомпонентной двухфазной системе коэффициенты ар =  

=  теплоемкость Ср бесконечно
велики.

Согласно (10,2,7) при равновесии однокомпонентной двухфаз
ной системы каждой температуре соответствует вполне опреде
ленное давление.
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В зависимости от агрегатного состояния или кристаллических 
форм фаз, образующих однокомпонентную систему, вид функции 
р =  р(0 и t =  /(р) весьма разнообразен. Этот вопрос удобно 
обсуждать, пользуясь формулой Клапейрона.

4°. Из условия равновесия (10,2,6) вытекает еще одно важное 
обстоятельство. Действительно, в это условие входят только 
удельные свободные энтальпии, совершенно не зависящие от масс 
фаз. Следовательно, равновесие также совершенно не зависит 
от масс фаз, и при давлении и температуре, соответствующих
(10,2,7), равновесие будет иметь место при любых массах фаз. 
Таким образом, изобарно-изотермическое изменение этих масс 
(внесение новых масс извне или переход массы одной фазы в дру
гую) не нарушают равновесия. Так как при одинаковости удель
ных свободных энтальпий, необходимой для равновесия, другие 
удельные признаки обеих фаз обычно не становятся одинаковыми 
^ * ф  v' , s" Ф s' и т. д.), то согласно (10,2,4)переход массы одной 
фазы в другую обычно сопровождается изменением всех экстен
сивных признаков системы (объема, энтропии, энтальпии, внут
ренней энергии, свободной энергии...); неизменной должна остаться 
только свободная энтальпия.

Вопрос о возможности и характере изменений экстенсивных 
величин разобран более подробно в гл. 13.

§ 10,3. Формула Клапейрона
1°. Эта формула устанавливает зависимость удельной скрытой 

теплоты обратимого изобар по-изотермического перехода единицы 
массы из одной фазы в другую от удельных объемов фаз и произ
водной функции р = p(t) однокомпонентной двухфазной систе
мы. Дальше мы увидим (гл. 16), что формула Клапейрона приме
нима ко всем моновариантным системам, независимо от числа фаз.

Пусть в обратимом изотермическом процессе 12 массы фаз Ф' 
и Ф" изменяются соответственно от /и,', до пхк и от т'а до т\< 
(причем /Пн— /Ли —mi,), а энтропия и объем всей системы — 
от Sn до Sl{ н от Vu до Кк. Тогда теплота процесса

Q,tK = T (S h- S B). (10,3,1)
Приращение энтропии можно выразить посредством приращения 
объема, воспользовавшись зависимостью (6,8,9):

(10,3,2)

Но в унарной двухфазной системе по (10,2,7) р =  р(/), и 
частная производная равна полной производной:

iiv>/ i vmj

(10,3,3)
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где ф ( 0 ~  функция только температуры.
Таким образом, (10,3,2) можно переписать так:

d(S =  ф (/) dtV.
Интегрируя при / =  const [следовательно, и при ф(/) =  const], 
получим:

S „ - S „  =  4> (0 (1/„ - 1/„) =  (VK -  V„) -£■. (10,3,4)
Выражения (10,3,1) и (10,3,4) дают:

Q*« = T { V „ -  V , (10,3,5)

Это и есть формула Клапейрона в самом общем виде. При 
выводе нами использовано то свойство однокомпонентной системы, 
что р = р у ) .  Значит, (10,3,5) применима ко всем системам, в ко
торых р зависит только от /.

Зависимость (10,3,5) показывает:
[10-В] В системах, давление которых зависит только от 

температуры, скрытая теплота обратимого изотермического 
изменения объема равна приращению объема, умноженноми
к а Т ± .

2°. В (10,3,5) приращение объема можно заменить разностью 
удельных обьемов фаз, помня, что по (10,2,4)

dtm” - у  —у

Здесь v" и у '— удельные объемы фаз Ф* и Ф'; по (10,2,3) 
и (10,2,7) у" и и' являются функциями температуры.

По интегрировании при / =  const получаем:
Ук — VH -  (у" — у') (Ши — 'Лп);

на основании (10,3,5)

'„ - '"и  “1

Здесь левая часть равна скрытой теплоте Ь увеличения на еди 
ницу массы фазы Ф" и называется удельной скрытой теплотой
перехода массы из фазы Ф' в Ф " ;  в правой части А - , у" н у ' —
функции температуры.

[10-В'] Удельная скрытая теплота перехода массы из фазы Ф’ 
в фазу Ф" унарной двухфазной системы

=  (10,3,6)

зависит только от температуры и вовсе не зависит от масс фаз 
Зависимость (10,3,6) —обычный вид формулы Клапейрона
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Если линия равновесия, т. е. график функции р =/?(/), дана 
в координатной системе р — * (рис. 50) и С —состояние равнове
сия, соответствующее температуре Т , то ~ = [ ^ а .  Когда моле
кулярный вес обеих фаз одинаков, можно вместо перехода еди
ницы массы рассматривать переход одного моля. Формула Кла
пейрона сохранит свой вид (10,3,6), но только /., V" и и' теперь 
будут мольными величинами (а не удельными).

3°. Когда одна из двух фаз унарной системы газообразна 
(другая —жидкая или твердая), часто оказывается очень удобной 
приближенная формула, вытекаю
щая из (10,3,6). Примем фазу Ф" 
за газообразную и предположим, 
что при рассматриваемых давле
нии и температуре мольный объем 
и' фазы Ф' пренебрежимо мал по 
сравнению с мольным объемом газо
образной фазы. Тогда (10,3,6) при
мет вид:

1  =

где £ — мольная скрытая тепло
та перехода в газообразную фазу.
Допустим еще, что газообразную фазу можно рассматривать как
идеальный газ, т. е. и = тогда ЬЯГ

Р
Ч Т *  ¡ ¡ р  

(П И Л И

(10,3,7)

Иногда удобно (10,3,7) представлять в виде:
I

ЯГ <и (10,3,8)

Нужно помнить, что (10,3,7) и (10,3,8) применимы только 
в той области температур и давлений, в которой можно пренеб
речь V' по сравнению с V и можно пар рассматривать как иде
альный газ. По данным эксперимента в этой области

-  — >  1 Я Г  ^  д * (10,3,9)

§ 10,4. Применения формулы Клапейрона 
к установлению характера функции р  — р  (/)

1°. В этом параграфе рассматриваются унарные двухфазные 
системы: Ф1, Ф2 и Ф3 — твердая, жидкая и паровая фазы; Г12, 

и £23 — удельные или мольные скрытые теплоты перехода из
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Ф1 в Ф2, из Ф1 в Ф3 и из Ф2 в Ф3; р12, />13, р23 —давления 
двухфазных систем, фазы которых Ф1 и Ф2, Ф1 и Ф3, Ф2 и Ф3. 

Экспериментально установлено, что
¿ 12> 0  всегда, ¿ 13> 0  всегда, ¿ 23 >  0 всегда. (10,4,1)

Что же касается разностей удельных или мольных объемов, то
V3 — V1 >  0 всегда, 
<зV3 — Vй > 0 (за исключением критической точки). 1(10,4,2)

Разность I'3 — и1 может иметь любой знак, но в громадном 
большинстве случаев у2 —у1 >  0.

2°. Согласно принятым обозначениям в унарных двухфазных 
системах с паровой фазой (Ф3) формула Клапейрона напишется 
так:

=  Г (а3 -  в1) ^  или =  Т  (и3 -  V-) .

По (10,4,1) и (10,4,2) имеем:
<*Р13 ^ 0; ^р23

~ЧГ > 0 ,

т. е. в унарных двухфазных системах, одна фаза которых паро
вая, давление — возрастающая функция температуры. Из (10,3,9) 
следует, что

¿р . Р ^  1. ¿Р у  Р_
(П ' Т ^  Ш ^  Т '

т. е. р23 и р13 возрастают быстрее температуры. Эксперименты 
подтверждают, что это имеет место на всем протяжении кривой 
р =  р (0 .

Таким образом, во всех однокомпонентных двухфазных систе
мах с паровой фазой кривая р =  р (0  на всем протяжении обра
щена выпуклостью к оси температур (рис. 51).

3°. В однокомпонентных системах, состоящих из твердой
и жидкой фаз, по (10,4,1) ¿ 12 >  0, знак разности vг — vl может¿12
быть любым, а абсолютное значение отношения ■, —г велико.

Поэтому (см. (10,3,6)] абсолютное значение производной 
тоже велико. В подавляющем числе случаев (о2 — о1) >  0, и по
(10,3,6) производная положительна и велика, кривая р12 =
=  р12(() поднимается слева направо, образуя с осью температур 
угол, близкий к прямому (рис. 52, кривая 1).

Иногда, в частности в однокомпонентных системах твердое 
тело— жидкость, образованных водой, висмутом, галлием,
(о2 — о1) <  0 и производная - ^ - < 0 ,  т. е. кривая р12 =  р12(/)
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поднимается справо налево, образуя с осью абсцисс тупой угол, 
близкий к прямому (см. рис. 52, кривая //) .

4°. Возьмем унарную систему, состоящую из двух твердых 
фаз Фа, Фр. Давление этой системы и скрытую теплоту обозна
чим через и ¿иР, а удельные объемы фаз —через уа, Ы*. В этом

---------------------- (
Рис. 52

случае формула Клапейрона не дает никаких указании о харак
тере линии равновесия, так как ни знак ^ , ни знак разности 
иР — уи заранее неизвестны. Согласно экспериментальным данным
в таких системах производная может быть как положитель
ной, так и отрицательной; ее абсолютное значение может быть 
и очень большим, так что линия равновесия кажется прямой 
параллельной оси Ор, и очень малым, равным нулю.

§ 10,5. Критическое состояние и метастабильные 
состояния системы жидкость —пар

1°. Однокомпонентная система жидкость —пар интересна двумя- 
особенностями:

из всех однокомпонентных систем только ей присуще крити
ческое состояние;

в ней легко осуществляются метастабильные состояния и пе
реход от метастабильных к стабильным состояниям.

2°. Чтобы понять суть и особенности критического состояния, 
удобно рассмотреть семейство изотерм в координатной системе 
р — У. Вспомним, что в этой координатной системе линия насы
щения а'Ь'(1'ксГЬ”а” (см. рис. 11, стр. 36) состоит из двух вет
вей: а'Ь'сУк и а"Ь"ё"к, которые сходятся в точке к, имея общую- 
касательную, параллельную оси ОУ. Левая ветвь представляет 
график функции V'= у'(р), правая — график функции у" =  у" (р); 
в точке к и' = и".
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Если изотермическое сжатие газа начинать при различных 
температурах, то можно убедиться в существовании трех типов 
изотерм (см. рис. 11). Каждая из изотерм типа I (eb"b'b, cd"d'd) 
состоит из трех частей; крайние криволинейны и поднимаются 
справа налево, средняя (bnb \ d''d'), прямолинейна, параллельна 
оси OV; один ее конец лежит на ветви пара, другой —на ветви 
жидкости. Чем выше температура изотермы, тем короче прямо
линейный участок; и так как касательная к линии насыщения 
в точке к параллельна оси OV, то на изотерме hkl средний уча
сток обращается в точку.

Изотермы типа 111 (fg, пт) не имеют общих точек с линией 
насыщения и прямолинейных участков, а являются плавными 
кривыми без горизонтальных касательных.

Единственная изотерма типа 11 (hkl) — переходная между изо
термами / и I I I : на ней нет среднего участка, но криволинейные 
участки сходятся в точке к, имея касательную, параллельную 
оси OV. В точке k v — v"\ к называется критической точкой, а зна
чения признаков в этой точке — критическими (критические тем
пература, давление, удельный объем, энтропия, энтальпия и т. д.). 
Изотерма II  (температура которой равна критической темпера
туре) называется критической.

Нетрудно понять, что, если при одинаковых p u t  удельные 
объемы обеих фаз также одинаковы, то должны быть одинако
выми также и все их остальные интенсивные признаки. Поэтому 
более полное определение критического состояния системы таково:

[10-Г] Состояние любой (однокомпонентной или многокомпо* 
нентной) системы называется критическим, если какие-либо две 
ее фазы становятся одинаковыми, т. е. если все интенсивные 
признаки обеих фаз совпадают.

4°. Легко показать, что на критической изотерме системы 
жидкость —пар в критической точке

( w ) , = 0' <10'5- "

( w 0 ,  =  °- (>0.5.2)

Правильность утверждения (10,5,1) непосредственно следует из 
того, что в точке к, рис. И, касательная к критической изотерме 
должна быть параллельной оси объемов. Утверждение же (10,5,2) 
может быть доказано следующими простыми рассуждениями.

В окрестности точки К , в которой — 0, линия может
иметь вид DKG, ЕКН  или FKL (рис. 53). Если эта линия —изо
терма, то для устойчивости равновесия по о б е  с т о р о н ы  от К
необходимо, чтобы На рис. 53, а этому условию не
удовлетворяют KG и ЕК. Следовательно, ни DKG, ни ЕКН не
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могут быть критической изотермой. А обе части Т/С и КХ линии 
ГКХ рис. 53,6 удовлетворяют условию <  0 по обе сто
роны от К. Но линия ТКХ имеет перегиб в точке К; следова
тельно, на этой линии в точке К  должно быть — О*

а)

3°. Рассмотрим, каким образом можно в системе жидкость — 
пар осуществить метастабнльные состояния. При изотермическом 
сжатии за участком АВ обычно следует участок ВС (рис. 54). 
Однако, приняв некоторые меры предосторожности, можно плавно 
продолжить участок АВ  по ВЕ, причем на ВЕ, как и на АВ, 
с уменьшением объема увеличивается 
давление, а жидкость не образуется. Газ, 
состояние которого определяется точкой 
линии ВЕ, называется пересыщенным па- 
ром. При изотермическом же расшире
нии за участком DC обычно следует СВ\ 
но при некоторых мерах предосторож
ности можно получить плавную линию 
ОСП, на которой пар не образуется.
Жидкость в области СИ называется 
перегретой.

Если считать, что ABE и ИСО Рнс- 54
части одной непрерывной изотермы, то
участок, соединяющий £  с И, должен был бы иметь при
близительно вид ЕСИ. Но этот участок неосуществим, так как
в каждой его точке >  О, т. е. этот участок представ
лял бы последовательность неустойчивых состояний. Так как 
участки ВЕ и СИ удовлетворяют условию устойчивости
С^У")| <  0, то в  каждой из их точек однородная система (жид
кая на СН, газообразная па ВЕ) может быть в равновесии. Но 
можно показать, что эти состояния равновесия не самые устой-
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чивые и нарушаются, когда система может перейти к более 
устойчивым состояниям равновесия.

Пусть Ь.\! — изохора, Уь = Уп (см. рис. 54). В состояниях Ь 
и М, кроме объемов, одинаковы и температуры системы: 1  ̂— 
= (у = 1н. Рассмотрим свободные энергии и / \ \ .  При изотер
мическом переходе из В в I  или из В в N приращения свобод
ной энергии равны работе внешнего давления [так как процессы 
8£, BN обратимы и в (9,44) Д =  0]:

— Еу — Рв — е̂ВЛГ»
или

Но при сжатии работа внешнего давления положительна, поэтому
№ецг* >  \У*>ву и Гу  >

Таким образом, изохорно-нзотермический процесс если бы 
он произошел, вызвал бы уменьшение свободной энергии системы. 
Следовательно, этот процесс, ведущий к переходу однородной 
газообразной системы в систему жидкость — пар, возможен.

Изохорно-изотермический процесс привел бы к увеличению
свободной энергии и поэтому невозможен (см. (9-Д1). Обрат
ный же процесс LN вызвал бы уменьшение свободной энергии 
и поэтому возможен.

Следовательно, однородная газообразная система, равновесное 
состояние которой изображается одной из точек (¿) линии ВЕ, 
может превратиться в систему жидкость — пар, состояние которой 
изображается одной из точек (ДО прямой ВС. Сотрясения или 
введение в пересыщенный пар ничтожного количества жидкости 
способствуют этому переходу или вызывают его.

Тот же самый результат мы получили бы, рассмотрев изохору 
LN, пересекающую линию СН (см. рис. 54). Здесь

1F.CZ.-
причем

<  О, ЧР'М <  0, | ! <  I Феск I;
следовательно, 8/. >
Аналогично предыдущему это означает, что хотя равновесие пере
охлажденной жидкости в точке Е устойчиво, но равновесие системы 
жидкость — пар (в точке Лг) более устойчиво; следовательно, пере
ход из Е в N может совершиться и имеет место.

6°. В 5° мы видели пример того, что если при одинаковых тем
пературах и одинаковых объемах система может быть в двух рав
новесных состояниях, то состоянию с меньшей свободной энергией 
соответствует стабильное равновесие, а состоянию с большей сво
бодной энергией — метастабильное. В параграфе 10,8,3° мы уви
дим аналогичный пример: если при одинаковых температурах
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и одинаковых давлениях система может быть в двух равновесных 
состояниях, то состоянию с меньшей свободной энтальпией соот
ветствует стабильное равновесие, а состоянию с большей свобод
ной энтальпией — метастабильное равновесие.

§ 10,6. Тройная точка

Iе. В координатной системе р — / каждой точке соответствует 
одно значение давления и одно значение температуры. Тройной 
точкой (диаграммы р — /) называют ту точку А , при давлении рА 
« температуре /А которой однокомпонентная трехфазная система 
находится в равновесии (рис. 55). В § 10,1,4° приведены примеры 
таких систем.

Среди однокомпонеитных систем, образованных химическими 
элементами или химическими соединениями, очень много таких, 
которые состоят из твердой (аморф
ной или кристаллической), жидкой 
« паровой фаз, например: твердый 
йод 4- жидкий йод +  газообразный 
йод; лед вода нар воды.

Часто встречаются однокомпо
нентные системы, состоящие из паро
вой или жидкой фазы и из двух 
твердых фаз, представляющих раз
личные кристаллические формы 
одного и того же вещества (напри
мер моноклинная сера, ромбическая 
сера и пар серы или жидкая сера; 
графит, алмаз и жидкий углерод).

Наконец, имеются унарные си
стемы, образованные тремя крис
таллическими формами одного и 
того же компонента (например любые три из шести кристалли
ческих разновидностей льда). Равновесие каждой такой системы 
представляется (на диаграмме р — 0 тройной точкой.

2°. Существование тройной точки и условия равновесия в ней вы
текают из условий равновесия однокомпонентных двухфазных систем.

Пусть однокомпонентная трехфазная система находится в рав
новесии при рА и /а, которым соответствует точка А на диаграмме 
р — t (см. рис. 55). Обозначим фазы через Ф0, ФР, Ф'\ (До сих пор 
через Ф1, Ф2, Ф3 мы отмечали твердую, жидкую и паровую фазы. 
В настоящем параграфе рассматриваются унарные системы, фазы 
которых совершенно произвольны. Чтобы подчеркнуть это, назо
вем фазы — Фа, ФР, Фу, или более кратко сс, Р, у, трехфазную 
систему —аРу, а двухфазные системы — ар, Ру, ау).

Очевидно, систему фаз а, р, у можно представить как совокуп
ность двух двухфазных систем оф, Ру. Также очевидно, что равно-
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весне трехфазнон системы возможно только при равновесии обеих 
мысленно выделенных двухфазных систем ар, ру. Пусть ВВ' 
и СС  — линии равновесия систем ар и Ру. Тогда равновесие системы 
фаз аР возможно только на линии ВВ'\ следовательно, точка А 
должна лежать на линии ВВ '. Таким же образом точка А должна 
лежать на линии равновесия СС системы ру.

Итак, тройная точка А — это точка пересечения линий ВВ' 
и СС  равновесия тех двухфазных систем ар, ру, на которые можно 
мысленно разбить трехфазную систему аРу. Но трехфазную систему 
можно разбить и на другую пару двухфазных систем; ар и ау 
Поэтому через тронную точку должна пройти и линия равновесия 
0 0 ' системы ау.

Мы можем сделать следующие заключения:
а) если однокомпонентная трехфазная система аРу находится 

в равновесии при давлениирд и температуре /А, т. е. если существует 
тройная точка А, то через нее проходят линии равновесия трех 
двухфазных систем: аР, Ру и ау;

б) линиям равновесия однокомпонентных двухфазных систем 
соответствует в однокомпонентной трехфазной системе точка рав
новесия, т. е. тройная точка. Это означает, что трехфазная одноком- 
панентная система может быть и равновесии только при одном 
вполне определенном давлении (рА) и одной вполне определенной 
температуре (/А). При каких-либо других давлениях и температу
рах р а в н о в е с и е  н е в о з м о ж н о .

В системе твердый йод жидкий йод газообразный йод 
температура и давление тройной точки равны: / д — 114е С, рА =*= 
=  90 мм рпг.ст. В тройной точке системы лед -|- вода -+- пар воды 
/ л =  0,0098° С, рл — 4,59 мм рт . сгп.

Нет никаких оснований утверждать, что линии равновесия унар
ных двухфазных систем, например ар и ру, должны обязательно 
пересекаться. Если эти линии не пересекаются, трехфазная систе
ма аРу не может быть в равновесии ни при каких значениях /> 
и /: тройная точка нс существует. Это имеет место у гелия: на ли
нии равновесия твердого и жидкого гелия при Г =  1° К давление р 
приблизительно равно 25 атм, а на линии равновесия жидкого 
и газообразного гелия при Т — 1°К давление немного меньше 
0,6 мм ргп.сгп., эти две линии не пересекаются, и равновесие трех 
фаз гелия — твердого, жидкого и газообразного — не наблюда
лось никогда.

3°. Общая теория равновесия также приводит к результатам, 
полученным выше. Пусть в однокомпонентной системе, состоящей 
из трех фаз а, р, у, массы фаз равны та, щР, тУ, а давление р 
и температура / — одинаковые во всех точках системы. Тогда 
удельные свободные энтальпии

ОМ). £р =  £р (/>> 0. =  0 ; (Ю,6,1)
свободная энтальпия
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масса
G =  maga +  +  rri*g*\ ( 10,6 , 2)

/п — тп м р 4-тУ — con s t;
поэтому

dma =  — (dm& -j- drnv),
причем dnfi и dni* должны рассматриваться как неза
висимые бесконечно малые величины.

(10,6,3)

Согласно [9-Ж1 (10,6,2) и (10,6,1) в изобарно-изотермическом 
обратимом процессе

dG =  ga dma -f - g& dmV 4- gv dm* =  0 
или на основании (10,6,3)

(gp —ga)d//iP +  (gy — ga) dmy — 0. (10,6,4*
Из независимости величин dnfi и dm* следует, что (10,6,4) 

может иметь место только при условии
g0 —i^ - O ,  gv ga =  0. (10,6,5)

(10,6,1) показывает, что равенства (10,6,5) представляют два урав
нения с двумя неизвестными р и t. Таким образом, равенства
(10,6,5) определяют те значения р и /, при которых однокомпонент
ная трехфазная система будет в равновесии, т. е. определяют 
тронную точку. Это и есть результат, полученный выше.

4°. Рассмотрев однокомпонентную систему, состоящую из че
тырех фаз а, р, у, 6, мы бы получили вместо двух уравнений ПО,6,5) 
три уравнения

gfl — g« =  0, gv — gu =  0, gb — ga =  0. (10,6,6)
Но обычно три уравнения с двумя неизвестными (р, /) оказываются 
несовместимыми, т. е. нельзя найти такие значения р и /, которые 
удовлетворили бы всем трем уравнениям. Это означает, что одно
компонентная система, состоящая из четырех фаз, подверженных 
одному и тому же давлению, не может быть в равновесии ни при 
каких значениях р и t. Это же справедливо при любом числе фаз. 
большем трех.

5° Вернемся к тройной точке, в которой давление и температура 
системы равны рл и tA\ обозначим внешнее давление и темпера
туру среды в тройной точке через рм итд. Очевидно, если система 
помещена в сосуд с гибкими и теплопроводящими стенками, то 
равновесие возможно только при условии, что р ,л — рл и тЛ =  
= tA. Изменим внешнее давление и температуру среды и пусть 
новые значения будут ре и т. При этом изменении равновесие 
системы нарушится и начнется необратимый процесс, который 
будет продолжаться до тех пор, пока давление и температура 
системы не станут соответственно равными рс и т, т. е. р =  ре 
и / =  т.
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В координатной системе р —  ̂ назовем точкой Е ту точку, 
координаты которой р =  ре, t =  х. Трехфазная система может 
быть в равновесии только в тройной точке, когда давление и темпе
ратура суть рд и

Следовательно, при равновесии в точке Е система будет уже 
не техфазной, а двухфазной или однофазной.

Если точка Е  окажется расположенной на одной из линий ВВ’, 
СС, ОР' равновесия двухфазных систем (см. рис. 55), то в новом 
состоянии равновесия система будет двухфазной; если же точка £ 
не находится на одной из этих линий, то в новом состоянии равно
весия будет состоять из одной фазы.

§ 10,7. О расположении линий равновесия систем 
жидкость—пар, твердое тело—пар

Вернемся к старым обозначениям (Ф1, Фг, Ф3) твердой, жидкой 
и паровой фаз (§ 10,4). £ 12, £ 13, I 23 будут означать удельные (или 
мольные) скрытые теплоты перехода массы из Ф1 в Ф2, из Ф1 в Ф3 
и из Ф2 в ф , р12, р13, р23 — давления двухфазных систем Ф1, Ф2;

Ф \ Ф3; Ф2, Ф3, линиями рав
новесия которых соответственно 
являются В В'. СС, РР ' (рис. об). 
Мы уже знаем, что эти линии 
пересекаются в тройной точ
ке (Л). Мы также знаем, что ли
нии СС и Р Р ’ систем Ф1Ф3 и 
ФгФ9 наклонены под острым 
углом к оси 01 диаграммы р — /, 
а линия ВВ' равновесия систе
мы Ф1Ф2 почти параллельна оси 
давления, образуя в большинстве 
случаев с осью температур угол 
немного меньше прямого, а иног
да немного больше прямого.

Теперь нам нужно показать, 
что в тройной точке линия Р Р ' 
равновесия системы твердое те

ло — пар круче линии СС равновесия системы жидкость — пар. 
Для этого можно воспользоваться формулами Клапейрона:

=  Г (у3 -  и1) 4 —  . =  (10,7,1)

относя вес величины к тройной точке. В этой точке переход из твер
дого состояния в пар можно осуществить в два приема: сначала 
из твердого в жидкое, а затем из жидкого в пар. Следовательно, 
согласно закону Гесса

£ 13= £ 12 \ - С \
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причем все скрытые теплоты положительны, и поэтому
¿13_£2з= ^12>  о. (10,7,2)

С другой стороны, в тройной точке удельный объем о3 пара значи
тельно (иногда во много тысяч раз) превосходит удельные объемы 
у1 и V*, а о1 и о2 весьма мало отличаются друг от друга; например, 
в системе лед — вода — водяной нар. и3 — 206000 см3, а о1 — 
— о2 =  0,0905 сиг3.

Таким образом, в формулах (10,7,1) можно отбросить и1 и о2, 
и тогда (10,7,1) и (10,7,2) дадут:

Ь 13 — ¿ 23 =  £ ,! =  7ЪЭ ----- • (10,7,3)

Ввиду того, что Т  и о3 положительны,

14 Г - 1а Т -> 0 - (Ю,7,3)

В свою очередь, производные и также положительны, так 
как кривые й й '  и СС' поднимаются слева направо; следовательно.

Ар"
<И >  1 (10,7,4)

т. е. в тройной точке линия ТЛУ равновесия системы твердое тело — 
пар круче линии СС  равновесия системы жидкость — пар. Однако 
разница в наклонах настолько мала, что ее экспериментальное обна
ружение представляет значительные трудности.

§ 10,8. Об устойчивости различных 
однокомпонентных систем

Iе. Мы уже видели, что один и тот же компонент может образо
вать паровую, жидкую, твердую аморфную и различные кристалли
ческие фазы. Если во всех точках системы давление одинаково, то 
однокомпонетпая система, состоящая более чем из трех фаз, не мо
жет быть в равновесии (см. § 10,6,4°). При трех фазах равновесие 
возможно только в тройной точке — при вполне определенных 
значениях давления и температуры. В двухфазной одиокомпонент- 
ной системе каждой паре фаз соответствует своя линия равнове
сия; эти линии (например В В ', СС нОЕ)' на рис. 55 и 56) пересе
каются в тронной точке.

Однако твердо установлено, что тройная точка делит каждую 
из линий равновесия (ВВ', СС', £Ш') на две части: на одной рав
новесие двухфазной системы вполне устойчиво (стабильно), на дру
гой — метастабильно. Так (рис. 57), если состояние системы вода — 
пар изображается точкой Е, расположенной выше тройной точки Л, 
то кристаллик льда, введенный в эту систему, превратится в воду 
или пар, и система будет продолжать состоять из воды и пара.
15 А. А. АКОПЯН 225



Если же точка F, изображающая состояние системы вода — пар. 
ниже тройной точки, то по введении кристаллика льда вода и пар 
исчезнут, и система будет состоять только из льда.

Наконец, если точка, изображающая давление и температуру, 
не совпадает с тройной точкой и не лежит на одной из линий рав
новесия двухфазных систем, то ей соответствует равновесие одно
фазной системы. Геометрическими местами таких точек являются 
области, заключенные между соседними линиями равновесия двух
фазных систем.

Цель настоящего параграфа — установить, какая именно одно- 
компонентная система будет в устойчивом равновесии в заданной — 
и не лежащей на кривых равновесия — точке диаграммы р — /.

2°. Начнем с двухфазной системы и предположим, что она нахо 
дится в равновесии при давлении р и температуре /. Какой будет

равновесная система при том же давле
нии р и другой температуре t +  dt или 
же при той же температуре /, но другом 
давлении р -f- dp? К ответу на эти воп
росы приводят совершенно простые рас
суждения.

Предположим, что внешнее давление 
и температура среды равны ре ит, а двух
фазная система заключена в сосуд с гиб
кими и теплопроводящнми стенками. 
Тогда равновесие возможно только при 

условии, что рг — р и t  =  /. При неизменном внешнем давлении 
увеличим температуру среды на dx(dx >  0). В этом случае р оста
нется неизменным, а так как по (10,2,7) t — функция р , то не изме
нится и температура. Таким образом, температура среды окажется 
выше температуры системы (т -|- ¿т >  /), и система станет получать 
положительное тепло от среды (DQ >  0). Вследствие этого в системе 
начнется изобар но-изотермическое увеличение массы той фазы, 
скрытая теплота образования которой положительна. (Так, в сис
теме лед — вода при поступлении тепла извне началось бы изо
барно-изотермическое увеличение массы воды за счет массы льда). 
Это поступление тепла будет продолжаться до тех пор, пока одна 
из фаз исчезнет; система окажется однофазной и станет возможным 
изменение температуры при постоянном давлении р , и новое коли
чество тепла поднимает температуру однофазной системы от t 
до температуры среды; таким образом, установится новое равнове
сие при давлении р и температуре t 4- dt.

Полученный нами результат таков:
(10-Д1 Изобарное повышение температуры равновесной ос)по

компонентной двухфазной системы приводит к исчезновению одной 
из фаз. Остается та фаза, скрытая теплота обратимого образова
ния которой из другой фазы при р =  const и t — const поло
жительна.
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При изобарном понижении температуры будет иметь место 
обратное. Так, при изобарном повышении температуры в системе, 
состоящей из твердой и жидкой фаз, сохранится жидкая фаза, 
в системе, состоящей из жидкой и паровой фаз, сохранится 
паровая.

Теперь предположим, что при неизменной температуре среды 
(т =  () внешнее давление увеличено от р0 до ре +  с1р9. В этом 
случае температура * системы останется постоянной, поэтому 
не изменится и давление Iр =  р(/)). Следовательно, так как рв +  
Т ф г>  р, равновесие нарушится и начнется изобарно-изотермичес
кое уменьшение объема системы. В этом процессе согласно § 10,2,1* 
удельные объемы фаз постоянны и

РУ — {ип — ь') <  0 (10,8,1)
(V" и V — удельные объемы фаз Ф" н Ф'\ гтГ — масса фазы Ф").

Поэтому должна уменьшаться масса фазы с большим удельным 
объемом; уменьшение массы будет происходить до исчезновения этой 
фазы, а затем в оставшейся однофазной системе давление может 
изменяться при постоянной температуре и повысится до значения 
Р -Ь Ар =  р, 4- йре.

Итак, 110-Д' ] Изотермическое повышение давления равновесной 
однокомпонентной двухфазной системы приводит к исчезновению 
одной из фаз\ остается та фаза, удельный объем которой меньше. 
При изотермическом понижении давления остается фаза с боль
шим удельным объемом.

110-Д) и 110-Д') можно соединить в следующую теорему 
(см. рис. 55, 56, 57):

[10-Е1 Если линия равновесия двухфазной системы поднимается 
слева направо (например В ’В, С С  на рис. 55 и 56), то правее этой 
линии устойчива фаза с положительной скрытой теплотой обра
зования и с большим удельным объемом; если же линия равновесия 
двухфазной системы поднимается справа налево (например АВ  
на рис. 57), то правее этой линии устойчива (раза с положительной 
скрытой теплотой образования и с меньшим удельным объемом.

В самом деле, рассмотрим линию В В' (рис. 55). На изотерме 
аЬ др< 0, на изобаре ас (И >  0; точки с и Ь лежат правее ВВ'. 
Применив к изобаре ас положение 110-Д], а к изотерме аЬ положение 
(10-Д' 1, получим первую часть (10-Е1. Таким же образом можно 
подтвердить справедливость второй части теоремы (10-Е), рас
смотрев на линии АВ изотерму ао и изобару ас (рис. 57).

§ 10,9. Равновесие при различных давлениях 
на фазы

1°. До сих пор предполагалось, что давление на обе фазы унар
ной системы одинаково. Возможно ли равновесие унарной системы 
при различных давлениях на фазы?
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Чтобы ответить на этот вопрос, представим унарную двухфаз
ную систему в равновесии при одном и том же давлении на фазы 
и изотермическим образом изменим на йр' и Лр” давления на фазы 
Ф' и Ф" Это вызовет приращения А ^' и А ^ п удельных свободных 
энтальпий фаз, причем по (9,6,11)

Так как и'Ф и", то также Ар' Ф Ар”, т е , как мы уже знаем, 
при одинаковом приращении давления на фазы (Ар' — Ар") равно
весие нарушится, и система станет однофазной Новое состояние 
окажется состоянием равновесия только при условии, что

Из (10,9,2), которая называется формулой Пойнтинга, следует, 
что для сохранения равновесия необходимо, чтобы этементарные 
изотермические приращения давлений с1р' и Ар" были обратно про
порциональны удельным объемам фаз Таким образом, если фаза 
Ф'— жидкая, а Ф"— пар, то приращение давления на Ф' должно 
быть во много раз больше приращения давления пара В случае 
воды и льда (ол>  нв) увеличение давления на воду должно быть 
больше увеличения давления на лед

Обратим внимание на то, что удельные объемы всегда положи
тельны, поэтому в (10,9,1) и (10,9,2) приращения Ар' и Ар" давлений 
должны быть или оба положительными или оба отрицательными

2° Случаи, в которых давления на две фазы унарной системы 
неодинаковы, нередки Так, при неплоской поверхности раздела 
жидкой и паровой фаз давление изменяется скачком при переходе 
черезэту поверхность .Это имеет место,например, когда пар ижидкость 
находятся в капиллярной трубке, или в случае пара над жидкой 
каплей Нели поверхность раздела плоская, то в унарной системе 
жидкость — пар можно оказать на жидкость дополнительное дав
ление инертным газом, не вступающим в реакцию ни с паром, 
нн с жидкостью и не растворяющимся в последней При этом 
согласно (10,9,2) парциальное давление пара (рассматриваемого как 
идеальный газ) становится несколько больше давления пара до 
введения газа

Приближенную зависимость между увеличением давления на 
жидкость и увеличением давления пара легко установить, считая 
жидкость совершенно несжимаемой, а пар — идеальным газом.

Если новое состояние также равновесно, то

или
V'А [р' =  ь"А(р".

(10,9,2)
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Рассматривая v' и v"  как мольные объемы жидкости и пара,
имеем:

„ RT V = —— . р
Поэтому интегрирование зависимости (10,9,1) приводит к резуль
тату

v' (р' — р0) = R T \n -~  . (10,9,3)

Здесь Т — температура, при которой унарная система жидкость — 
пар находится в равновесии как при одинаковом на обе фазы дав
лении р0, так и тогда, когда давления р' и р ы на жидкость и пар 
неодинаковы и больше р0.

Определим р" для системы вода — пар при Т  =  373° К и р '=  
— 1001 апш. Как известно, при Т — 373° К (< =  100° С) р0— 1 атм, 
и поэтому р '— р0=  1000 атм. Приняв мольный объем воды v’ — 
=  18 смл= 0,018 л, имеем согласно (10,9,3):

0,018-1000= 18 л-апш — 0,082-373 l n ( 0 = 3 O , 6  In р'л атм.

или In р "=  ~ 0 ,6 , откуда р "=  1,618 атм. Таким образом, уве
личение давления на воду на 1000 атм приводит при t =  100° С 
к увеличению давления пара меньше чем на 1 атм.

3°. Из (10,9,1) следует, что при t =  const одно давление зависит 
от другого. Легко показать, что один из трех признаков t , р \  р" 
зависит от остальных двух.

В самом деле, по (9,6,9)
=  — s'dt -f v'dp ', dg° — — s"dt 4- v"dp".

Предположим, что рассматриваемая унарная двухфазная система 
находится в равновесии как при значениях р ', р \  * так и при 
значениях р' +  й?р\ p‘, -{-dp'\ í-\-d¿. Тогда dg' = dgn, или

-э') 614- «'<*/>' - аЧр" = 0. (10,9,4)
Зависимость (10,9,4) означает, что дифференциалы dt, dp,, йр” 
связаны одним условием, т. е. имеет место зависимость / ( р \  р", 
0 =  0, которую можно представить в одном из трех видов:

р "~ р " (р \ ()> или р' =  р'(р", 0» и*™ t = l(p ',p"). (10,9,5)

Зависимость (10,9,4) позволяет определить частные производ
ные и ^  самом деле, положим dp’ — 0; тогда
по (10,9,4) Р

(10,9,6)
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Так как энтропия всей системы
S —s' (р \ 0 ш' -г s" {р\ О гп\ 

то при р' =  const, р* — const и / =  const имеем:
dp'p~tS =  s' (/>', () dm ' -4- s" (р \ t) dm* 

или, имея в виду, что dm' =  —dm",
dp> р*, S — (s" — s') dm";

s" — s' =  Г —  ^ =  — (10,9,7)

где — удельная скрытая теплота перехода массы из фазы Ф' 
в Ф" при постоянных р \  /Л  /.

Выражения (10,9,6) и (10,9,7) дают

(10,9,8)

Аналогично этому, положив в (10,9,4) dp” = 0, получим:

(10,9,9)

где ( —¿) — удельная скрытая теплота перехода массы из Ф" в Ф' 
при постоянных / / ,  /)",

Заметим, что зависимости (10,9,8) и (10,9,9) похожи на фор
мулу Клапейрона

но проще ее, так как и (10,9,8), и (10,9,9) содержат удельный 
объем одной из фаз; в формуле же Клапейрона мы встречаем 
разность удельных объемов обеих фаз.



Г л а в а  о д и н н а д ц а т а я

РАВНОВЕСИЕ ГЕТЕРОГЕННЫХ СИСТЕМ 
С ГАЗОВОЙ ФАЗОЙ

§ 11,1. Примеры систем, подлежащих исследованию

В гл. 8 мы подробно рассмотрели равновесие смеси идеальных 
газов, в которой возможна химическая реакция. Теория, на которую 
мы при этом опирались, недостаточна для исследования случаев, 
когда химическая реакция происходит в неоднородной системе. 
В настоящей главе предполагается, что реакция может иметь место 
в неоднородной системе с газовой фазой, причем составы жидких 
и твердых фаз постоянны, состав же газовой фазы может быть 
и постоянным и переменным.

В дальнейшем жидкие и твердые фазы будут также называться 
конденсированными. Вот примеры таких систем.

Трехфазиая система, фазы которой окись меди СиО, закись 
меди Си20  и кислород 0 2. При не очень высоких температурах 
первые две фазы твердые, О.,— газ; таким образом, составы всех 
фаз постоянны, а уравнение реакции таково:

О* +  2Си20  — 4 СиО =  0.

Другая система: твердая фаза — карбамат аммония Н2И —СО — 
— ОКН4, газовая фаза — смесь газов С(Э2 и 1МН3; реакция проис
ходит по уравнению:

1 СО* 4- 2Ы Н3 — 1 ЫНаС0ЫН40  — 0.

При переходе из твердой фазы в газовую молекула карбамата ам
мония распадается на одну молекулу СОг и две молекулы 1ЧТН3. 
Поэтому, если в некоторый момент отношение чисел молекул СО* 
и №Н3 в газовой фазе равно 1/а, то реакция будет изменять число 
молекул в газовой фазе, не изменяя указанного отношения; состав 
газовой фазы окажется постоянным. Если же в начале реакции 
отношение отлично от Чг, то оно при реакции должно изменяться; 
следовательно, состав газовой фазы будет переменным.
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Примером системы, в которой при постоянных составах конден
сированных фаз реакция изменяет состав газовой фазы, является 
трехфазная система РеО -р Ре +  Н2-р Н20. Здесь РеО и Р е — 
твердые фазы, газовая же фаза является смесью Н.3 и паров Н20 , 
реакция происходит по уравнению:

Ре •+• Н20  — РеО — Н2 =  0,
согласно которому при реакции число молекул газовой фазы остает
ся постоянным; взамен исчезнувшей молекулы водорода появляется 
молекула пара воды.

§ 11,2. Свободная энтальпия и ее производная по X
1°. Каждый из газов и образованную ими смесь будем счи

тать идеальными, а составы конденсированных фаз, как уже ска
зано в $ 11,1, постоянными. Для простоты записей условимся не 
вводить верхних индексов; индексы 1, . . . ,  к будем относить 
к газам, а индексы к -р1, — к конденсированным фазам
Таким образом, А0 Л2, . . . ,  Ак — это газы, а Ака, Ак. г, . . А , — 
конденсированные фазы. Например, в системе СиО г СигО-Р 0 3 — 
один газ — Оа; следовательно индекс 1 должен относиться к 0 2. 
а индексами 2 и 3 будут соответственно обозначены твердые фазы 
Си.,0 и СиО. Таким образом, в уравнении реакции

0 2 -р  2Си20  — 4СиО — О
стехиометрические числа а,, а2, аа равны: аА=  1, а2 =  2, а3 =  —4

В системе Н2Ы — СО — 0>Ш4 два газа—С02 и КН3; их ин
дексы — 1 и 2; индекс же 3 будет относиться к твердой фазе 
Н2Ы -С О -О К Н 4.

2°. Пусть # г и пг— мольный термодинамический потенциал 
и число молей газа Аг, а и «„ — те же величины конденсирован
ной фазы А£. Согласно (9,9,5)

ёт =  а>г (/) +  ЯГ 1п рг =  £ ,г -1- ЯТ\прг> (11.2,1)

где рг — парциальное давление газа Лг; £ ,г =  <ог(/) —тот мольный 
термодинамический потенциал, который имел бы газ Аг, если бы 
при / его давление равнялось 1 апш , а g6t как известно, функ
ция I и общего давления р, т. е.

ё , = ёЛ*> Р)> (11,2,2)
Термодинамические потенциалы пт молен газа Аг и всей 

смеси газов Л2, . . . ,  Ак соответственно равны
Сг =  пг̂ г, (11,2,3)

А А
2 С г = £ л ,г г -  (п.2,4)
1 1

232



Термодинамические потенциалы конденсированной фазы А$ и всех 
конденсированных фаз Ак,2, соответственно равны:

03 = П ^ У (11.2,5)

2 « , =  ! " *  (4 ,2 .6)
А - И  А + 1

Наконец, термодинамический потенциал всей^системы

° = £ о , +  X  о . = Х Ч г г +  X  па,. (п,2 ,7)
1 А - Н  1 А - И

Согласно (11,2,2) при изобарно-изотермических изменениях чи
сел молей конденсированных фаз

поэтому
£, =  СОгЫ,

( (
¿,Р X X  «.«а»,-А-И А-И

Хотя /уг зависит от пт ( так как рг = ру где л 

(9,11» Г)
А А

I 1

А

Лг )̂ , НО ПО
1

Таким образом, по (11,2,7)
А (

¿ г 2  (11,2,8>
1 А 4 -1

3°. Предположим, что изменения чисел молей произошли 
вследствие химической реакции, увеличившей л на (X —«сте
пень превращения химической реакции»); тогда согласно (8,1,3)

с1пг =  а г ¿¿Х, =  а ,
и по (11,2,8)

А I

С д \) (р =  ^  ат*г ^  а*£* (11.2,9)
I А -М

или по (11,2,1)
А А Г

( а £ ) ,Р= е т 2} аг1прг+ 2 аг ^ 1 г + Б  а»8»- (ПА1о>
1 I А-Н

Введем обозначения:
А

2  аг 1п рг =  1п Кр, РЧ1Р%*. . .  р£а =  /Ср. (П .2,11)
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Тогда окончательно получаем из (11,2,10) зависимость:
к I

( ж ) , . Р = ет|пЛ:>>-;- 2 а^ + 2  «,й.- (11.2.12)
1 к+ 1

Совершенно таким же способом, как (11,2,9), мы бы получили:
к I

( ^ ) , „ = S arftr + S  “Л . ,  (11,2,13)
1 fc-M

где И — полная энтальпия всей системы, а hr и Ла — мольные 
энтальпии газа Аг и конденсированном фазы At .

§ 11,3. Константа равновесия и ее зависимость от / и р

^  = 0 .  Показатель Kv назы
вается константой равновесия', логарифм /С;) согласно (11,2,11) 
и (11,2,12) выражается так:

k I
In Кр =  -  arg lT -f У  (П.3,1)

4  i ь-и

Вспомним, что gXr зависит только от t, а ga — от t и р; тогда 
ясно, что смысл (11,3,1) таков:

в выражение константы равновесия входят только парциаль
ные давления тех г а з ов ,  которые фигурируют в уравнении 
реакции. Кр зависит только от / и р, и если t и р постоянны, 
различным группам значений парциальных давлений

P \ i  Р ^  • • • ,  P h t  P \ t  Р»,  • • •> P u t  P i t  P t t  * . . »  P k •••

должно при равновесии соответствовать одно и тоже значение Кр, 
т. е. по (11,2,11)

У  a r In pr =  У  a r In pr =  2] ar In p"r =  

или в развернутом виде
a, In p, +  a.2 In p2 +  . . . +  аЛ In ph =  a, In p; -f a2 In p; H- . . .  -f 

-f Inpi — a, In p[ +  a 2 lnpj +  . . .  -{-aA In p£ =  ...

2Э. Выясним, какова в рассматриваемой нами неоднородной 
системе зависимость Кг, от температуры и давления. Продиффе
ренцируем обе части (11,3,1) по давлению р при / =  const. При 
этом нужно помнить, что glr — это мольный термодинамиче
ский потенциал газа Аг при / и при постоянном давлении, рав-
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ном 1 атм. Следовательно, ё Хг зависит только от / и 
не зависит от р\ ввиду этого

= 0  г а « а ,г .г)-| = 0
Ор у I ’ I Ор

нисколько

(11,3,2)

С другой стороны, по (11,2,2) £в — функция / и р; а по (9,6,11)

где мольный объем конденсированной фазы А

[ др (11,3,3)
I

Очевидно, пви9 — объем всей фазы А4, а У л чив —объем всех кон-
*+»

денсированных фаз неоднородной системы;

3 ( 2  п*°») 1
__><± 1____

^  / р = 2 (П,3,4)

так как по (8,1,3) ~> =  а5, т. е. правая часть (11,3,3)— это изме
нение объема всех к о н д е н с и р о в а н н ы х  фаз при изобарно- 
изотермической реакции, увеличивающей степень превращения 
реакции на единицу.

Таким образом, зависимости (11,3,1) — (11,3,4) приводят к 
результату:

(  д 1п К? \  __ 1а,уа
\  др ) ~  КТ (11,3,5)

Заметим, что в однородной смеси идеальных газов Кр~  функция
> и ( ^ £ н - ) ( =  0 [см. (9,11.7)].

В обычных условиях вызванное реакцией изменение объема 
всех конденсированных фаз системы очень мало. Пренебрегая 
этим изменением, получаем:

д 1° *1>Л = о 
¿Ф У1

во всех равновесных состояниях; это означает, что можно считать 
Кр вовсе не зависящей от р и зависящей только от /:

1п Кр = 2  «г 1п Рг = / (О- (П »3,6)I
3°. Эта зависимость определяется частной производной

( ,  которая может быть заменена полной производной\  о( у  р
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d )п /(— , если рассматривать K v как функцию только температуры. 
Продифференцирсвзв (11,3,1) по t при р =  const, получаем:

Но по (9,6,13)
+ 2  “-(il1) ,]-

»1+1

ëlT — T

(11,3,7)

где Л, —мольная энтальпия конденсированной фазы Ав, а Л1г~  
мольная энтальпия газа А г при температуре  ̂ и давлении 1 атм.

Согласно |5-Л) мольная энтальпия идеального газа зависит 
только от температур1>1 (и вовсе нс зависит от давления); поэтому 
можно выбросить индекс 1, указывающий на то, что давление 
равно единице, т. с. положить А1р =  Аг.

Таким образом, приняв во внимание (11,2,13), имеем из (11,3,7)

С д( * ) р ' (2 а г + 2а$А4) ‘ нтг (  ) (р • (И.3,8)

Как известно, ^ = А р —это скрытая теплота изобарно-изо
термической реакции, увеличивающей степень X, продвижения 
реакции на единицу. Поэтому, пользуясь выше показанной возмож-
ностью замены частной производной (^—д( ' )  ,,ол,,ою произвол- 

ной ** ^  , можем (11,3,8) переписать так:
d Jn Kp _  I (  дН \  _ Lv

àt ~  RT* V. д \ J tp “  RT* ‘ (П Д 9)

4°. До сих пор рассматривались такие неоднородные системы, 
в газовой фазе которых нет молекул конденсированных фаз. Напри
мер, предполагалось, что газовая фаза системы CuO -j-Cu^O-f Оу 
состоит только из 0 2, а в газовой фазе системы NH2COONH4-f 
bN H 3-i-C02 нет вовсе молекул NH2COONHv Однако известно 

много случаев, когда в газовую фазу входят и молекулы конден
сированных фаз. Так, в системе NH.,C1 HCl -f NH3 твердую фазу 
образует NH4C1, молекулы которого участвуют в газовой фазе 

К этому заключению приводят различивie факты и соображения 
Рассмотрим например, график, представленный на рис. 58. 

По оси абсцисс отложим при I — const мольную долю NH3 в газо 
вой фазе, а по оси ординат — экспериментально определенные пар
циальные давления газов NH3, MO, NH4C1 и общее давление. Этим
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давлениям соответствуют линии АВС , DBE , A I'D и KLN, причем 
AED и KLN  симметричны относительно вертикали £ £ , проведенной 
через точку, в которой мольные доли NH3 и IIC1 одинаковы. Общее 
давление достигает минимума, а парциальное давление NH4C1 — 
максимума, когда в газовой фазе мольные доли NH3 и MCI одинаковы. 
Отсюда следует заключить, что и в других системах, например 
в системе NH.C0NH40  4 - С0 24 - NH3, молекулы конденсированной 
фазы (конденсированных фаз) могут содержаться в газовой фазе, 
иногда в ничтожно малых, а иногда и в заметных количествах. 
Таким образом, может казаться, что выражение (ii,3 ,i)  для in K v 
неприменимо в тех случаях, когда газовая фаза содержит молекулы 
конденсированных фаз.

Покажем, что и в случаях, когда в газовой фазе содержатся 
молекулы конденсированных фаз, уравнение равновесия (11,3,1) 
сохраняет силу. В самом деле, пусть в 
уравнении реакции

M l  “I" °2^2 +  • . .  +
4* +  . . . = 0

вещества A v А 2, ... находятся в газовой 
фазе и не образуют конденсированных 
фаз, a A if Л ,.,, . . .— пары конденсиро
ванных фаз. Например, в уравнении

Ю2 +  2Cu.2O - 4 C uO =  0
/4 , —это 0 2; Аа—А2 есть Си20, а Ai4l — A3 
есть СиО.

При равновесии такой системы каждая 
из конденсированных фаз должна быть в 
равновесии со своим паром, а, кроме того,
смесь газов должна быть в равновесии со всеми конденсированными 
фазами. Согласно (10,2,7) условие равновесия пара со своей кон
денсированной фазой состоит в том, что давление р, является опре
деленной функцией /: ру=  ps(t), если паровая фаза состоит только 
из А г Присутствие других газов увеличивает несколько давление 

Однако весьма большому общему давлению всех других газов 
соответствует очень малое увеличение давления пара À t. Считая 
это общее давление не очень большим, можно пренебречь ничтожно 
малым увеличением давления р3 пара и считать выполненными 
условия:

Р, = Р ,(0 . *>.♦! = /V i ( 0 . -  (11,3,10)
Так как мы рассматриваем все газообразные вещества как 

идеальные газы, то аналогично (1 1 ,3 , 1), учитывая присутствие 
А 84„ ... в газовой фазе, получим константу равновесия в виде:
ln/Cp —a, lnpj4-a2lnp2-|- . . .  4 -M n p * -r

+  <**♦! Inpfe.i-f- . . .  <хх1пр| =  ( )̂. (11,3,11)
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Между тем, если бы Л„, .. образовали только конденсиро
ванные фазы, то по (11,3,1) мы бы имели:

1п Кр =  аа 1п рх -4- а*1п р* +  . . .  4- =  [ (¿) (11,3,6)
Нетрудно убедиться, что выражение (11,3,6) справедливо и тогда, 

когда вещества ЛА, Л 3 ... не только образуют конденсированные 
фазы, но находятся также в газовой фазе. Для этого воспользуемся
(11,3,10). Тогда
1пКр =  1пр,-1-а21пра4- . . .  4-« .1пр,(04-

+  ав*х 1пр„1 (04- . . .  « / '(О -  ( И Д И )
Сопоставление показывает, что (11,3,11) получается из (11,3,1 Г), 
если принять, что

[ (0 = Г (/) -  а 81/1 р, (/) -  ак+11п /?„! (/). (11,3,12>
Таким образом, в общем случае, когда часть веществ сущест

вует и в конденсированном, и в газообразном виде, одновременно 
справедливы и (11,3,11), и (11,3,6); но только функции /'(/) и /  (/) 
не независимы: между ними существует зависимость (11,3,12)

В ряде случаев уравнение равновесия (11,3,6) оказывается весьма 
полезным и тогда, когда функция /  (/) неизвестна. Примеры такого 
применения уравнения (11,3,6) даны в последующих параграфах 
этой главы.

§ 11,4. Примеры применения уравнения (11,3,6)
1°. В этом параграфе мы рассмотрим применение уравнения

(11,3,6) к равновесию неоднородных систем с газовой фазой; полу
ченные результаты в последующем будем сопоставлять со след
ствиями правила фаз (см. § 16,7).

Нужно иметь в виду, что (11,3,6) позволяет рассматривать 
в качестве реакций и такие процессы, в которых составы всех фаз 
неоднородной системы постоянны и изменяются только их массы 
или массы фаз, имеющих одинаковые составы. Первый из этих слу
чаев встречается, например, в системе СиО -(-Си,0 4- 0 2: при раз
ложении СиО составы фаз не изменяются. Вообще же, так как 
по условию составы конденсированных фаз постоянны, то этот 
случай должен иметь место всегда, когда газовая фаза представляет 
не смесь, а химически чистый газ. Второй случай имеет место во 
всех однокомпонентных системах, например ж-НХ) -ь п-НХ) или 
лед (Н>0) 4- пар (Н.,0).

2°. Сначала рассмотрим системы, газовая фаза которых образо
вана одним химически чистым газом, а затем системы с любой газо
вой фазой. Разберем, например, систему СиО 4- СиХ) 4- 0 2, в ко
торой СиО и Си.,О твердые фазы, 0 2— газ, а уравнение реакции 
О.,4- 2Си.>0— 4СиО =  0. По нашему условию (§ 11,2,1е) индекс 
1 относится к кислороду; индексами 2 и 3 будем отмечать соответ-
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ственно CiioO и CuO : а< — 1, а 3=  -  2; а 3— — 4. По (11,3,6)
ln /( l>= 'a l lnp, =  lnp/ =  lnp  =  /(*). (11,4,1)

Таким образом, по (11,3,6) при равновесии давление кислоро
да является функцией только температуры.

Выражения (11,4,1) и (11,3,9) приводят к зависимости:
d ) п р , __

dt ”  RT8 ’ (11,4,21

г д е £ р= ( д £ ^  —скрытая теплота изобарно-изотермического
образования 1 моля Ог при разложении 4 молей CuO на Си,0 
и 0 2.

Систем, аналогичных системе Cu04-Cu20 - f  0 2, очень много, 
например:

а) СаСО;, -f CaO -f СО,.
в которой фазы CaCO;i и СаО в обычных условиях твердые, 
СО, — газ:

б) CuS04 • Н20 1  CuS04 -f Н20 ,
в которой также первые две фазы в обычных условиях твердые. 
НоО — газ,

3°. Рассмотрим теперь такие неоднородные системы, в кото
рых газовая фаза представляет смесь двух (или нескольких) газов.

Пусть система состоит из твердых фаз Fe, FeO и смеси газов 
Н2 и Н20 ; уравнение реакции:

Fe -f Н20  — FeO — Н, =  0. (11,4.3)
Обозначим индексами 1, 2, 3, 4 соответственно Н20 , Н,. Ре и 
РеО; тогда стехиометрические числа в уравнении реакции (11,4,3) 
будут: ах =  1, а2=  — 1, а3— 1, а4=  — 1, а парциальные давления 
Н20  и Н2 в газовой фазе и их мольные доли /?,, рг, х1% х2— 1 — л, 

“ По (11,3,6)
1п/Ср =  а, 1п ру -г  а21п р2 =  1пр, -  1пр2^ / ( / )  (11,4.4)

Но
Pi _  хЛ _  хх 
Рг хг 1 — х\

поэтому (11,4,4) можно переписать так:

т (“ .4.5)

Отсюда вытекает, что состав газовой смеси (определяемый моль
ной долей Ху ■— функция только температуры и совсем не зависит 
от давления; увеличение давления в к раз приводит к увеличению 
парциальных давлений в к раз, а их отношение рх: рг не изме
няется.
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Этот же результат получится, если ввести Кх вместо Кр. Как 
и в (8,6,6'), чтобы перейти от Кр к К х, нужно в выражении Кр 
заменить парциальные давления соответствующими мольными 
долями. Положив Pi =  *,p, р» = х2р, получим:

Кр = Кхр * ^  = Кхр?‘ (11,4,5')
В отличие от (8,6,6'), здесь а' есть сумма стехиометрических 
чисел, входящих в выражение /Ср; а в (8,6,6') а равно сумме 
стехиометрических чисел уравнения реакции. В нашем случае

а ' =  а, а2 =  0 и ln Кх =  ln Kv — f (t).
4°. В системах
а) Fe30 4 4 FeO +  Н20  +  Н2;
б) FeO +  Fe 4- HäO 4- Н2

газовые фазы состоят из Н20  и Н2, а уравнения реакций (в кото
рых а, и а2 — стехиометрические числа Н20  и Hj) таковы:

3FeO 4-1Н20  — 1 Fe30 4 -  1Н2 =  0; 
l F e +  Ш 20 -  IFeO— 1Н2 =  0,

т. е. в обоих уравнениях стехиометрические числа а 2 =  1 и а2 =  
=  — 1 одинаковы, и их сумма а ' — а1 4-а2=  0. Отсюда следует, 
что уравнение равновесия (11,3,6) системы б должно совпадать 
по форме с уравнением равновесия системы а. Введя индексы б 
и ö, можем уравнение (11,4,5) переписать так:

а уравнение равновесия системы а будет:

4 %
В системах о и б из одинаковых газов состоят газовые фазы, 

в целом же системы различны, поэтому вообще fG (t) ф f a (0, и при 
одной и той же произвольной температуре составы газовых фаз 
двух систем будут различными, т. с. х 1пФ х [б. Однако возмож
но, что при одной определенной температуре t = tQ6, Д, (/) —/б (0; 
тогда при температуре tac составы газовых фаз обеих систем 
будут одинаковыми: x la = х {6 = x iaG. Обозначив при t = tao моль
ную долю Ху через х \ас, имеем:

!п К ,. =  1 п К * = 1 п ( 4 ^ - )  .

Эти соображения приобретают интерес при рассмотрении 
четырехфазной системы:

в) Fе30 4 4" FеО 4 - Fe 4- Н20  -Ь Н2,
которую можно представить как совокупность систем а и б. Но
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при произвольной общей температуре равновесия составы газовых 
фаз систем а и б различны. А при равновесии системы о газовая 
фаза не может иметь два различных состава. Поэтому единствен
но возможным является заключение: система в может быть 
в равновесии только при t =  которой вполне определяется 
и состав газовой фазы (,Vie =  A'i„6 =  *i„). Равновесие и равновес
ный состав газовой фазы системы в совершенно не зависят от 
давления: когда температура системы равна /«с, равновесие воз
можно при любом давлении.

К такому же результату приводит и применение (11,3,9) 
к системам а и б. Так как в этих системах К }, =  К х, то по 
(11,3,9) имеем:

d In Kpa  _  / д \ п  K XQ \  f-pa
lie -  V д Г ~  ) p  -  RT2 ; 

d  In K V( / а  In K x 6 \  L vfi 
dt ~  V d t  J p ~  RT* *

Экспериментально установлено, что L va4= L v6- Отсюда следует, что 
если при некоторой температуре t =  iao K xa~  Kxs и лг1а=  Х\с— 
— х 1об, то при всех других температурах К ха и Кхв не будут оди
наковыми, И Х \ а ^  Х)0-

Таким образом, еще раз убеждаемся, что одинаковость составов 
газовых фаз систем ¿гиб возможна только при одной температуре 

с; при этой только температуре и возможно равновесие систе
мы в.

§ 11,5. Определение состава газовой фазы, 
представляющей смесь

1°. Двухфазная система, газовая фаза которой образуется из 
конденсированной без участия каких-либо других веществ, будет 
одноко.мпонентной. Когда конденсированная фаза такой системы 
является химическим соединением, то о составе газовой фазы можно 
сделать три предположения:а) газовая фаза состоит из таких же молекул, как и конденсированная. Пример: система лед — пар;

б) в газовой фазе имеются только молекулы, образующиеся 
в результате распадения молекул конденсированной фазы, напри
мер системы Н&£1*+Н8С1я-1 и  НбО 4-1-^ -г 0 2- Конденси
рованная фаза первой из них — Ь^2С12— распадается на Н[*С1* 
и по уравнению

НбС12 ь н б - н б2С12 =  о.
Газовая фаза практически состоит только из одинакового числа 
молей НдСП и Конденсированная фаза второй системы — 
окись ртути НбО,— которая распадается на 0 2 и 1-  ̂ по уравнению

О24-2Нй - 2 Н ёО =  0
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О-, и Hg образуют газовую фазу; при этом число молей СХ> едва раза 
меньше числа грамматомов Hg;

в) газовая фаза представляет смесь молекул конденсированной 
фазы с продуктами их диссоциации. Пример: система NII4C1 ■+ 
+  N113H- НС1, в которой NHjCI — твердая фаза, а газовая состоит 
из NH3, HCl и NH4C1; NH3 и ЫС1 получаются в результате реакции

NHS -f HCl — NH4C1 =  0.
2°. Свойства константы равновесия позволяют определять, к ка

кой из групп — а или о — принадлежит однокомпонентная система. 
Этот способ мы рассмотрим на примере двухфазной системы, образо
ванной хлористым аммонием NH4C1. Через М обозначим газ. 
составляющий газовую фазу однокомпонентнон системы, и через я  — 
его давление; как известно, я =  я  (/) 1см. (10,2,7)1.

Введем в газовую фазу равновесной системы нейтральный газ С. 
парциальное давление которого рс не очень велико. Тогда можно 
пренебречь тем очень малым увеличением (§ 10,9) давления я. 
вызываемого газом С, и считать общее давление

р = л-\-рс (И ,5,1)
Отмеченное здесь влияние нейтральный газ оказывает и на си

стемы а, и на системы б. Однако один и тот же газ С, нейтральный 
в случае а, может не оказаться нейтральным в случае б. Так, если бы 
система, конденсированная фаза которой NH4C1, относилась к груп
пе а, то газом Л! должен был быть NH4C1, и в этом случае газы NH3 
и IICI были бы нейтральными. Если же эта система принадлежит 
к группе б (что и имеет в действительности место выше 500е С), то 
М — это эквимолярная смесь газов NH3 и НС1; теперь каждый из 
газов NH3 и НС1 является активным (а не нейтральным).

Влияние активного газа совершенно отлично от влияния ней
трального. Чтобы установить, как изменяются состав и давление 
газовой фазы после изотермического введения одного из активных 
газов, например НС1, приравняем друг другу константу К р равно
весия до введения активного газа и константу К р равновесия, кото
рое установится после введения НС1. Индексы 1, 2 отнесем к НС1 
и NH3. Так как до введения HCI равновесная смесь газов NH3 и НО 
эквимолярна, то парциальные давления рх, р2 одинаковы:

Pi — Рг =  ~2 »
а константа равновесия

К , - Л А - ( т ) ’ (П.5.2)

(л —полное давление смеси).
Предположим, что парциальное давление введенного коли

чества НС1 равно рс. Тогда непосредственно после введения
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HCl парциальные давления NH3 и всего количества HCl соот
ветственно будут у  и у -f Pc- Их произведение:

(т + л )т > (т У -
поэтому равновесие нарушится, и некоторое количество NH3, 
соединившись с таким же числом молей НС1, образует NH4C1 
и перейдет в конденсированную фазу, после чего установится 
новое состояние равновесия. Пусть при этом парциальные дав
ления NH3 и HCI и константа равновесия бу ут: у ,  уФр* 
и Кр. Тогда

=  +  Рс) у  • (11,5,3)

П о л о ж и в  К'р — К р , из (11,5,1) и (11,5,2) имеем:

(т + р .)т —(?)■'
или (умножив на 4 и прибавив к обеим частям р?)

-1- Рс =  V  ** +  Рс- (11,5,4)

Здесь я ' +  ре =  "2 Ч - ( у  +  Рс) — полное давление равновесной
смеси после введения НС1, парциальные же давления ЫН3 и 
НС1 будут

1^Ла +  Гс —Рс .
2  2 ’

Ф  , „  _  у '  п *  Г *  +  Рс.
2 -Г Р с -  2 ’

в мольные доли НС) и NH3 окажутся равными: 

*i ~  (jPc Ф у  ) : (л’ ~г Рс) =  у  Ф у  _ ~Рс
Я*

Р с

2 2 у  л*фр*

Полученные результаты представляют двоякий интерес. Во- 
первых, мы видим, что после введения некоторого количества 
НС1 полное давление выражается формулой (11,5,1) в системе 
группы а и формулой (11,5,4) в системе группы б.

Выражения (11,5,1) и (11,5,4) заметно отличаются друг от 
друга и дают возможность экспериментально определить, отно
сится ли двухфазная система, образованная МИ4С1, к группе а 
или к группе б. Очевидно, зависимость, соответствующую
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(11,5,4)» можно вывести и применительно к другим таким систе
мам: HgO +  Hg-t 0 2; Hg2Cla +  HgCl, -f Hg; NHâC0NH40  +  С02ф 
+  NH3 и t. д.

Во-вторых, так как после введения HCl смесь газов NH3 
и НС1 становится неэквимолярной, то из (11,5,4) можно сделать 
заключение: при одной и той же температуре давление двухфаз
ной системы NH4C1 -J- NH3 4- HCl при различных мольных долях 
NH3 и НС1 в газовой смеси больше, чем если смесь эквимоляр
на. Иными словами: при изотермическом изменении состава 
смеси NH3 и НС1 давление достигает минимума, когда эта 
смесь эквимолярна, т. е. когда система может быть образована 
только молекулами NH4C1.

Это утверждение, как потом увидим, является частным слу
чаем очень общей теоремы.

§ 11,6. Обобщение предыдущего результата
1°. Заключение, к которому мы пришли в конце § 11,5,2°, 

справедливо для всякой системы с газовой фазой из двух газов 
Ах и А2 и конденсированной фазой А3, последняя представляет 
собой химическое соединение газов Ах и А2> образующееся по 
уравнению:

а И 1  +  а 2^2 +  а :И з  =  0 ,  (1 1 ,6 ,1 )
в котором а! и а., имеют один и тот же знак, а а3 — противопо
ложный знак.

Обозначим через х1к и х.2к мольные доли А1 и Л2 в химичес
ком соединении А3. Очевидно,

• -  « i
lk cci-ra* ’ х.к tt2

aX+Ct* ’
*lfc _  «I 
Xnk eu  *

(11,6,2)

Парциальные давления рх и р2, числа молей пх и п2 и мольные 
доли хх и хг Ах и А2 в  газовой фазе связаны отношениями:

Pt пг х2
(11,6.3)

В реакции или А3 распадается, увеличиваются nlt л2 в газовой 
фазе, или, наоборот, Л, и A.¿ соединяются, п{ и п2 уменьшаются, 
масса конденсированной фазы увеличивается.

Мольные доли хх и х2 в реакции всегда изменяются, за одним 
исключением. Чтобы это показать, представим себе элементар
ную реакцию, изменяющую степень Я. превращения на (¿Я,; тогда 
числа молекул станут [см. (8,1,3)]:

пг -\- a.,dX\
мольные доли останутся прежними, если

nt+ajdX _  п11 /  _  х ^ \  
пг +  o.nd'K «i Ч .v2 /  ’
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т. е. если
»1 _ 0 | 
п* а2 '

или по (11,6,2) и (11,6,3) если
*1_а1 _  ^  а1 _
х г  а2 х«л * X I  Х г  * (И,б,4)

В этом случае газовая фаза может быть образована молекулами 
Л3, система будет однокомпонентной (см. § 10,1), и можно 
говорить, что составы газовой и конденсированной фаз одинаковы.

Предположим, условие (11,6,4) не выполнено, и в некотором 
состоянии

Х± >  £1$ 
*2 ^  А'гЛ или *1 ^  *1Ь 

X, Хгь ‘ (11,6,5)

Реакция будет изменять состав газовой фазы, но, так, что 
знак неравенства (11,6,5) сохранится.

Пусть в координатной системе р — х1 (рис. 59) ЛЯС —изотер
ма равновесных состояний газовой фазы нашей системы и абсцис
са точки В дг1« =  .т1л, т. е. в В состав обеих фаз одинаков. 
Утверждение, что при реакции знак неравенства (11,6,5) не из
меняется, означает: если в некоторый момент состояние газовой 
фазы изображается точкой, расположенной на левом участке 
изотермы (например точкой £>), то при реакции эта точка может 
приближаться к В или удаляться от точки В , но не может 
через нее перейти с одного участка на другой.

Покажем, что изотерма имеет вид, изображенный на рис. 60: 
в точке В —минимум, а по обе стороны от нее —монотонный 
подъем.

2°. Установить зависимость между составом (мольной долей 
*1) и общим давлением можно, исходя из уравнения (11,3,6)
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и пользуясь тем, что согласно (11,4,5') Кр — Кх ра\  где р — 
общее давление. Так как Ая образует конденсированную фазу, 
то в уравнение равновесия входят только Л, и Л2, поэтому 1п/Сг 
и In К* имеют вид:

In Кр =  a* In pi а2 In р2, In Кх =  at In хх +  а2 In а9, 
и в выражении

1п Кр — In Кх - fa ' In/; (11,6,6)
а ' =  а,4- a2 (а не ax f a 2-t-a3).

Согласно (11,3,6) In /<р =  /(/); поэтому, дифференцируя (11,6,6) 
при t =  const, получаем:

rft lnK,, =  e i — +<*,— +<*' — =  0.

Так как * i4  а2 =  1, dx2 = — dxlt то

\  X1 * t  J  * Р

Перенеся р в правую часть, имеем:

( ~т — —О  dxt =  a ' —  при / =  const. (11,6,7)
V  х 2 х \ У Р

Уже было сказано, что aj и а2 имеют один и тот же знак, 
с которым совпадает и знак и'; ввиду этого выбор знаков а ', 

и (и безразличен, и мы условимся их считать положитель
ными. Тогда из (11,6,7) следует: при d p >  0 также
( —— —- ) dx, >  0, т. е. ( — — — ) и dx\ должны иметь один
\  хг xi /  \  хъ х\ /
и тот же знак. Согласно (11,6,4) при одинаковом составе
(  хх — а,л =  Л! обеих фаз ------— =  0 ; поэтому — — >  0 ,
если х̂  >  а1Л (на рис. 60 в точке D хх >  A1Jt, при этом dxx > 0 ) . 
Если же хл <  xlh, то — - 1- <  0, и должно быть dxY <  0 при
dp >  0. Это означает, что когда газовая фаза богаче газом Л1( 
чем конденсированная, то при изотермическом увеличении общего 
давления из двух возможных реакций происходит та, вследствие 
которой увеличивается мольная доля Л, в газовой фазе.

Если же Aj <  а„,, т. е. газовая фаза богаче газом Л2, то при 
изотермическом увеличении общего давления происходит та реак
ция, вследствие которой увеличивается мольная доля Л2.

В случае же, когда ~  =  0, т. е. когда Xi — A l h  =  .
то (так как а1А =  const.) dxx =  0, а по (11,6,7) dp = 0, т. е. в точке 
xi =  au  =  a изотерма имеет экстремум. Этот экстремум
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является минимумом, так как согласно только что полученным 
результатам

правее В с1х1 >  0 при йр >  О, 
левее В Ах1 <  О и (¡хг >  0 при Ар >  О,

т. е. по обе стороны от В ветви изотерм 4 поднимаются. 
Полученные результаты можно формулировать так:
[11-Л) Обе ветви (А В и ВС, см. рис. 60) изотермы пони

жаются при приближении состава газовой фазы к составу кон-

Рис. 61

денсированной фазы. Их общая точка В соответствует одина
ковому составу обеих фаз', а точке В одна ветвь плавно переходит 
в другую, общая касательная параллельна оси Ох, изотерма 
имеет минимум.

На рис. 61 представлен график для смеси газов МН3 и НС1. 
Здесь а, =  а2, х 1к — 0,Ь. На рис. 62 представлен график для 
системы с карбанатом аммония Н2Ы — СО — (Ж Н4 в твердой фазе 
и смесью МН3 и С02 в газовой фазе. В системе имеет место 
реакция:

2 Ш 3 4- 1С02— Ш Н2 — СО — ЫН40  =  0.
Здесь — 2, а 2 =  1.

Об экстремумах изотермы, когда составы двух фаз одинаковы, 
см. § 19, 10.



Г л а в а  д в е н а д ц а т а я

ЗАКОНЫ СМЕЩЕНИЯ 
ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ

§ 12,1. Сущность законов смещения равновесия
1°. Подразделяя признаки системы на параметры и функции 

состояния, мы только утверждаем, что в состоянии равновесия 
определенным значениям параметров соответствуют определенные 
значения каждой функции состояния. Однако в громадном числе 
случаев или неизвестен вид этих функций или наши знания недо
достаточно полны, и мы не в состоянии, пользуясь одними только 
термодинамическими соотношениями, установить численные зна
чения изменений различных признаков по приращениям парамет
ров. Чтобы пояснить эту мысль, приведем три примера.

а) По (8,2,12) логарифм константы равновесия смеси идеаль
ных газов

Здесь а  определяется уравнением реакции, см. (8,1,4); поэтому 
численное значение левой части (12, 1,1) оказывается известным без 
каких-либо дополнительных данных,

б) Согласно (8,2,12)

причем скрытая теплота реакции оказывается иногда положитель
ной, иногда отрицательной, а ее численные значения могут быть 
установлены только экспериментально. Следовательно, пользуясь 
только термодинамическим соотношением (12,1,2), нельзя опреде-

1п /Сп =  а 1 п У 4-(о (/).
Отсюда

( 12 , 1, 1)

лить не только численное значение п « /¿)1п Я „\ роизводнон (  —— \
даже ее знак.
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в) Если в системе жидкость — пар давление р' на жидкость 
больше давления р" пара, то при изотермическом изменении р 
изменяется и р":

(12,1.3)

где Vя и о '— удельные объемы насыщенного пара и насыщенной 
жидкости, см. (10,9,2).

В (12,1,3) численные значения Vя и и' могут быть установлены 
только на основании экспериментов; но удельные объемы всегда 
положительны. Поэтому, даже не зная численных значений Vя
и о', мы можем утверждать, что производная всегда
положительна.

Как выше сказано, случаи, аналогичные (12,1,1) и (12,1,3) редки. 
Чаще всего при желании установить численные значения измене
ний одних признаков по изменениям других количественные соот
ношения термодинамики не могут быть использованы из-за отсут
ствия необходимых дополнительных данных или оказываются недо
статочными.

2°. При таком положении вещей представляет значительный 
интерес то обстоятельство, что для систем, находящихся в устой
чивом равновесии, принципы и общие положения термодинамики 
дают возможность в ряде случаев определять знаки приращений 
одних признаков по знакам приращений других. Теоремы, служа
щие для этой цели, называются законами смещения равншеия 
и применимы к системам, находящимся в состоянии устойчивого 
равновесия.

В этой книге изложены только те законы смещения равновесия, 
которые представляют интерес для физической химии.

Зь. Нам предстоит рассматривать различные процессы, пере
водящие систему из одного состояния устойчивого равновесия в дру
гое такое же состояние. Целесообразно напомнить выведенные 
раньше условия устойчивого равновесия (см. § 9,10):

е п < *
( 4 г ) , < 0 ’ ( ж ) < < 0 ;  с 2- 1-5)

С и >  0; (12,1,6)
С „ > 0 .  (12,1,7)

Кроме того, мы установили, что

( * р \  • ( ¿ Е Л  >  1 • ( Ы _ \  >  1.
V М  Л *  ^ д1'  ) г >  V др / *  ’ V <?Р Л  ^  ’

Са :С„>  1.

( 12, 1,8)

(12,1,9)
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Неравенства (12,18) означают, что в координатной системе р — V 
обратимая адиабата круче изотермы.

§ 12,2. Термодинамическая связь
1°. Законы смещения равновесия можно выразить в наиболее 

общем виде, пользуясь понятием термодинамическая связь. Термо
динамической связью называется постоянство всякого экстенсивного 
признака. Так, каждое из условий V =  const, S =  const, nr =  const, 
ml— const и т. д ., где nr число молей газа A r в смеси, mlr— масса 
вещества Аг в /-ой фазе, является связью.

Нужно подчеркнуть, что условие постоянства какого-нибудь 
интенсивного п р и з н а к а  (например р =  const, t =  const, v =  const, 
где v — удельный объем) вовсе не является связью.

2°. Только что определенные связи могут быть названы макро- 
связями. Кроме них, существуют микросвязи. Приведем несколько 
примеров.

Представим, что /-тая молекула — диполь, электрический 
момент которой Т{. Считать, что /~4 постоянен как вектор, или что 
постоянны величина или направление этого вектора,— значит нало
жить на систему микросвязь.

Как известно, в кристаллах каждая частица совершает колеба
ния вокруг занимаемого ею узла решетки. Представить прекращен
ными колебания какой-нибудь частицы — значит наложить микро
связь.

В настоящее время принимают, что молекулы или части молекул 
вращаются или совершают вращательные колебания. Требование, 
чтобы вращение какой-нибудь молекулы нс происходило или чтобы 
угловая скорость оказалась постоянной, является микросвязыо.

3°. В следующем параграфе будут рассматриваться процессы 
А В и АС. В процессе А С сохраняются все связи, которые были на
ложены на систему в процессе АВ, и накладывается еще новая, 
дополнительная связь. Для краткости будем называть процесс А В 
свободным, а процесс АС — процессом с дополнительной связью.

В последующем экстенсивный признак, постоянство которого 
является дополнительной связью, обозначен буквой z.

§ 12,3. Единый закон смещения равновесия
1°. Кроме понятия связь, вывод законов смещения равновесия 

опирается на следующее положение, служащее определением 
устойчивости равновесия:

112-А1 Система, бесконечно мало отклоненная от состояния 
устойчивого равновесия, может быть в равновесии только вследствие 
наложения связи (или приложения соответствующей силы). По уда
лении связи равновесие нарушается, и система должна вернуться 
к исходному состоянию устойчивого равновесия.
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2°. Для систем, в которых работу совершает только внешнее 
давление, как известно, имеем:

в изэнтропическом процессе dU — D\V9 — Д =  — pdV — Д; (12,3,1) 
в изотермическом процессе dF — D\Ve — Д =  — р dV — Д; (12,3,2) 

в нзохорном процессе dU = T d S  — A\ (12,3,3) 
в изобарном процессе dH = Т dS — Д, (12,3,4)

причем Д =  0 в обратимых процессах, Д > 0  в необратимых про
цессах.

3°. Пусть А — состояние устойчивого равновесия (рис. 63). 
Представим обратимые, изотермические элементарные процессы: 
свободный процесс Aró и процесс с до
полнительной связью АС. В координат
ной системе р — V изотермы спускаются 
слева направо; состояния В и С выберем 
так, чтобы Vв =  Ve-

Вследствие устойчивости равновесия 
ь А и вследствие обратимости процес
сов А В и АС в каждой точке этих про
цессов система находится в устойчивом 
равновесии. Состояния В и С бесконечно 
близки, поэтому С может рассматривать
ся как состояние бесконечно мало откло
ненное от В. По достижении системой со
стояния С удалим дополнительную связь; согласно 112-А] должен 
совершиться необратимый процесс СВ, который будет изохорным, 
так как V Ve.

Из сказанного следует, что из состояния А можно перевести 
систему в бесконечно близкое состояние В по обратимому пути А В 
и по линии АСВ, состоящей из обратимого участка АС и необра
тимого участка СВ. Так как F — признак системы, то

Fb -  Fa =  {FB -  Fe) +  (Fc -  Fa). (12,3,5)
Здесь все разности бесконечно малы (так как состояния А, В, С 
бесконечно близки друг к другу); поэтому каждая из разностей мо
жет быть определена на основании (12,3,2). Однако для сравнения 
работ давления в элементарных процессах А В и АС нельзя ограни
читься одним членом (— pd 10» а следует или ввести члены второго 
порядка малости, или выражать эти работы посредством площадей. 
Беря площади со знаком плюс при положительной внешней работе 
и со знаком минус, когда внешняя работа отрицательна, и обозна
чив площади АВеаА и АСеаА через с в и ос, имеем:

Wcab — — пл. АВеаА = — оп, ^«лс — — пл. АСеаА =  — ос
(12,3,6)
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Ввиду обратимости процессов АВ и АС Д =  0, и (12,3,2) дает: 

F в —Fa — — ад, Fc — F.4 =  -  ас.
В необратимом изохорном процессе СВ Д >  0, W ,cb =  0, поэтому
Fn ~ F c = -  А-

Таким образом, (12,3,5) принимает вид
— — ас — Л, или О в - а с 4-Д, (12,3,7)

т. е. ал >  ere, a это может быть только, если AÆ лежит пая АС 
(см. рис. 63).

Рассматривая вместо увеличения объема его уменьшение, сле
дует заменить процессы АВ и АС процессами АВ ' и /4С' и иметь

в виду, что теперь внешняя работа поло
жительна. Следовательно, обозначив пл. 
АВ'е'а'А  и пл. АСе'а'А через о**' и ас», 
получим вместо (12,3,7):

<Увг = Оа — Д, (12,3,7')
т. е. а//- <  ас»; а это возможно, если АВ' 
лежит под АС'. Имея в виду, что В'АВ  
и С  АС — плавные линии, заключаем: линия 
С  АС с дополнительной связью круче сво- 

у бодной линии В'АВ.
* Теперь предположим, что процессы АВ 

и АС не изотермические, а изэнтропические 
и, следовательно, линии АВ, АС также 

спускаются слева направо. Рассуждая так же, как перед этим, 
мы должны вместо (12,3,2) воспользоваться (12,3,1), тогда снова 
получим, как в (12,3,7') и (12,3,7): аи >  сгс, <  ас'* т. е. снова 
С  АС круче В'АВ.

4°. Пусть процессы А В и АС или оба изохорные, или оба изо
барные. Линии таких процессов в координатной системе Т — S 
поднимаются слева направо (рис. 64). Как и выше, А — состояние 
устойчивого равновесия, АВ  — свободный обратимый процесс, 
АС — обратимый процесс с дополнительной связью, которая уда
ляется в точке С. Согласно Í12-A) но удалении связи начинается 
необратимый изэнтропический процесс (так как Sc=  Su). Если 
процессы АВ  и АС  изохорные, то нужно воспользоваться (12,3,3).

Обозначив площади АВеаА и АСеаА, выражающие количество 
теплоты в процессах АВ  и АС, через ов и Oç, получим:

<тд =  ос — Д т. е. aD <  ас.
В процессах А В ’ и А С  получили бы:

— сгв* — — <тС' — Д, или о в- — сгС' -г Д, es в- >  eres
т. е. в координатной системе Т — S линии С  АС и В'АВ  поднимаются 
слева направо, но С  АС снова круче В'АВ. К такому же результату

Рис. G4
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придем, предполагая оба процесса АВ  и АС изобарными. Только 
теперь пришлось бы воспользоваться (12,3,4).

5°. Этому одинаковому в четырех рассмотренных случаях 
результату можно придать единую, общую форму, применимую ко 
всем системам. Для этого обратим внимание на то, что в обоих 
процессах А В и АС:

а) изменяются р , V и или 5, или 7\ т. е. в обоих процессах 
постоянна одна и та же величина: Т  или 5;

б) изменяются Г, 6’ и или V, или р, т. е. в обоих процессах по
стоянна одна и та же величина: р или V.

Свободный обратимый процесс А В и обратимый процесс АС 
с дополнительной связью, одновременно удовлетворяющие условию 
а или условию б, назовем соответственно /- или /.-процессами 
(помнить, что буквой г  обозначается экстенсивная величина, по
стоянство которой является дополнительной связью). Две одновре
менно изменяющиеся в процессах АВ  и АС сопряженные величины 
(р, V на рис. 63, Т, 5 на рис. 64) будем обозначать через У и у 
(при У — р имеем у  — V, при У, равном Т, у  =  5). Тогда единая 
формулировка полученных четырех результатов будет такой:

[12-Б1 Пусть А — состояние устойчивого равновесия системы', 
в координатной системе У — у линия 1г процесса С'АС с дополни
тельной связью круче линии I свободного процесса В'АВ.

§ 12,4. Другое выражение м следствие 
закона [I2-BJ

1е. Линии С  АС и В'АВ  или обе спускаются слева направо, 
или обе поднимаются слева направо (см. рис. 63 и 64). Пусть каса
тельные к этим кривым образуют соответственно углы у и р с осью 
абсцисс Оу (рис. 65 и 66). На рис. 65 эти углы тупые, а на рис. 66— 
острые. Но так как С  АС круче В'АВ, то в обоих случаях

t g Y : t g p >  1. (12,4 J )

На линии В'АВ  изменяются У, у и экстенсивный признак г, 
постоянство которого является дополнительной связью. Поэтому 
В'АВ  можно рассматривать как график функции У = У (у, г);

ду
производную этой функции в точке А обозначим через . Анало
гично этому л и н и я  С'А  С, на которой z — const, может считаться 
графиком функции У — У (z — const, у), и производная этой функ
ции в точке А должна быть обозначена через 
Таким образом,

‘ev  =  ( f ) , .  t g P - f .
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(12,4,2)

я (12,4.1) напишется так:

1.

Выражение (12,4.2) эквивалентно [12-Б]
2°. В координатной системе Y — у (рис. 67 и 68) на отрезках 

СВ и С'В' у — const; возьмем на С  АС еще такие точки D и D \

что и на DB и D'lY Y — const. Пусть Е — произвольная точка 
линии С  АС. Если дополнительная связь состоит в постоянстве

Рис. 68

экстенсивного признака г , то на линии С'АС г =  соП51, а на ли
нии В'АВ г изменяется. Очевидно,

2 A — Zc — Zd  —  Ze ,  \

Zn — г  Л — Ze —  Zc = Za —  zD = Zn —  z^. ]
(12,4,3)

В более общем виде можно сказать так:
[12-В] В любом процессе, начииаюи емся в одной из точек 

линии С'АС и кончающемся в точке В , экстенсивиый признак 2



испытывает такое же изменение, как и в свободном обратимом 
процессе АВ.

Нередко оказывается, что приращение г или знак этого при
ращения в каком-нибудь процессе известны и тогда, пользуясь 
[12-13], можно определить приращение г или знак этого прира
щения в свободном процессе АВ (см. § 12,5 и § 12,6). Ввиду 
этого простое утверждение [12-В] имеет ряд полезных приме
нений.

§ 12,5. Применения закона смещения равновесия

1°. Так как ™ = 1  :-^ г , то неравенство (12,4,2) может быть- 
написано так:

Положим у =  5, У — Т\ вспомним, что теплоемкость С — Т~ду .  
Тогда (12.5,1) примет вид:

Здесь С и Сг— теплоемкости процессов В'АВ  и С  АС в точке Л. 
Этот результат справедлив при любой связи z — const. Предполо
жим признак z выбран так, что его постоянство означает постоян
ство состава. Тогда, имея в виду, что процессы В' АВ и С  АС или 
оба изохорные, или оба изобарные и поэтому согласно (12,1,5),—
(12,1,7) С .>  0, приходим к заключению:

112-Г] Теплоемкость любого обратимого изохорного или изобар
ного изменения состава больше теплоемкости такого же процесса 
при постоянном составе, и поэтому положительна.

Одним из подтверждении этого совершенно общего положения 
служат неравенства (8,5,13) и (8,5,14), согласно которым в смеси 
идеальных газов теплоемкости Cv и Cv при постоянном составе 
меньше тех же теплоемкостей при изменяющемся составе.

2°. Рассмотрим смесь идеальных газов A v А 2, ... , Л*, в кото
рой возможна реакция, изменяющая общее число п молей. Поло
жим z =  п. Тогда при изотермическом расширении по линии АВ 
п изменяется и ПцФ Лд> а на линии АС п =  const и поэтому пс= пА\ 
по (12,4,3)

В точках В и С имеем:

¿л =  с̂» =  Р в>  Рс*
Но при постоянных объеме и температуре давление смеси идеальных 
газов может возрасти только тогда, когда увеличится число молей, 
т. е. пп> пс и по (12,5,3) «ц> пЛ. Это означает:

(12,5,1)

С : С г >  1. (12,5,2)

п Н — ПА =  ПВ — ^С‘ (12.5,3)
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112-Д 1 При обратимом изотермическом расширении равновесной 
смеси идеальных газов должна произойти та реакция, вследствие 
которой увеличивается общее число молей; обратное имеет место 
при изотермическом сжатии.

Этот результат совпадает с [8-В1 и справедлив также для смеси 
газов, незначительно отклоняющемся от идеальности. При значи
тельных отклонениях от идеальности положение 112-Д1 может 
оказаться неправильным, так как давление тако?! смеси зависит 
не только от Т, V, п, но и от состава.

Замечая, что изменения давления в свободном процессе АВ  
и в процессе СВ различны по знаку, можно для произвольной смеси 
газов, как и для любой системы, утверждать следующее:

112-Д'1 Обратимое изотермическое увеличение объема (уменьше
ние давления) вызовет то изменение состава, которое при V =  const 
и / — const увеличило бы давление.

3°. Предположим, на рис 67 изотермы АВ и АС принадлежат 
неоднородной системе, одна из фаз которой газовая (паровая), 
а остальные твердые или жидкие. Так как удельный объем газа 
значительно больше удельных объемов твердых и жидких фаз, 
то изобарно-изотермическое увеличение объема системы но DB 
может быть объяснено только увеличением массы газовой фазы 
Поэтому, если за z принять массу тх газовой фазы, то по (12,4,3) 
Шгв— тгА= т,ц— mrD>  0.

Таким образом:
112-tv 1 Если в неоднородных системах с газовой фазой возможен 

переход вещества из других фаз в газовую и наоборот, то обратимое 
свободное изотермическое увеличение объема системы сопровождается 
увеличением массы газовой фазы и уменьшением давления (12,1,5); 
уменьшение давления не будет иметь места только в моновариант- 
ных и нонвариантных системах (см. § 16,6).

Неоднородных систем с газовой фазой очень много; ввиду этого 
положение 112-E1 имеет широкую область применений.

4°. Пусть Y = Т, у  =  S  (см. рис. 68). Тогда (12,4,3) означает: 
в свободном процессе А В изменение г таково же, как в необратимых 
процессах СВ (S  ~  const) и DB (Т — const).

Этот результат обычно выражают несколько иначе, имея в виду, 
что в обратимом процессе А В при dS >  0 также DQ >  0 и di >  О 
и предполагая, что в необратимом процессе DB возрастанию энтро
пии {dS >  0) соответствует положительное количество теплоты. 
Таким образом приходим к выводу:

[12-Ж1 В свободном процессе А В сообщение системе положитель
ного тепла (или, что то же самое, повышение температуры) вш и
вает такое же изменение экстенсивного признака z , как изотермиче
ское сообщение тепла по DB и изэнтропическое понижение темпера
туры по СВ.

Пусть Y = Т, у — S  (см. рис. 68). Тогда СВ — изэнтропиче- 
ский процесс, DB — изотермический процесс. В процессе А В
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(И >  0, ¿6' >  0, поэтому Оф >  0. Предположив, что в необратимом 
процессе О В увеличению энтропии соответствует сообщение поло
жительного тепла Об} и помня, что изменения состава называются 
эндотермическими при (]пп> 0, можем (12,4,3) формулировать для 
изменений состава следующим образом:

112-31 Повышение температуры в изобарном (или изохор ном) 
свободном процессе А В способствует увеличению массы эндотерми
ческих образований; такое же понижение температуры способствует 
увеличению массы экзотермических соединений.

Б неоднородных системах с газовой фазой увеличение массы 
газа всегда эндотермично. Следовательно:

112-И1 В неоднородных системах с газовой фазой повышение тем
пературы в изобарном или изохорном свободном процессе А В всегда 
приводит к увеличению массы газовой фазы.

§ 12,6. Применения закона смещения равновесия 
к исследованию растворимости

1°. Простейшие примеры неоднородных систем с газовой (паро
вой) фазой:

а) раствор нелетучего вещества в летучей жидкости -у пар 
жидкости;

б) газ А- нелетучая жидкость, поглотившая часть газа.
Согласно 112-111 изотермическое увеличение давления умень

шает в системе а массу пара, в системе б — массу газа в газовой 
фазе. Таким образом, изотермическое повышение давления уве
личивает растворимость газа в жидкости и уменьшает раствори
мость нелетучих тел в летучей жидкости. Согласно 112-И) изобар
ное повышение температуры увеличивает массу пара в системе а 
и массу газовой фазы системы б.

Таким образом, изобарное повышение температуры давления 
увеличивает растворимость нелетучих тел в летучих жидкостях 
и уменьшает растворимость газа в нелетучей жидкости.

2°. Рассмотрим вопрос о растворимости в системах, пе содер
жащих газовой (паровой) фазы. Представим систему, состоящую 
из раствора нелетучего тела В в нелетучей жидкости Б и твердой 
фазы Е (см. рис. 68). Пусть А — состояние устойчивого равновесия 
системы. Отделим фазы друг от друга непроницаемой диатермиче
ской диафрагмой и начнем сообщать системе теплоту или отнимать 
ее. В первом случае но линии АС придем в точку Ь , во втором — 
по линии АС' в точку О'. В одной из этих точек (Ь или О') раствор 
окажется ненасыщенным; удалив диафрагму, можно осуществить 
изобар но-изотермическое растворение по Г)В или О' В’ (дополни
тельное растворение). Скрытая теплота процесса ОБ положительна, 
скрытая теплота процесса О'В' отрицательна.

Согласно 112-В], если дополнительное изобарно-изотермическое 
растворение происходит по й В , то по линии А В тоже должно про-
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исходить растворение. Таким образом, обратимое изобарное повы
шение температуры увеличивает растворимость; если дополнитель
ное растворение происходит по D ’ В \  то растворимость, наоборот, 
увеличивается с понижением температуры. К первой группе тел Е 
относится, например, соль Na2S04- ЮН20 , ко второй — безводная 
соль Na^Oj.

Важно иметь в виду следующее: предполагая в D или О' раствор 
ненасыщенным, нужно считать его весьма близким к состоянию 
насыщения, так как численное значение, а иногда и знак скрытой 
теплоты изобарно-изотермического растворения завится от состава. 
Например, изменяется знак скрытой теплоты растворения соли 
CaSO.,. Чтобы установить в такой же системе зависимость раство
римости от давления, обратимся к рис. G7. Опять представим твер
дую фазу, отделенную от раствора непроницаемой диафрагмой 
Раствор снова окажется ненасыщенным в точке D (линия АС) или 
в точке D' (линия АС'). Удалив непроницаемую диафрагму, вызовем 
«дополнительное» изобарно-изотермическое растворение по DB или 
по D 'В '. В первом случае обратимое изотермическое растворение 
происходит по АВ, во втором — по А В '. Это означает: если допол
нительное изобар но-изотермическое растворение происходит с уве
личением объема, то растворимость увеличивается при обратимом 
изотермическом увеличении объема (или уменьшении давления). 
Если изобарно-изотермическое растворение сопровождается умень
шением объема, то растворимость увеличивается при изотермическом 
увеличении давления. Последний случай имеет место для соли 
NaáS04 H20.

Опять нужно помнить, что в D и D' раствор должен быть очень 
близок к насыщению. Так, при 15° С ир  <  1530 атм изобарно-изо
термическое растворение соли NH^Cl в почти насыщенном водном 
растворе приводит к уменьшению объема системы (процесс D 'В’), 
при 15° С и р >  1530 атм такое растворение вызывает увеличение 
объема (процесс DB)\ при 15° С и р ~  1530 атм растворение при 
р — const, t — const не изменяет объема. Следовательно, при 15° С 
изотермическое увеличение давления увеличивает растворимость 
NH4C1, если давление меньше 1530 атм, и не изменяет раствори
мости при 1530 атм.

§ 12,7. Замечания
1°. В этой главе были рассмотрены законы смещения равновесия 

только в случаях, когда У — Т , у — Э или У — р, у — У. По, оче
видно, за У и у могут быть приняты и другие сопряженные величины, 
удовлетвор яющие условию:

Уду — элементарной работе.
Например, за У можно принять поверхностное натяжение, а за у — 
величину поверхности (см. (3,4,4), (3,4,5) 1.



Таким образом, содержание законов смещения равновесия го
раздо шире, чем можно было бы заключить на основании этой главы.

2°. Законы смещения равновесия впервые были высказаны 
Ле-Шателье, который им придал единую форму, получившую назва
ние закона модерации. К этому закону можно прийти, рассмотрев 
рис. 63 и 64. Мы видим, что разности

У в — Ул и Уц —Ус различны по знаку; (12,7,1) 
Zb - 2 A =  zd - zc [см (12,4,3)]; (12,7,2)

Уь — Уа и у в —ус одинаковы по знаку. (12,7,3)

Из (12,7,1) и (12,7,2) следует:
[12-К1 Изменение экстенсиеного признака г в свободном, процессе 

А В может быть осуществлено при у =  const (в процессе СВ) 
только тогда, когда в обоих этих процессах приращения величины У 
различны по знаку.

Из (12,7,2) и (12,7,3) находим:
[12-Л1 Изменение экстенсивного признака z в свободном процессе 

А В может быть осуществлено при У — const (в процессе D В) только 
тогда, если в обоих этих процессах приращения величины у  одинаковы 
по знаку.

Результат [12-К1 есть закон модерации. На закон модерации 
было много несправедливых нападок, вызванных тем, что пытались 
к приращениям величины у также применить И2-К1 (а не (12-Л1) 
и получали неправильные результаты.
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Г л а в а  т р и н а д ц а т а я  
ПЕРЕХОДЫ ВТОРОГО ПОРЯДКА

§ 13,1 Примеры и характеристика 
переходов второго порядка

1°. Вспомним изотерму ebnb'b однокомпонентиой системы (см. 
рис. 11, стр. 36), а также § 10,5,1°. Крайние криволинейные участки 
eb” и b'b изотермы относятся соответственно к однородному газу 
(пару) и однородной жидкости, а средний участок b"b'— к двух
фазной системе жидкость — пар; /;" //— отрезок прямой, параллель
ной оси OV.

Таким образом, при переходе от однородной жидкости к системе 
жидкость — пар и от этой последней к однородному газу касатель
ная к изотерме (в точках Ь" н Ь’) резко изменяет направление. 
То же имеет место с любой кривой, простирающейся от области 
жидкости к области газа через область жидкости и пара. Вид изо
термы ebttb’b вытекает из (9,10,12) и (9,10,13).

В некоторых случаях резкое изменение направления касатель
ной непосредственно следует из законов смещения равновесия. 
В самом деле, рассматривая однофазную и двухфазную системы, 
образованные одним и тем же веществом, можем считать однофаз
ную систему за систему с дополнительной связью z — const, где 
г — т — масса фазы. В любой точке пограничной линии, отделяю
щей однофазную систему от двухфазной, например пар от системы 
жидкость — пар, имеем в координатной системе Y — у  согласно
(12,4,2)

Если за У и у принять Т и 5, то по (12,4,1)
Су : Сут >  1,

т. е. в любой точке пограничной кривой теплоемкость Су двухфаз
ной системы больше теплоемкости Су.,п однородной системы.

Рассмотрим более подробно этот результат. На рис. 69 сЬа — 
изохорный процесс, переводящий систему жидкость — пар в нена-
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сыщенный пар. Вместе с повышением давления от с к Ь повышается 
температура и увеличивается масса пара; в точке Ь вся система 
состоит из пара; дальнейшее повышение давления от Ь к а сопро
вождается повышением температуры пара, масса которого постоянна.

Таким образом, в процессе сЬ теплоемкость Су изменяется по 
двум причинам; вследствие повышения температуры и увеличения 
массы пара (т. е. теплота расходуется на повышение температуры 
и на превращение жидкости в пар), а в процессе Ьа теплоемкость 
изменяется вследствие повышения температуры при постоянной

массе пара. В точке Ь при переходе от сЬ к Ьа теплоемкость Су 
уменьшается скачком.

За последние 20—30 лет установлено весьма большое число 
случаев скачкообразного изменения теплоемкостей Су, Ср, коэф
фициента а р изобарной расширяемости, коэффициента у, изотерми
ческой сжимаемости, диэлектрической постоянной, и ряда других 
величин при изменении температуры и тогда, когда однородная 
система остается однородной.

2°. Вот несколько примеров.
а. М е т а  н. Нод атмосферным давлением при низких темпера

турах метан — кристаллическое тело, плавящееся при 90,5° К. 
Начав изобарное сообщение теплоты с 10—15° К, мы замечаем» 
что теплоемкость быстро увеличивается, при 20,4° К достигает 
максимума 81 кал!град-моль; непосредственно после 20,4е К она 
резко падает до 13 кал!град-моль; скачок равен —68 кал!град • моль.

На рис. 70 (на оси ординат отложен мольный объем метана, 
на оси абсцисс — абсолютная температура) видно, что в интервале 
от 20° до 20,4° К (приблизительно) с увеличением температуры 
мольный объем увеличивается гораздо быстрее, чем после 20,4е К 
(в непосредственной близости к 20,4° К данных нет, поэтому график 
распадается на два участка, не соединенных ничем). Таким образом, 
когда температура, повышаясь, приближается к 20,4° К, численное 
значение коэффициента а р объемной изобарной расширяемости
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гораздо больше, чем непосредственно после 20,4° К; при этой тем
пературе коэффициент а р надает скачком.

И н т е р п р е т а ц и я  я в л е н и я .  Большинство авторов 
предполагает, что ниже 20,4° К молекулы метана совершают вра
щательные колебания; при постепенном повышении температуры 
все большая часть молекул переходит от вращательных колебаний 
к вращению (в одном направлении); при 20,4° К и выше все молекулы 
вращаются; молекул, совершающих вращательные колебания, не 
остается.

б. При низких температурах метанол (СН3 — ОН) — твердое 
тело, состоящее из постоянных диполей. Аналогично метану в мета
ноле имеется скачкообразное уменьшение теплоемкости ср при 
161,1° К; при температуре плавления (171,1° К) имеет место скачко
образное повышение диэлектрической константы.

Особенностям метанола при 161,1° К и 171,1° К дают в настоящее 
время следующее объяснение. В жидком метаноле диполи свободно 
ориентируются, т. е. в электростатическом поле моменты всех дипо
лей оказались бы параллельными направлению поля, если бы не 
было ударов диполей друг о друга. В твердом состоянии при посте
пенном понижении температуры, начиная от точки плавления, 
подвижность частиц все более и более уменьшается, поэтому сво
бода в ориентировке диполей (т. е. их повороты) понемногу затруд
няется; диполи совершенно теряют способность поворачиваться 
при 161,1° К» и электростатическое поле уже не может влиять на 
направление их моментов.

в. Высокомолекулярные полимеры подразделяются на две груп
пы в зависимости от воздействия на них повышения температуры. 
Представители одной группы твердеют при повышении температуры 
(вследствие дополнительной полимеризации). Представители дру
гой группы, называемой термопластической, «плавятся» при повы
шении температуры.

Рассмотрим, например, полифен (полимеризованный ацетилен). 
Особенности, которыми сопровождается повышение температуры, 
таковы. Изобарное увеличение объема вместе с температурой (нор
мальное при температуре значительно ниже 118° С) становится все 
больше и больше при приближении к 118° С. При дальнейшем повы
шении температуры увеличение объема заметно замедляется. При 
118° С полифен оказывается жидким.

Таким образом, коэффициент а,, изобарной расширяемости 
возрастая все быстрее и быстрее при повышении температуры до 
118° С, скачком падает непосредственно после 118° С. Удельная 
теплоемкость ср также быстро возрастает с повышением температу
ры, достигает наибольшего значения при 118° С и затем скачком 
падает до заметно меньшего значения.

Высказано предположение (Ubbelhode), что при комнатной 
температуре и до 70° С 55% массы полифена состоит из микрокри
сталлов, а остальная часть — аморфна. Выше 70° С микрокристаллы
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составляют все меньшую и меньшую долю массы и новее исчезают 
при 118"'С; при этой температуре вся масса аморфна.

г. Рассмотренные выше три примера относятся к области одно
родных тел, образованных одним веществом. В качестве примера 
системы, образованной двумя веществами, разберем вкратце сплав 
двух металлов, например эквиатомные (т. с. образованные равными 
числами грамм-атомов) сплавы Си и Ли, Си и 2п. Вели при образо
вании сплава не приняты специальные меры, узлы кристалличе
ской решетки оказываются беспорядочно занятыми атомами обоих 
металлов, получается случайное, незакономерное расположение 
их атомов. Однако, при известных мерах 
можно получить такой сплав, в располо
жении атомов которого соблюдается стро
гая закономерность. Так, в эквиатомном 
сплаве Си и Ай эта строгая закономерность 
будет выражаться в том, что каждый атом 
Ай окружен атомами Си, и, наоборот 
(рис. 71).

Ввиду того, что при повышении темпе
ратуры увеличиваются амплитуды колеба
ний атомов и они чаще ударяются друг 
о друга, порядок в расположении атомов 
понемногу нарушается с постепенным мед
ленным повышением температуры; при достаточно высоких темпе
ратурах расположение атомов становится совершенно беспорядоч
ным: только половина атомов занимает «свои» места, а вторая 
половина атомов каждого металла обменивается местами с атомами 
другого металла.

Температура, при которой наступает указанное вполне беспоря
дочное расположение атомов, называется критической температу
рой,, точкой Кюри, или температурой перехода. В эквиатомном 
сплаве Си и 2\\ температура перехода равна 460° С. В этом сплаве 
постепенное поднятие температуры до температуры перехода и выше 
сопровождается: аномальным увеличением удельной теплоемкости ср 
до наибольшего значения в точке перехода и последующим резким 
падением ср; быстрым увеличением удельного объема, вследствие 
чего коэффициент а р объемной расширяемости достигает при 460° С 
значения 55-10 ® и затем резко падает до 30-10"®; быстрым возра
станием удельного сопротивления вплоть до температуры перехода 
и заметным уменьшением скорости возрастания за этой температу
рой. Аналогичные явления имеют место при приближении к точке 
перехода и в других сплавах двух металлов.

3°. Изменения состояния, описанные в пунктах а — г, являются 
примерами так называемых переходов второго порядка. Их точное 
определение дано в § 13,3,4°.

Переходы второго порядка были впервые обнаружены при иссле
довании точки Кюри в железе, особенностей жидкого гелия (пере-

ф -О ' Ф - -ф- ■■ ф 
I т  т  IФ  # ■ © - # —ф -  

ф - Ф - ^ - Ф - ф
I \ | I »ф -ф - ф - ф - ф -
1 • I < :

Ф - - Ф - Ф - Ф - Ф

Рис. 71
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ход жидкого гелия 1 в жидкий гелий II) и явления сверхпроводимо
сти (переход металла при низких температурах из обычного состо- 
ния в сверхпроводящее состояние в отсутствии магнитного поля; 
в присутствии магнитного поля переход в сверхпроводящее состоя
ние не является переходом второго порядка). Перечисленные явле
ния относятся к физике и здесь вовсе не рассматриваются.

§ 13,2. Фазовые превращения первого порядка
1°. В предыдущем параграфе мы познакомились с переходами 

второго порядка. В отличие от них обычные превращения одной 
фазы в другую называются превращениями первого порядка. В этом

параграфе дано такое определение превращений первого порядка, 
с которым можно сопоставить определение переходов второго по
рядка, а в следующем параграфе описаны различные особенности, 
связанные с переходами первого порядка, и дано определение пере
ходов второго порядка.

Все разнообразные изменения чистого вещества и веществ 
с постоянным химическим составом (как выше рассмотренные спла
вы Си и Ли, Си и Zn) могут быть охарактеризованы и классифици
рованы посредством удельной свободной энтальпии g. Поэтому мы 
начнем с изучения некоторых свойству.

2°. В системе с постоянным химическим составом g — g (р, 
поэтому в координатной системе р, Л g  (рис. 72) функция g (р, t) 
в случае однофазной системы изобразится некоторой поверхностью о.

Рассмотрим какую-нибудь точку А поверхности о и проведем 
плоскость т, касающуюся о в точке А. Пересечем т и а плоскостью 
oAt, параллельною координатной плоскости gOp\ во всех точках <тд, 
температура постоянна (t const). Пусть пересечение oAt и т даст
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прямую Е'А Е , а пересечение оА, и о — кривую е'Ае (рис. 73) 
Е'АЕ  и е'Ае проектируются без искажения на координатную пло
скость цОр.

Мы можем показать, что кривая е'Ае поднимается слева 
направо, а ее вогнутость обращена вниз. Действительно, пусть 
е —угол, образованный Е’АЕ  с осью Ор. Тогда по (9,6,11)

а с другой стороны,

^ е  =  (г Ля.
ч ор ) , = V >  0, (13,2,1)

(  д е \
V Ьр )

ди " 
, Ор ,) , < ° (13,2,2)

согласно (9,10,12). Таким образом, кривая е'Ае (изотерма) подни
мается слева направо ^  е >  0), но так, что с увеличением давле
ния уменьшается угол е; сле
довательно кривая е'Ае должна 
иметь вид, изображенный на 
рис. 73.

Ввиду того, что точка А на 
поверхности а выбрана произ
вольно, любая изотерма должна 
иметь в координатной системе 
цОр вид, напоминающий изо
терму е'Ле, т. е. должна подни
маться слева направо и обраще
на вогнутостью вниз —к оси Ор.

3°. Если плоскость т и по
верхность о пересечь не пло
скостью оа/♦ а плоскостью а.\р, 
параллельной координатной плоскости то получим прямую 
Е'АЕ и кривую / ' Л/, являющуюся изобарой (рис. 74). Чтобы оп
ределить характер кривой /'Л /, воспользуемся (9,6,10):

=  < 1 3 ’ 2 ’ 3 >

где ф —угол, образованный касательной Е'АЕ с осью О/. Считая 
энтропию положительной, имеем: 1̂  ср <  0; по (9,12,12) ср >  0 
Поэтому

№ ) , =  - ( £ ) , = - £ < 0- (13.2,4)
Из (13,2,3) и (13,2,4) следует, что кривая А спускается слева 
направо, причем тупой угол ф уменьшается с увеличением тем
пературы (приближается к прямому). Ввиду произвольности 
выбора точки А мы должны заключить, что любая изобара 
в координатной системе £01 спускается слева направо и обращена 
вогнутостью вниз (к оси О/)
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4°. Предположим, фазы Ф' и Ф" одного и того же вещества 
находятся в равновесии при одинаковом давлении р и одинако
вой температуре Величины, относящиеся к Ф' и Ф'\ будем 
отмечать соответственно одним и двумя штрихами. При равно
весии обеих фаз удельные свободные энтальпии их должны быть 
равны: £ '= # " . Отсюда следует, что в состоянии равновесного 
сосуществования обеих фаз поверхности о' и а", изображающие 
функции д'{р, 0 и д" {р, (), в координатной системе цр1 должны 
иметь общие точки. Мы уже знаем, что равновесие имеет место 
не при одной только паре значений /; и Л а в определенном 
интервале значений р и Л Отсюда следует, что общие точки

поверхностей о' и о" не дискретны, а образуют сплошную линию 
равновесия двух фаз одного и того же вещества.

Плоскость оА1, проведенная через какую-нибудь точку А линии 
равновесия, пересечет обе поверхности о' и о" по линиям Ь'Ае' 
и ЬнАе", из которых первая — изотерма фазы Ф \ а вторая —изо
терма фазы Ф" (рис. 75). Плоскость а Ар, параллельная коорди
натной плоскости дОЬ, пересечет поверхности о' и о" по линиям 
с’А и с"А\я, соответственно являющимися изобарами фаз Ф‘ 
и Ф* (рис. 76).

Покажем, что в общей точке А как две изотермы, так и две 
изобары не касаются, а пересекаются. В самом деле, в этой точке 
удельные свободные энтальпии фаз одинаковы

g '= g \  (13,2,5)
а удельные объемы о' и i f  неодинаковы:

»' Ф V", И Л И  по (13,2,1) ( 4 L ) ( ; (13,2,6)

неодинаковы также удельные энтропии фаз:

s' Ф s", или по (13,2,3) Ф (j h \  • (13,2,7)
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Таким образом, равновесному сосуществованию фаз Ф' и Фл 
в точке А соответствуют одинаковые удельные энтальпии и не
одинаковые их первые частные производные (исключение состав
ляет критическая точка, которую мы рассмотрим несколько 
позже). При изобарно-изотермическом обратном превращении одной 
фазы в другую удельная свободная энтальпия неизменна, а ее 
первые производные (по р и по /) изменяются скачком.

5°. Мы уже знаем (см. § 13,2,4°), что ^ точке, не принадле
жащей линии равновесия, равновесное сосуществование двух фаз 
невозможно, система должна стать однофазной; эту одну фазу 
называют устойчивой в рассматриваемых условиях. По [10-Д] 
и 110-Д'):

а) при изотермическом увеличении давления устойчива фаза 
с меньшим удельным объемом;

б) при изотермическом уменьшении давления устойчива фаза 
с большим удельным объемом;

в) при изобарном повышении температуры устойчива фаза 
с большей удельной энтропией;

г) при изобарном понижении температуры устойчива фаза 
с меньшей удельной энтропией.

Итак, по сг и б на диаграмме д — р левее точки А устойчива 
одна из фаз, правее —другая. Чтобы выяснить, какая из фаз 
в какой части диаграммы устойчива, воспользуемся тем, что 
по одну сторону от А во всех точках устойчива одна и та же 
фаза; поэтому достаточно установить устойчивость фазы в непо
средственной близости от точки А В этой точке по (13.2,1)

На рис. 75 отношение ( •  (^§р  слеД°вате*т,ЬН0' по
а и б в случае, изображенном на рис. 75, левее А устойчива 
фаза Ф", правее Л —фаза Ф' (например фаза Ф" — пар, фаза 
Ф '— жидкость). Таким же образом на основании (13,2,3) находим

^  а / Л  * V  01

Из в и г  следует, что на рис. 76 левее точки А устойчива фаза Ф \ 
а правее А — фаза Ф" (например, фаза Ф"— пар, Ф '— жидкость).

Отметив на диаграммах д — р и д  — / участки, изображающие 
устойчивые состояния фазы сплошной линией, а участки, соответ
ствующие метастабильным состояниям фазы,— пунктиром, полу
чим рис. 77 и 78, показывающие, что более крутой участок соответ
ствует устойчивым состояниям в левой части диаграммы д - р  
и в правой части диаграммы д — /0 (Ро и — давление и температура 
равновесной двухфазной системы).
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6е. По диаграмме # — р может быть построена диаграмма 
V — р, так как тангенс угла, образованного касательной к кривой
на диаграмме # — р и осью Ор, равен удельному объему: ( ^  ^  =  о. 
Таким же образом, имея диаграмму# — /, можно построить линию.

соответствующую участкам устойчивого равновесия фазы Ф' и фазы 
Ф' на диаграмме б — t.

На диаграммах V —  р  и з  —  / (рис. 79 и 80) участки е'а! и е“а я 
соответствуют участкам е'а и е"а диаграмм # — р и # — Л На диа

граммах# — р и# — / точка а является переходной от е'а к ае“\ этой 
точке соответствуют скачки а а" на диаграммах и — р и 5 — V. 

на диаграмме V — р а'а"— Vм— о'; 
на диаграмме б — t а 'а "=  б"— 5 '.
Что же касается линий е'а и а"е", то на диаграмме и—р эти линии 

спускаются слева направо, как и должно быть в состояниях устой
чивого равновесия (9,12,12); на диаграмме б — / эти линии лодки-
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маются слева направо, так как ср >  0 в состояниях устойчивого рав
новесия, и

Как сказано в § 10,2,3°, в двухфазной системе, образованной 
одним веществом, теплоемкость ср, коэффициент изобарной рас
ширяемости а р и коэффициент изотермической сжимаемости у, 
бесконечно велики. Воднофазных же областях устойчивого равно-

Рнс. 81 Рис. 82 Рис 83

весия ср > 0, у* > 0, а а р обычно (но не обязательно) бывают поло
жительными. Поэтому изобары на диаграммах ср — I, а 0 — I и изо
термы на диаграмме у1 — р выглядят, как на рис. 81, 82, 83.

§ 13.3. Особенности, связанные с превращениями 
первого порядка. Определение переходов 

второго порядка
1°. В этом параграфе описаны фазовые превращения (переходы 

первого порядка), несколько отличающиеся от тех, о которых шла 
речь в параграфе 13,2.

На рис. 79 и 80 представлен тот наиболее часто встречающийся 
случай, когда участки е'а" и е^а” таковы, что скачок а'а”или а"а 
оказывается совершенно неожиданным, т. е. ход кривых е'а и а"еп 
вовсе не предвещает наступления разрыва а’а" или а"а', не пред
вещает перехода фазы Ф' в фазу Ф" ити Ф” в Ф'. Такие фазовые 
превращения можно назвать внезапными. Одним из внезапных 
фазовых превращений является, например, таяние льда или замер
зание воды.

2°. Иногда же случается, что вместо линии е'а' мы имеем линию 
е'Ь' или вместо епа ” имеем е^Ь”, или, наконец, вместо е'а'а"е" имеем 
е Ь'Ьпе° (рис. 84, 85, 86). Например, согласно рис. 84, б при прибли
жении к температуре скачка удельная энтропия начинает увеличи-
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ваться быстрее, чем это можно было бы предположить по ходу 
кривой при более низких температурах. Это «ненормальное» уве
личение энтропии, влекущее ряд последствии, наводит на мысль, 
что что-то происходит, должно произойти, предвещает наступление 
фазового превращения. Аналогичное объяснение можно дать линиям 
е'Ь \ е"Ь" на остальных фигурах.

9)

Во всех случаях вследствие «ненормального» хода кривой e'bt 
илие “Ь" или обеих кривых е'Ь' ие^Ь* величина скачка уменьшается: 
Ь'а”<  а'а', а'Ь”< а’а", b’b" <  а а". Такие фазовые переходы можно 
назвать предвещаемыми. Нетрудно видеть, что ср и коэффициенты 
а р, Yt ненормально увеличиваются при приближении к скачку 
с той стороны, где имеется предвещание.

Предвещаемым нередко бывает таяние. Так, при повышении тем
пературы в непосредственной близости от температуры таяния 
коэффициент а р объемной расширяемости у цинка и кадмия стано
вится ненормально большим; перед таянием оказывается ненормаль
но большой удельная теплоемкость трихлорэтана (Н3С—СС13). 
Еще за 15° до таяния углеводорода С18Н3„ становятся заметными 
различные отклонения, предвещающие таяние.

3°. Так как предвещающие отклонения всегда уменьшают вели
чину скачка, то можно представить и такой случай, когда отклоне
ния имеют место по обе стороны от скачка, и настолько значительны.
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что скачок обращается в нуль, т. е. точки Ь' и Ьа сливаются в одну 
точку Ь (рис. 87 и 88). Тогда, если вогнутости кривых обращены 
в противоположные стороны, то Ь окажется точкой перегиба с вер
тикальной касательной. При этом в точке Ь

и7 _  и' =* Ди =  0, -  з' =  Де =  О, 1 =  ГДз =  0;

Из первой строки следует, что при превращении удельный объем 
не изменяется, удельная энтропия не изменяется, и потому удельная

б)

скрытая теплота этого превращения равна нулю. Из второй строки 
заключаем, что в точке Ь

ср =  оо, аг =  со, у, -  со.
Таким образом, в этом изменении состояния нет самых отличи

тельных черт фазового превращения — скачка в удельном объеме 
и скрытой теплоты, но сохранились другие черты:— бесконечно 
большие значения удельной теплоемкости ср и коэффициентов ар 
и По этим сохранившимся признакам можно изменение состояния 
в точке Ь называть предельным фазовым превращением (первого 
порядка). Признаки этого превращения вполне совпадают с тем, 
что имеет место в критической точке системы жидкость — пар. 
образованной одним веществом (см. § 10,5).

Следовательно, фазовое превращение в критической точке си
стемы жидкость — пар можно рассматривать как частный вид 
предельного предвещаемого фазового превращения.

4°. Мы уже видели, что если Ф' и Ф" образованы одним 
и тем же веществом, то при равновесном переходе одной фазы 
в другую:
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д(иг—а') д № —е ‘)
д1 др

I а* (£*-£ ') ]
Г  д1* ] р ’

1) разность g"^~g' равна нулю,
2) первые производные этой разности 

конечны и в частном случае равны нулю;
3) вторые производные этой разности

| ‘> (еаРТ й) 1 бесконечно велики-
Эти три условия всегда выполняются при всех фазовых пре

вращениях первого порядка.
Представим равновесное состояние А однородной системы 

и по обе стороны от него бесконечно близкие к нему состояния

А' и А", удельные свободные энтальпии которых g , и ^ . Так как 
А' и А" бесконечно близки, то разности

¡¡Г-?
должны быть бесконечно малы. Пренебрегая бесконечно малыми 
величинами (т. е. приравнивая их нулю), имеем:

«) я "—# ' =  °;
р) первые производные этой разности равны нулю

у) вторые же ее производные
Г д Н я ' - ё ' )  1 _  Г 1 п Г ¿ 4 1 " - Л  1 _
I дР* др I дг-

Г а  ( * • - * ' )  1 1 _  ¡д(иГ-9 ' )  1

1  др ] Л р “ 1. а /  \
конечны, а не бесконечно велики. Бесконечно малые изменения 
от состояния А ’ до состояния А ", удовлетворяющие условиям
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а, р, V. называются переходами второго порядка. Кроме переходов 
второго порядка, можно представить также переходы третьего 
и более высоких порядков.

Переходом н-ого (п >  1) порядка называется изменение состоя
ния от А ' до А ", удовлетворяющее тому условию, что разность#*—£  
нее производные (п — 1) порядка равны нулю, а производные /1-ого 
порядка отличны от нуля Примеры переходов второго порядка 
были приведены в § 13,1,2°.

Здесь целесообразно сделать следующее замечание. При фазо
вых переходах первого порядка линией равновесия (см. § 13,2,4°) 
является линия пересечения поверх
ностей о’ и о", представляющих удель
ные свободные энтальпии g' и #" фаз 
Ф' и Ф" как функции р и / (поверх
ность о' и о" касаются только в кри
тической точке) В переходах второго 
порядка нет вовсе двух различных фаз. 
следовательно, нет и общей линии по
верхностей а' и а*

Нам следует рассматривать одно
родную (т е однофазную) систему, 
ее удельную свободную энтачьпчю g 
как функцию р и / и поверхность а, 
представляющую g в координатной си
стеме gpí В сечениях этой поверхности плоскостями (Ха/ и о \р мы 
будем получать плавные кривые, касательные к которым нигде не 
испытывают резких изменении направления

Чем же отличаются соответствующие переходу второго порядка 
бесконечно малые участки А ’А А" каждой из этих кривых от их 
других бесконечно малых участков? При переходе от А ’ к А " в точ
ке А направление касательной изменяется вполне постепенно, но 
в точке А кривизна претерпевает резкое изменение (рис 89).

§ 13,4. Единая точка зрения на переходы 
второго и более высоких порядков

1°. Переходы второго порядка в самом начале их обнаружения 
рассматривались как единичные случаи непонятных аномалий 
Однако по мере того, как раздвигались пределы температур и дав
лении, при которых возможно экспериментирование, число пере
ходов второго и более высоких порядков быстро возрастало, и в на
стоящее время эти переходы стали рядовыми явлениями, весьма 
разнообразными по характеру, нередки тела, в которых совершается 
не один переход второго порядка, а два-три различных перехода 
второго порядка (при различных температурах).

2°. Условия а, (5, у (13,3,4) являются определением понятия 
переход второго порядка. Несмотря па то, что физическая природа

/
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переходов второго порядка весьма различна, всем нм присущи оди
наковые характерные особенности. 'Гак, например, в координатной 
системе с0 — / по обе стороны от перехода второго порядка график 
может быть только таким, как на рис. 90, о; такой же график, как 
на рис. 90, б, никогда не встречается. Поэтому возникает вопрос, 
существует ли что-нибудь, объединяющее все переходы второго 
и высших порядков? К положительному ответу на этот вопрос можно 
прийти, рассмотрев еще раз примеры, приведенные в § 13,1,2Э.

Примем, что в метане с повышением температуры увеличивается 
число молекул, в которых вращательные колебания заменены вра- 
щеннями, и что переход второго порядка наступает в тот момент, 
когда вращательные колебания всех молекул переходят во враще
ния. Пусть в каждой молекуле мнкросвязью является воспрещение

<1 Рнс. 90 О

перехода вращательного колебания во вращение. Тогда мы можем 
утверждать, что при повышении температуры метана микросвязи 
постепенно разрушаются и, температурой перехода второго порядьа 
является та, при которой все ммкросвязи рассматриваемого типа 
разрушены. Аналогичное явление происходит и в метаноле. Оче
видно, чем выше температура, тем большее число диполей получает 
возможность свободно поворачиваться; температура перехода вто
рого порядка — это та температура, при которой все диполи могу г 
свободно поворачиваться (т. е. свободно ориентироваться).

Таким образом, если в каждом диполе принять за микросвязь 
воспрещение поворачиваться, то с повышением температуры эти 
микросвязи постепенно разрушаются, и переход второго порядка 
наступает в том состоянии, когда все микросвязи этого типа раз
рушены.

3°. В однородной системе, химический состав которой неиз
менен, за параметры всегда могут быть приняты р, t и rn — const 
Таким образом, число п разрушенных микросвязей данного типа 
тоже должно зависеть от p u t ;  однако согласно экспериментальным 
данным зависимость п от t гораздо сильнее зависимости от р. Число 
п равно нулю в области низких температур от Овлс до lie кото рой



характерной для рассматриваемого типа микросвязей температуры 
Т0; от Г 0 начиная, п возрастает все быстрее и быстрее с изобарным 
повышением температуры и становится равным числу Л1 всех микро* 
связей рассматриваемого типа при температуре перехода; при даль
нейшем повышении температуры п •= N =  const. Таким образом, 
график функции п =  п (/. /> =  const) имеет вид, изображенный 
на рис. 91.

Рассмотрим какое-нибудь состояние А в том температурном 
интервале, в котором происходит разрушение микросвязей рас
сматриваемого типа. При изобарном очень малом повышении тем

пературы на АТ  происходит малый процесс А В, в течение которого 
разрушаются микросвязи в небольшой части молекул. Представим 
еще изобарный процесс /1C, в котором при повышении температуры 
на АТ  ни одна мнкросвязь не разрушается, п — const.

В § 4,2 было отмечено влияние скорости процесса на вызывае
мые им изменения. Поэтому процесс АС не только мыслим, но и прак
тически осуществим: необходимо только весьма быстрое повышение 
температуры на АТ.

Очевидно, мы можем рассматривать процесс АВ  как свободный 
/-процесс, а AC-как /-процесс с дополнительными связями (см. § 12, 
6,2е). Обозначив величины, относящиеся к процессу АС, индексом 
п, указывающим на постоянство числа разрушенных микросвязей, 
имеем по (12,8,3):

в состоянии А ср > с рп, (13,4,1)
т. е. в том температурном интервале,— в котором происходит 
разрушение микросвязей рассматриваемого типа, теплоемкость ср 
изобарного процесса, сопровождаемого разрушением мнкросвя- 
зей. больше теплоех/кости изобарного процесса, происходящего 
без разрушения микросвязей. Это вполне аналогично тому, что 
в газовой смеси, в которой возможна реакция, при изобарном 
повышении температуры происходит реакция; но изобарное повы
шение температуры можно осуществить и так, чтобы реакция не
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произошла. Теплоемкость cv в первом случае больше теплоемкости 
ср во втором.

Таким же образом, как мы рассмотрели изобары на рис. 91. 
можно рассмотреть график функции п — п (/ =  const, р), т. е 
изотермы в координатной системе п — р, а именно: элементарный 
участок А В изотермы, на которой происходит разрушение микро
связей, и элементарный участок АС  изотермы, осуществляемой без 
разрушения микросвязей (при п =  const).

Считая АВ  свободным /-процессом, а АС — /-процессом с допол. 
нительными связями, мы на основании (12,8,5) можем утверждать.

Y< >  Y«« (13,4,2)

т. е. коэффициент изотермической сжимаемости, когда изменение 
давления сопровождается разрушением микросвязей, больше коэф
фициента изотермической сжимаемости при изменении давления, 
происходящем без разрушения микросвязей.

4°. Одному и тому же изобарному повышению АТ  соответствует 
тем большее число разрушенных связей, чем выше температура 
начала интервала Д7\ Следовательно, разность ср — срп увеличи
вается при постепенном повышении температуры; таким образом, 
в точке D эта разность больше, чем в любой другой точке (например 
в точке А).

Пусть точки Е и Н лежат в непосредственной близости от D — 
одна слева, другая справа (см. рис. 91). Элементарный изобарный 
процесс EDH состоит из двух участков: ED, на котором разрушают
ся последние микросвязи, и DU, на котором разрушение микросвя
зей уже не происходит (так как в точке D уже разрушены все микро
связи рассматриваемого типа). Обозначим через срЕ и срц тепло
емкости ср в точках Е и Н. Ввиду того, что Е и И бесконечно близки 
к D , разность срЕ — сги может рассматриваться как скачок тепло
емкости Ср при переходе по EDH через D. Аналогичным образом 
можем рассмотреть разностьa ph —a ,Jf коэффициентовар изобарной 
расширяемости как скачок этого коэффициента при переходе по изо
баре EDH через D.

Рассмотрим еще элементарный участок изотермы CDR, причем 
на участке CD разрушаются последние микросвязи рассматривае
мого типа, и поэтому на участке DR разрушения этих микросвязей 
больше не происходит. Обозначим через у*с и y tR коэффициенты 
изотермической сжимаемости в точках С и R. Так как С и R бес
конечно близки друг к другу, то разность у tc — Vat может рас
сматриваться как скачок коэффициента yt сжимаемости при переходе 
по CDR через точку D.

Обратим внимание на то, что как в скачках c„j. — сРн, а ¡е — 
так и в скачке у1с — у (ц точка D — одна и та же: это то состояние, 
в котором уже разрушены все микросвязи рассматриваемого типа. 
Но последний этап разрушения является изобарным (ED) в случае
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теплоемкости ср и коэффициента сср, и изотермическим (СО) — в слу
чае коэффициента у* сжимаемости. Из законов смещения равновесия 
следует, что, как и в (13,4,1), (13,4,2),

срв с pH ^  0 > 1
Yrc — У*я >  0. j (13,4,3)

Законы смещения равновесия не дают никаких указаний относи* 
гельно знака разности

Прь — аРн. (13,4,4)
Все сказанное можно резюмировать следующим образом. В эле

ментарных изобарном (EDH) и изотермическом (CDК) процессах 
перехода через состояние D, в котором все микросвязи рассматривае
мого типа оказываются разрушенными, некоторые признаки си
стемы (удельные объем, энтальпия, энтропия и др.) изменяются 
бесконечно мало, а другие (ср, у(, а р и др.) испытывают конечные 
скачки. Эти элементарные процессы называются переходами второго 
порядка, если признаки, испытывающие скачки, являются вторыми 
производными удельной свободной энтальпии.

§ 13,5. Зависимости между (13,4,3), (13,4,4). 
Формулы Эренфеста

Г. В § 13,4,3е было сказано, что в однородных системах, 
состав которых постоянен, число п разрушенных микросвязей 
рассматриваемого типа зависит от давления и температуры: 
п = п(1> р). Отсюда следует существование частной производной

и зависимости

(13,5,1)

Чтобы лучше понять смысл производной представим
другую пару значении р' и С давления и температуры, при кото
рых число разрушенных микросвязей того же типа, также 
равно п\

/  dt \  _ lim t ' — t
\~àp )n  " (p'—p) -  0 p '  — p *

В точке О, как сказано в предыдущем параграфе, все микросвязк 
этого типа оказываются разрушенными: п =  N. Поэтому в точке О
производная ^ должна писаться так: ♦ или, короче,

С"ар*)\* ^ та пРоизв°Лная зависит от температуры и давления
точки Ь, в которой все микросвязн рассматриваемого типа ока
зываются разрушенными.
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2°. Между разностями (13,4,3) и (13,4,4), а также между 
этими тремя разностями и производной существуют зави
симости, впервые установленные П. С. Эренфестом, создавшим 
общую термодинамическую теорию переходов различных поряд
ков и их классификацию. Чтобы прийти к этим зависимостям, 
мы сначала выведем одно математическое соотношение.

Приняв за параметры однородной системы, химический состав 
которой постоянен, tn — const, ( и />, мы можем любой признак х 
системы, как и п. считать функцией р и /:

х = х(р, (). (13,5,2)
Как показывают (13,4.1) и (13,4,2) в том интервале температур 
и давлений, в котором микросвязн рассматриваемого типа могут 
разрушаться, число разрушенных микросвязей влияет на числен
ные значения ряда признаков. Относя х к таким признакам, мы 
должны заменить (13,5,2) следующим выражением:

* - х [ р ,  It п{р, 01- (13,5,3)
При р — const из зависимости (13,5,2), в которой п не фигурирует, 
но должно считаться переменным, получаем:

( дх\ d t

II +  (  й п 'г ' V дп J  р, t V dt ,) р ’
\  г дх "n _  /■ ах \  / д п \

1 Г ,)р.п ч дп у р, i \ . dt )■

(13,5,4)

Рассматривая вместо производных л' по / производные х по р 
(т. е. переменив местами р и /), находим аналогично (13,5,4):

/  дх. \  __ /  дх_\ _  /' дх \  f  д п \
Ч др Л  V Op )  t, п ~~ V дп )р , 1 V др J i  ’ (13,5,5)

Разделив почленно (13,5,5) на (13,5,4), имеем согласно (13,5,1):
'  дх N

V др , U v др А ,п
( Ё ± \  
V, dt ) г  ч  dt у 'р, .

(13,5,6)

Как видим, правая часть (13,5,6) не зависит от х\ это значит, 
что на численное значение производной вовсе не влияет
выбор того признака, который обозначен буквой х. Основываясь 
на этом, мы по своему усмотрению можем за х  принять V, 9 
и другие удельные признаки.

У. Производные и берутся при переменном и.

а д&с другие производные и при постоянном л.
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Зависимость (! 3,5,6) применима к любому состоянию в том интер
вале температур и давлений, где возможно разрушение микро
связей рассматриваемого типа. Следовательно, (13,5,6) применима 
и к точке О, в которой завершается разрушение микросвязей. 
В этом случае разности в числителе и знаменателе левой части
(13,5,6) должны рассматриваться соответственно как скачки при 
переходе через D по элементарному участку CDR изотермы и по 
элементарному участку EDH изобары (см. § 13,4).

Будем помнить, что Л̂ —число всех микросвязеб рассматри
ваемого типа. Применяя (13,5,6) к точке D, заменим п через Л' 
и введем для краткости обозначения:

(£),-(£),,-Ч £ ) ,.
а вместо ( ■ & ) . будем писать С % ')у - Тогда (13,5,6) примет 
вид:

**(£). :Ч £ ) , - - ( £ ) ч  <13-5-7>
Пусть, например, х — ь \ Тогда, так как

1 /  ди \  . I / ди \
у \  др / *  **“ Н V V д1 )  ~~ а т>>

то

поэтому

/  ди \  /  ди \
{ . T p J r - w -  ( < r ) = v - .

А°  (  ■Л" (  ж )„  = ~  Л£,>’<:
и (13,5,7) дает.

Лот, :А о « ,- ( ■ £ ) „ .
Теперь положим x=^s. Так как

(13,5,6)

(13,5,9)

то (13,5,10)

где 7\\ — абсолютная температура в точке О. Числитель (13,5,7) 
при * — $ напишется так: Но по (6,8,10)

Л * Л  «
V àp ) \  V àt Jy
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а по (13,5,8)

Таким образом, числитель (13,5,7) примет вид:
— v¡̂ ADari,

и из (13,5,7) и (13,5,10) мы получим:

(13,5,11)

Почленное умножение (13,5,9) на (13,5,11) дает:

(13.5,12)

а почленное разделение (13,5,11) на (13,5,9) приводит к зависи
мости:

Каждая из зависимостей (13,5,9), (13,5,11) — (13,5,13) устанавли 
вают связь между тремя из четырех величин:

Так как Т  >  0 и о >  0, то из (13,5,12) и (13,5,13) заключаем 
что ДоУе и АоСу, должны иметь один и тот же знак; однако 
из (13,5,12) и (13,5,13) нельзя заключить положительны или 
отрицательны Арср и Д^Уе

Из законов смещения равновесия следует, что Доу, и Диср 
положительны (см. § 12,8). Там же было сказано, что знак 
скачка До«,, может быть любым. Из (13,5,9) видно, что знак
Д0а р совпадает со знаком производной ^  V . •

4°. Обычно полагают, что зависимости (13,5,9), (13,5,11) —
(13.5.13) специфичны для переходов второго порядка, т. е. при
менимы только к этим переходам. Однако это не так. Приведен
ный в настоящем параграфе вывод зависимостей (13,5,9), (13,5,11) —
(13.5.13) показывает, что они применимы в случаях, когда какое 
нибудь изменение может осуществляться и свободно, и с допол
нительными связями и микросвязями.

ТцУц (Дд* г)2 =  АоСр • Дпу<- (13,5,13)



Г л а в а  ч е т ы р н а д ц а т а я  
ТЕОРЕМА НЕРНСТА

§ 14,1. Зависимости Гиббса—Гельмгольца
1°. Теорема Нернста исторически связана с соотношениями 

Гиббса — Гельмгольца, поэтому мы начнем с их вывода.
Пусть параметрами системы являются т = const, Л V, х. 

Из двух выражений
F - u - T s .

следует, что

и = р - Т ( ж Х , * -  <14-'-2>
Непосредственной проверкой можно убедиться, что

р - Т ( т г ) у . , - - ТШ' '
Таким образом

U =  - Т 2 a( f
dt

di

\V,x

V, x

i  =  -  \ p d t+ “ ’ j 
F =  - T \ j r t dt +  BT. J

(14,1.3)

(14,1,4)

где константа интегрирования — функция х и V, которые оста
вались постоянными при интегрировании, т. е.

В = В{х, V). (14,1,5)
2°. Предположим, параметр х  характеризует состав системы; 

например, пусть х — масса одной из двух фаз унарной систе
мы или х — степень X, превращения в системе, в которой 
происходит реакция. Обозначим через I  частную производную
экстенсивного признака Z по х: Z



Тогда

(14,1,6)

Здесь и  — скрытая теплота изохорно-изотермического изменения х 
на единицу, Су..V —изменение теплоемкости при изохорно-изотер- 
мическом приращении х на единицу; аналогичный смысл имеют 
/ \  5, В. В случае обратимости изохорно-изотермического измене
ния х /7 раина внешней работе при изменении х на единицу.

Для удобства словесных формулировок нередко ¿/, 5, / \  
называют внутренней энергией, энтропией, свободной энергией 
изохорно-изотермического изменения состава.

3°. Взяв частные производные обеих частей (14,1,1), (14,1,3),
(14,1,4) по А' и помня, что

cbr [ v ( f  ) ] , . , - ■ *  N K t )  L = 1 4 ( t ) J , „ .  С о л
получим:

F — U — TS, 4 dt J v , \

U  — F - - Т ( ^ Л  •V dt J v , x ’ (14,1,2')

U = - T 2 г * ( £ Л 1L 0l V T y j v . x ; (14,1,3')

ya dt +  B,
(14,1,4')t* U l2 ,

4°. О п р е д е л е н и е  с в о б о д н о й  э н т а л ь п и и  и ее с в о й 
с т в а .  Зависимости

G - H - T S .  (14.1.7)

аналогичны определению и свойствам свободной энергии (14,1,1) 
Отсюда следует, что приняв за параметры т — const, t, р, а, 
получим:

"  = G - T ( w \ > ’

( ■ ? ) ] * . :  <14- ' ' 9>

- f - -  ^ - f r d i  +  D, (14,1,10)
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где D = D (p, x) — константа интегрирования. (14,1,11)
Введем обозначения:

Г — ')Ч дх Л . С £ ) * , - » •  ( 4х J  р. 1 ’
/ д С р ,  * >

)р. 1=

Аналогично (14,1,2) — (14,1,4) получим:

3 = 7 ? - г 5 , -

(14,1,12)

(14,1,7')

(14,1,8')

(14,1,9')

G— J L d t+Вт.
(14,1,10')

H , G, S, CPt v, D соответственно равны изменениям /У, G, 5. 
С„, х, D при изобарно-изотермическом изменении х на единицу 
п — скрытая теплота изобарно-изотермического изменения х на
единицу. Если этот процесс обратим, то G — работа внешних сил
за исключением работы внешнего давлении. /7, S , G называют 
также энтальпией, энтропией и свободной энтальпией изобарно- 
изотермического изменения л:.

Зависимости (14,1.2) —(14,1,4), (14,1,8) — (14,1,10) и вытекаю
щ и е  и з  них зависимости (14,1,2') —(14,1,4'), (14,1,8') — (14,1,10') 
называются соотношениями Гиббса — Гельмгольца.

5е. Из четырех величин U, Я, F, G первые две (как и тепло
емкости Ср, Су и изменения теплоемкостей CJl( х, Су,х) измеряются
гораздо легче, чем последние две. F и G удобоизмеримы только 
в отдельных случаях, например, при обратимом изотермическом
процессе в гальваническом элементе. I/, // и теплоемкости обычно 
определяются посредством калориметрических измерений и вслед
ствие этого называются калорическими величинами.

Из (14,1,2') и (14,1,8') следует, что если функции F 
{V =  const, х — const, t) и G (р = const, х —const, I) известны, то
функции U (К =  const, х — const, t) и Н (р — const, х — const, t) 
могут быть определены без каких-либо новых экспериментов.
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Согласно (14,М ') и (14,1,10'), имея только функции О (V =  const, 
a  a* const, (), Н  (р =  const, X — const, i), невозможно одним интегри
рованием определить функции F (V =const, x=const, /) и G (р =  const, 
х =  const, /), так как для установления численных значений кон
стант В \\ О нужны специальные эксперименты. По эксперимен
тальным данным, бывшим в его распоряжении, Нернст предуга
дал, что для большой группы систем константы интегрирования
В и D равны 0 и что таким образом функции F (V — const, х = 
— const, I) и G (р =  const, а =  const, t) могут быть определены
по 0  (У =  const, А =  const, t) и Н (р =  const, А =  const, t)t т. е 
по одним только калорическим величинам.

Положение, сформулированное Нернстом в 1906 г. и приво
дящее к утверждению, что для систем определенного характера

в =  0, 5 = 0 ,

называется гипотезой Нернста, или теоремой Нернста, тепло• 
сой теоремой, третьим принципом термодинамики.
§ 14,2. Свойства систем, энтропия которых конечна при Т-э-0

1°. Гипотеза Нернста, как будет видно в следующем пара
графе, эквивалет на утверждению:

при 7 —> 0 S — 0, 5 =  0.
Перед тем как рассмотреть гипотезу Нернста, целесообразно 
познакомиться со свойствами систем, энтропия которых конечна 
при Т —> 0, т. е.

j 5 |^ c o  при 7  =  0. (14,2,2)
Условимся отмечать индексом 0 значения величин при темпера
туре 7  =  0. Так 50, V0, х 0 означают энтропию, объем и значение
параметра х при Т =  0; ( - ^  )у —частная производная S по / 

при l/ =  const и Т  =  0; — частная производная 5 по ж

при постоянной температуре 7’ =  0; 50, U0, F0t Cv, х, 0, 50, H0G^
Ср, tl0 представляют соответственно значения S, U, F, CytX, S.
7/, G, CVtX при 7  =  0. При этих обозначениях условие (14,2,1) 
выразится так:

|5 0| =£ со. (14,2,Г)
2°. По (14,1,1) и (14,1,7)
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Следовательно, условие (14,2, Г) может быть выполнено только 
тогда, когда

« / - /О о - О ,  (Н — С)0 =  О,
г. е.

=  С0 =  / /0. (14,2,2)
Условившись ради краткости системы, удовлетворяющие усло
вию (14,2,Г), называть системами (14,2,Г), можем результат 
(14,2,2) выразить так:

[14-А) В системах (14,2, Г) при Т  - 0  свободная энергия равна 
внутренней энергии, а свободная энтальпия — энтальпии.

Пусть 1 = ^1  ( /,) ( , у , , . . ) ,  т. е. 2  —функция аргументов /,
х, у,  . . .

Согласно теореме математики
[14-Б] При конечных значениях всех аргументов функция 1 

может стать бесконечно большой только при условии, что обра
щается в бесконечность по крайней мере одна из частных про
изводных:

ег ег ег
д1 ’  дх * Оу

Взяв в качестве функции Z энтропию 6’ (К, /, х) или 5  {р, 
I , х), мы видим:

(14-В] Энтропия окажется конечной при Т  =  0, если при этой 
температуре

с * : )  =£ со, /К. х. 0
(  \  
К Ы ,  )

Ф  со,1. X
(  дБ '  V  , )  Ф  °°.'р, Ж, 0 С  « 4 ) „ . * ° ° ’ \  <>Ро)

1 ф  со. 
(, ж

Положение [14-В] 
результатам. Так,

приводит к нескольким существенным

с , . „ о = [ 7 ( С и 0’
Следовательно,

[14-Г) При 'Г — 0 теплоемкости Су, 0 и С,>. г, 0 систем 
(14,2,Г) равны нулю независимо от значений параметров V, р, х.

Этот результат впоследствии был подтвержден эксперимен
тально и было выяснено, что теплоемкости некоторых тел стано
вятся очень малыми еще при температурах, довольно далеких 
от 0айс. К результату [14-Г] приводит также квантовая механика, 
созданная в 1901 г. М. Планком под названием теории квант.

Наконец этот же резулатат следует и из закона Дебая, со
гласно которому Ср и Су весьма мало отличаются друг от друга 
при очень низких температурах и при этих температурах могут 
быть выражены формулой:

Су — С р =  а Т й.



Следует помнить, что

Cv =  , 
v ,x  \  dt ; v ,  х' С = V. dt ) p, x’ (H,2,3)

и поэтому из (14-Г] вытекает, что

(¿КЛ — о 
\ Л Д „ о  * ( § ) \ = 0 . 

P> x> 0
(14,2,4)

3°. По [ 14-В]

( л к ' ) , . * = ъ <>ф с о '
i i $ i s 
V <)x0 /) = § 0 =3fcco. 

<. p
Сопоставив это с (14,1,2') и (14,1,8') или c (14,1, Г) и (14,1,Г )

r = u - r s t G = H ~ r f ,
получим аналогично (14,2,2) и (14-Г]:

IIО G~o=H0» (14,2,2')

CV,*. и — 0, Gjjx, о ~= 0. (14,2,5)
И так как,

г  - (  д Ъ \  с ^ - 1 т Л (Х, Cpx — V <>< J v.*

то из (14,2,5) заключаем что

( О Н л  = 0
V dt J v ’ x.o ’ ( # )  = ° -  '  p, x, o

(14,2,4')

(14,2,2') и (14,2,4') означают следующее:
{И-Д] Каков бы на был состав системы (14,2, Г), мы имеем 

при Т  — 0:
а) скрытая теплота изохорно-изотермического изменения соста
ва равна изменению свободной энергии (0'0 =  Г0);

б) скрытая теплота изобарно-изотермического изменения
состава равна изменению свободной энтальпии ( //0 =  С0);

в) частные производные этих скрытых тсплот по темпера
туре равны нулю :

(
\  dt у  v, х. о~  о, \  dt у  р, х> о

=  0 .

4°. Теперь мы можем установить в системах (14,2,Г) физиче
ский смысл констант интегрирования В , D, В, D в формулах 
Гиббса —Гельмгольца. При V =  const, а- =  const положим:

U (V =  const, х  =  const, T) =  U(T) .
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Пользуясь тем, что внутренняя энергия всегда конечна, разло
жим 0  (Т) в степенной ряд:

и
У(Г) =  а<) +  а17 'Ч -я ,Г г 4- . . .  =  2 « Д 'г,

где
«о =  а о (У • *). ar — a r {V, х).

(14,2,6)

Поэтому при V = const, л* =  const коэффициенты а0. в , .  ак 
должны рассматриваться как постоянные.

При Т — 0 по (14,2,6)
U =  U о =  “ о

По (14,2,6) и (14,2,3)

Ск„ - ^ = а 1 +  2а5Г  +  За ,Г , +  . . .  ^ ^ , г а гТ' - ' .
1

При 7  =  0 согласно (14,2,4) имеем:
Су.х =  а1 —0.

Таким образом, ряд (14,2,6) примет вид:
к

и  = 1 ) „ + а ^  + а . ^ +  =и„ +  2 ° г Т г-, (14,2,6')

(14.2,7)
Следовательно, (14,1,4) перепишется так:

и
__ б и V* аг т*»«1 I /?

При 7  =  0 сумма обращается в нуль, и мы полу-
2чаем:

или

Окончательно, так как S0 =  50(U, х):
5 =  - 5 0(У, х), (14,2,8)
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г. е. в (14,1,4) константа В равна взятой с обратным знаком 
энтропии системы при Т — 0.

Совершенно таким же образом мы бы получили:
О =* — 50 (р, х)\ (14,2,9)

В « - ^ ,  (14,2,10)

(14,2,11)

Внеся (14,2,8), (14,2,9), (14,2,10), (14,2,11) соответственно
в (14,1,4), (14,1,4'), (14,1,10), (14,1.10'), получим окончательные 
выражения зависимостей Гиббса— Гельмгольца. Так, например, 
(14,2,11) и (14,1,10') дают:

6 =  - Г  $ у ; < и - § 0Г-, (14,2,12)

При этом нужно иметь в виду, что когда постоянная интегриро
вания выделена, то сам интеграл не может содержать член, не 
зависящий от Т, и поэтому в выражении

не должно быть члена с первой степенью Т. Таким образом, 
в (14,2,12) единственный член, содержащий Т, в первой сте
пени—это ( — 5 0Т). Это относится и к другим интегралам:

т \ у г < И .  Т  ̂ ~  <И, т \ у г Л .

То же имеет место и при интегрировании ряда (14,2,6); при этом 
получается ряд (14,2,7), и отсюда по (14,1.4)

к
5,Т . (14,2,13)

2

гак как по (14,2,8) В — — 50.
к

Как видим, в сумме V  Тг нет слагаемого с Т  в первой
2

степени.
5°. Зависимости (14,2,9) и (14,2,11) могут быть несколько 

обобщены. Представим систему, состоящую из фаз Ф1, Ф2, Ф3, . . .
. . . ,  Фг . . .  Ф \ давления которых рг, р2, р3, . . .  рг, . . . ,  рк неоди
наковы. Пусть каждая из фаз удовлетворяет условию (14,2.Г).
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и поэтому к ней применима (14,2,9). Тогда, если Сг, И г — свобод
ная энтальпия и энтальпия фазы Фг, а 5^  —ее энтропия при 
7  =  0, то (14,1,10) и (14,2,9) дают:

0 Г= - Т \ ^ < И - 8 ПТ.

Для всей системы получим:
О = - Т ^ г Л - 5 0Г, (14,2,14)

где к
с = Есг, я = 2 я г, 50=25„.

1 I I
Предположим в системе при постоянных /, рх> р2» ••• Рл про

исходит реакция:

а 1^1 "Г а г^2 +  • • • +  а г^ г +  • • • +  а дЛд —

где А 1У . . . ,  А г, . . . ,  А к — те чистые вещества, из которых соответ
ственно образованы фазы Ф1, . . . ,  Фг, . . Фи. Пусть пг — число 
молей А т в фазе Фг; £г =  &г(Рг. О? К ~К {Рт *  0» $, =  5г(рг, *) — 
мольная свободная энтальпия, мольная энтальпия и мольная 
энтропия фазы Фг. Тогда

Сг =  пт£ т(Рп 0» /7г =  « Л  (Рг. 0» 5 Г =  /*г$г (/>,., /) (14,2,15)

К
N VI А Мг \  у  Г дПг£г(рг0  ¿Пт ]

Ч дУ. ) р х, л>г, ,рЛЛ ^  ^  /Р г»< и дпг ¿О.

Здесь по (8,1,3)
( (У\пг£г(Рг, 01Л

¿У. п  Ч  д п т У р г, ( ““ ё А

следовательно,

( 5 - Х  ^  . * . - 3 « * .  <н -2'1б>

Таким же образом

Л2ЙЛ = Й =  Ча г/1г/ = у  и
V  <И. Р г Р д >< |  ^  У » !  Р г  Р Л - ‘ П  ,̂

а г̂ г0*

( 14,2, 17)

6°. По современным воззрениям при Т =  0 энтропии газов 
конечны; следовательно, конечна при 7  =  0 и энтропия любой 
системы. Но положение о конечной энтропии газов при 7  =  0 
вытекает из понятия о вырождении газов, возникшего позже 
теоремы Нернста. То обстоятельство, что при 0абс энтропия может
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быть и бесконечно большой, нашло отражение в формулировке 
этой теоремы; поэтому стоит на этом несколько остановиться.

Рассмотрим унарную систему жидкость —пар (рис. 92). Если 
предположить, что вблизи 7  =  0 ветвь пара не изменяет хода, 
то эта линия будет асимптотически приближаться к оси 05, 
т. е. при 7  — 0 энтропия насыщенного пара будет бесконечно 
большой. То же самое справедливо и относительно паровой фазы 
любой моновариантной системы. Определение моновариантной 
системы дано в § 16,6. Здесь моновариантная система это такая

неоднородная система, в кото
рой р =  />(/).

На диаграмме 7 —5 область 
газа располагается правее и вы
ше ветви пара. Следовательно 
на одной и той же изотерме, 
т. е. при одной и той же темпе
ратуре энтропия газа больше 
энтропии того же количества 
насыщенного пара. Таким обра
зом, энтропия газа при 7  — 0 
тоже должна быть бесконечно 
большой.

В связи с этим находится и 
вопрос об энтропии растворов. 
По взглядам, теперь уже уста

ревшим, растворенное вещество находится в состоянии газа. Сле
довательно, при 7  =  0 энтропия раствора тоже должна быть бес
конечно большой.

Фазы, нс являющиеся растворами, называются химически 
чистыми; системы, не имеющие газовой фазы, т. е. состоящие 
из твердых и жидких фаз, называются конденсированными. Кон
денсированными химически чистыми называются системы, не содер
жащие ни растворов, ни газовой фазы. Из сказанного видно, что 
только энтропия конденсированной химически чистой системы 
будет конечной при 7  =  0, т. е. только конденсированные хими
чески чистые системы являются системами (14,2, Г).

§ 14,3. Гипотеза Нернста нее непосредственные следствия
1°. Согласно (14,2,2) в конденсированных химически чистых 

системах
7о~ О 0 =  0, ¿ о - /7 ;  =  0. (14,3,1)

Пятьдесят лет тому назад температуры, близкие к 0абс, были 
недостижимы, и экспериментальное определение разностей 7 — V, 
О — И при очень низких температурах было невозможно.
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Изучая экспериментальные данные, Пернет обратил внимание 
на то, что в некоторых конденсированных химически чистых 
системах эти разности остаются очень малыми и при температу- 
турах, довольно далеких от Оаос- Отсюда Нернст пришел к мысли, 
что во всех конденсированных химически чистых системах в очень 
малом интервале температур в непосредственной близости к 0аДо.

^ - ( 7 = 0 ,  С ' - /7 =  0.

т. е. равенства (14,3,1) справедливы не только при Т = 0. но и 
в некотором интервале температур вблизи от Т  =  0. Поэтому

L dt JVtX,0 L *  Jp.,,0
Ho no (14,2,4')

( f ) .......- •  ( « ) „ . . . - » •
Из (14,3,2) (14,3,3) следует:

(14.3.2)

(14.3.3) 

(И ,3,4)

Напомним, что индекс 0 означает: при температуре абсолютного^ 
нуля;

где х — переменная, определяющая состав системы.
Обычно (14,3,4) иллюстрируют графически (рис. 93), откла

дывая но оси абсцисс абсолютную температуру, а но оси орди
нат одновременно и U (V = const, 
а* =  const, Т) и Т7 (V =  const, х —
— const, Т) и л и  и  И (р =  const,
х =  const, Т ) и G (/? =  const, 
х =  const, Т). Например, откла
дывая ио оси ординат U и F , 
мы видим, что линии U и F при 
Т = 0 имеют общую точку А [со
гласно (14,2,2)] и общую касатель
ную АВУ параллельную оси ОТ 
[согласно (14,3,4)4и (14,2,4')]. На 
рисунке линия U поднимается сле
ва направо, а линия F спускается 
слева направо; но может быть
н наоборот. В том что ход кривых II и F неодинаков, легко убедиться. 
В самом деле, заменим в (14,2,6') и (14,2,13) и  и Р на V  и 7 ,
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Ь к
Очевидно, при малых 7  в суммах V агТ г и -^ у -  Т ‘ рсгиаю-

2 2

щими являются слагаемые с наименьшими показателями степеней. 
Ограничившись первым членом в каждой сумме, получаем:

0' = и 0 +  и2Т \  Г =  Ь0 -  а2Г \
Если а2 >  0, то вблизи 7  =  0 кривые будут иметь вид, изобра
женный на рисунке.

В двух утверждениях (14,3,4), относящихся к конденсирован
ным химически чистым системам, и состоит гипотеза Нернста.

В §.14,4 приведены сведения, ограничивающие круг систем, 
к которым но современным воззрениям применима гипотеза Нернста.

2°. При 7  =  0 (14,1,1') примет вид:

и (14,3,4):

— V о/ 0
это с (14,3,4) и (14,2,10), находим:

Г # "\  Г)1 у^,*,0 ~~
_  г  оз*;

V 0хо .) „ =  £  =  0. (14,3,5)

образом мы бы получили из (14,1,7'), (14,2,11)

) - ? о = -  ( 0 3 о II II о (14,3,6)
\  01 >'р, х» 0 Ч Ох о

Следовательно, гипотеза Нернста приводит к заключению: 
В конденсированных химически чистых системах константы В
и О в зависимостях (14,1,4') и (14,1,10') равны нулю; поэтому 
имеем:

-Т ̂ у Г <и,5 =

Значит, свободная энергия изохорно-изотермического изменения 
состава вполне определяется скрытой теплотой этого процесса, 
а свободная энтальпия изобарно-изотермического изменения состава 
вполне определяется скрытой теплотой этого изменения. Вместе 
с тем (14,3,5) и (14,3,6) означают, что при 7  =  0 изохорпо-нзо- 
термическое или изобарно-изотермическое изменение состава 
не изменяет энтропии конденсированной химически чистой 
системы.

В качестве примеров применения (14,3,6) рассмотрим два случая. 
Пусть унарная конденсированная система состоит из фаз Ф' и Ф" 
(например жидкий и твердый гелий, две кристаллические модифика
ции одного и того же вещества и т. д.), массы которых ш' и гп".
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При Р  =  const, t = const (-g—Л  l ~ s" — s'*> где s" и s' -  удель
ные энтропии фаз. Положим в (14,3,6) х = гп". Тогда

(  *So \  /' Ко Л
Ч 0xv J }•' 1 Ч Om'u )

т. е. при 7  — 0 удельные энтропии обеих конденсированных фаз 
должны быть одинаковы.

Предположим, в конденсированной химически чистой системе 
может происходить реакция:

« А  +  а 2А , - г  . . .  А  ahAh =  0 ,

причем Фх образована веществом /1,, Ф* — веществом Л,, и т. д. 
Мольные энтропии фаз соответственно равны slt sit . . .  s/t. 
Пусть х — X (?v— степень превращения). Тогда при /; =  const, 
t  =  const,

С Ю р . , = ( ж Х „ = ^ + • •
Согласно (14,3,6)

(US

^ 1^1» 0  л-  о "Ь к̂̂ к* о 0 * * .
Это равенство позволяет определить при Т = 0 мольную энтропию 
одной из конденсированных фаз, если мольные энтропии осталь
ных известны.

3°. Гипотеза Нернста приводит к другим очень важным 
заключениям относительно энтропии конденсированных химически 
чистых систем. В соотношении (1,6,6)

положим:

/d Z _ \  /  dZ_\ fd Z _ \  fd y_ ^
\  Ox Jut ч  Ox у  у V  oij J x  V Ox J i

Z. — x =  л0, to =  /)(,, у — V0.

(14,3,7)

Считая температуру t  постоянной во всех частных производных, 
получим:

0хи ) Р, I v  Ох0 J v o ,^  V ov0 с)а0 )р,С

Воспользовавшись (14,3,5) и (14,3,6), видим, что

(  (т г-  = 0 .V  У1 \  Ох0 у Р, /

Но изобарно-изотермическое изменение состава обычно сопро
вождается изменением объема при всех температурах; поэтому

г
V дх» JvJ Ф о.

*) В правой части—удельные энтропии. 
•*) В левой части—мольные энтропии.
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Следовательно,
(14,3,8)

Положив в (14.3,7) Z — S0, х = х0, со =  К0, у — р0> получим:
/  dS0\  _  /  0So \  f d S ( J p \
V <?.t0 y v , t  \  0xo ) p, i ' V dp0 A * o  4  dx0 J v , t '

Так Ф 0, то на основании (14,3,5) и (14,3,6) находим

( t ) „ = ° -  <14'3'9»
Зависимости (14.3,8) и (14,3,9) означают:
[14-Е] При температуре абсолютного нуля не только изо- 

термическое изменение состава, но и изотермическое изменение 
объема или давления при постоянном составе не могут изменить 
энтропию конденсированной химически чистой системы.

Это положение может быть обобщено следующим образом: 
[14-Ж] При температуре абсолютного нуля ни один изотер' 

мический процесс не может изменить энтропию конденсированной 
химически чистой системы.

Чтобы прийти к этому обобщению, рассмотрим систему, число 
параметров которой больше четырех. Например, предположим, 
что кроме давления, внешняя работа совершается обобщенной 
силой Y при изменении обобщенной координаты у , обобщенной 
силой Z при изменении обобщенной координаты г и т. д.; в частных 
производных (14,3,4) — (14,3,6) изменилось бы число индексов, 
и мы бы соответственно имели:

( _ 0, ( 1 =  0; (14,3,4')
Ч àl /V у, г. х,,0 _ \  dt ) P. T, Z.X, 0

ъ = - (
dSo' 
дх9 , V. |/. =  1 Z Э; (14,3,5')

д = - (
OSg \  
дхо у V,  Y, Z ~ 0. (14,3,6')

А из (14,з,;)'), (14,3,6') и (14 .3,7) получили бы:
(  ¿$0 
\  dV0 /*, ж. У. (

'dSp's
г. V _ о, (

ds0 '
дг0 . Х,1/ - 0 ;.V (14.3,10)

(  dS0 > 
V <>Ло / , je. У, Z ~= 0. ( dS9 

. dY,
Ч

1 /<, ж. Z. V
0, 1(  àSg 

Кд7д Л =  0. р
Словесным выражением (14,3,10) и является (14-Ж). 

4°. Согласно (6,8,12) и (6,8,13)
(  àS \ ,'  dp \ (  d S \ (  Ô V  \
К dV ) , (ч dl Jv ’ \ д р ) I “  К dt )
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Сопоставив эти зависимости с (14,3,8) и (14,3,9), имеем при 7  =  0 
и х — const:

=  С т г Л . , . . - 0-
Аналогичным образом из (14,3,10) получили бы:

, 'd Y  ' /  dZ
) = ° ;  / z,x, y,VЬ г V dt

(*:) y . , . z . p ==0’
/  d z '  
\ d t  , ) = 0 .  ' Z. x.Y.p

(14,3,11)

(14,3,12)

(14,3,11) означают, что в конденсированных химически чистых 
системах при температурах, близких к абсолютному нулю:

а) давление весьма мало изменяется при изохорном изменении 
температуры и становится не зависимым от температуры при 7' =  0;

б) объем весьма мало изменяется при изобарном изменении 
температуры и становится не зависимым от температуры при 7  =  0.

Производная х связана с коэффициентом арх объемной
расширяемости при р — const и х — const:

~ L /  dV Л
а »х ~  V V dt Л .*  ’

Отсюда и из (14,3,11) следует, что при 7  =  0

Эксперименты вполне подтвердили этот результат и показали, что 
коэффициент объемной расширяемости многих твердых тел стано- 
вится очень малым еще при температурах, довольно далеких от 
абсолютного нуля.

В моновариантных системах p ~ p ( t ), и поэтому в (14,3,11) 
частная производная 0 должна быть заменена полной

производной а производные х и ( " Ц х обраща
ются в бесконечность при всех температурах, а значит и при 
7  =  0.

Вот пример, подтверждающий, что в моновариантных конден
сированных системах « 0 .  ® системе жидкий гелий —твер

дый гелий экспериментально найдено, что ниже 1,4°К 

=  0,425 7 7, так что при 7  =  ~  0,00083, а при 7  =

=  0,25е К =  — 0,0000016.
5°. Исходя из [14-Ж], нетрудно убедиться, что теорема Нернста 

применима и к таким конденсированным химически чистым системам, 
в которых давления р \  / / ,  /Г, . . .» на фазы Ф \ Ф \ Ф" . . .  раз-
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лнчны. Действительно, по (14,2,17) в случае изотермической 
реакции

а'/Г+аМ"-{-сГ/Г + . . ,  = 0 ,
происходящей при постоянстве всех давлений,

С -а г )  -\  / р ' ,  р , р т % а'$'0 4- +  . . . ,  *

где 5'0— мольная энтропия фазыФ' при Т — 0 и давлении р'\ ана
логичный смысл имеют 5̂  . . .

По согласно (Н,3,9) не зависит от / / ,  5̂  — от р”, з” — от рю, 
поэтому численное значение суммы

а '5'0+аХ -{-< Г 5;+  . . .
такое же, как если бы давления на все фазы были одинаковы. 
А в последнем случае на основании (14,3,6) эта сумма равна 
нулю.

§ 14,4. Современная формулировка 
теоремы Нернста

1°. Новые факты и данные позволяют точнее определить те си
стемы, к которым применима теорема Нернста. Так, в настоящее 
время полагают, что только гелий может остаться жидким вплоть 
Д о  0а<5с, все же другие жидкости при понижении температуры или 
кристаллизуются, или же переходят в стекловидное состояние.

При низких температурах частицы, образующие систему, все 
больше и больше теряют подвижность. Поэтому при одной и той 
же низкой температуре фаза, бывшая жидкой, может оказаться или 
в кристаллическом состоянии или в стекловидном: при достаточно 
медленном понижении температуры и принятии необходимых мер 
жидкость превращается в кристалл; при быстром же понижении 
температуры жидкость переходит в стекловидное состояние.

Когда температура жидкости настолько высока, что ее частицы 
вполне подвижны, каждой температуре соответствует определенное 
расположение частиц в среднем, меняющееся вместе с температурой. 
Это и подразумевают, говоря, что жидкая фаза находится во вну
треннем равновесии. При быстром охлаждении до температур, при 
которых подвижность частнцмала или вовсе утеряна, частицы засты
вают в том взаимном расположении, которое соответствует более 
высокой температуре, например, температуре начала охлаждения, 
и внутреннее равновесие уже не имеет места. Гелий, оставаясь 
жидким при очень низких температурах, оказывается вместе с тем 
во внутреннем равновесии.

2°. Кристаллы также могут быть или не быть во внутреннем 
равновесии. В самом деле, рассмотрим кристалл, образованный

* Отсюда и до § 14,4 при коэффициентах а*, а,, . . .  мольные энтропии.
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атомами двух различных родов; заполнение атомами узлов кристал
лической решетки может быть осуществлено весьма различным» 
способами. Так в § 13,1,2°, г было сказано, что в кристалле Zn — Cu 
можно представить такое расположение атомов, при котором бли
жайшими соседями каждого атома Zn являются атомы меди, и нао
борот. Но оказывается, что часть узлов, предназначенных для ато
мов Zn, занимают атомы Си, н наоборот; при этом, чем выше темпе
ратура, тем больше число таких нарушений.

Пусть при весьма медленном изменении температуры температу
рам t и f  соответствуют числа нарушений п и п и пусть /' <  /. 
Если понижение температуры от / до /' осуществлено очень быстро, 
то при /' число нарушений остается таким же или почти таким же, 
как при температуре начала охлаждения (т. е. вместо п это число 
будет равно или почти равно п). В этом случае при V кристалл не 
будет находиться во внутреннем равновесии.

Обобщая, можно формулировать: все микроизменения, которые 
при некоторой температуре приводят к переходам второго и более 
высоких порядков в кристаллах, состоят в том, что с повышением 
температуры разрушаются микросвязи определенного характера. 
Предположим, что при весьма медленном изменении температуры 
температурам t u t ’ соответствуют числа п и п разрушенных связей 
и если i >  то также п >  п .  При недостаточно медленном или 
быстром понижении температуры от i до V температуре /' будет 
соответствовать не п' разрушенных связей, а больше, и кристалл 
не будет находиться во внутреннем равновесии.

Например, пусть микросвязь состоит в том, что молекула СО 
должна быть ориентирована от С к О; при высоких температурах 
наряду с молекулами СО будут встречаться и молекулы ОС. При 
переходе от высоких температур к низким число молекул ОС будет 
превосходить то, которое соответствует низкой температуре, и это 
нарушит внутреннее равновесие кристалла. Кроме кристалла 
СО, аналогичное нарушение внутреннего равновесия при низких 
температурах имеет место в кристаллах NO (NO, 0N), N¡,0 и в кри
сталлах льда.

Для применимости теоремы Нернста имеет существенное значе
ние то обстоятельство, что в области температур, где подвижность 
почти утеряна частицами, небольшие изменения температуры, 
давления, объема при постоянном составе не вызывают никаких 
перегруппировок, могущих повлиять на степень отклонения от 
внутреннего равновесия.

3°. Вычисления, произведенные на основе статистической меха
ники, показывают, что при одной и той же температуре энтропия 
фазы, находящейся во внутреннем равновесии, меньше, чем при 
отсутствии такого равновесия. Так, например, мольная энтропия 
внутренне неравновесного кристалла СО при весьма низких тем
пературах приблизительно на 1,1 кал!моль-град больше, чем при 
тех же темпера утрах и наличии внутреннего равновесия.
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Аналогичное превышение в случае стекловидного и кристалличе
ского алкоголя $стек— 5ир1,Ст =  2,6 кал/моль• град*; эта разница 
равна 4,6 кал/моль-град в случае стекловидного и кристаллического 
глицерина. Поэтому при Т  =  0 изотермический процесс, в течение 
которого конденсированная фаза, не находящаяся во внутреннем 
равновесии, превратилась бы в фазу, находящуюся во внутреннем 
равновесии, сопровождался бы уменьшен нем энтропии, что проти
воречит 114-Ж)- Отсюда ясно, что современная формулировка этой 
теоремы должна быть такой:

[14-3] а) При температуре абсолютного нуля никакой изотерми
ческий процесс не может изменить энтропию конденсированной 
химически чистой системы, все фазы которой находятся во внутрен
нем равновесии; б) во внутренне неравновесных конденсированных 
химически чистых системах при Т  =  0 только такие изотермиче
ские процессы не изменяют энтропии, которые не влияют на степень 
отклонения от внутреннего равновесия.

§ 14,5. Химическая константа 
и зависимость Нернста

1°. К газам и их смесям гипотеза (14,3,4) неприменима. Тем не 
менее, основываясь на этой гипотезе, Нернст вывел интересную зави
симость, относящуюся к газовым смесям, в которых возможны хими
ческие реакции. Эта зависимость связана с двумя понятиями: 
а) химической константы / унарного насыщенного пара, рассмат
риваемого как идеальный газ; б) константой / в уравнении изобары 
Вант-Гоффа.

2°. Рассмотрим эти понятия. Давление химически чистого пара 
в моновариантной системе — функция температуры: я =  я (Т). 
Логарифмируя, имеем: 1п я =  1п я (Т); в 1п я может содержаться 
постоянный (т. е. не зависящий от температуры) член, который и 
называется химической константой.

В области малых давлений и температур функция 1п я (Т) 
может быть определена из уравнения Клапейрона, если насыщенный 
пар считать за идеальный газ. Как известно, при уменьшении Т 
до 0° К мольный объем насыщенного пара беспредельно возрастает, 
т. е. I7" —»оо, давление я стремится к 0; при этом л уменьшается
настолько быстрее, чем 7\ что — 0- При весьма большом

мольном объеме и малом значении отношения -у  газообразное
вещество очень близко к состоянию идеального газа, поэтому мы 
имеем право считать насыщенный пар за идеальный газ, и в формуле 
Клапейрона

* 13 левой части — мольные энтропии.
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пренебречь объемом о' по сравнению с Vя и положить Vя =  — . 
Тогда получим:

Ь = НТ (11п я
~~лГ

или по интегрировании
|п я  =  +  (14,5,1)

Здесь / — интеграционная константа, называемая химической.
Константа / в уравнении изобары Вант-Гоффа тоже вводится 

как интеграционная константа; из (9,11,13) имеем:

1пК„= ( 7̂ г 4-/ .  (Н,5,2)
3°. Пусть рг — парциальное давление газа Аг в смеси идеаль

ных газов Л1, Ап . . . , Л Л, между которыми возможна реакция:
<*1̂ 1 +  . . .  +  ЩсАь — 0. (14,5,3)

Тогда
Л

1п /( — Й1 )п 4- а21п р4+  . . .  +  ап 1п ри =  2  аг 1п рг.1
Найденная Перистом зависимость между / и химическими 

константами / г, . . . ,  / \  газов /4^ Аг, . . . , Л , Р такова:
к

I =  +  Ло/о +  . . .  +  а*/л =  1! «г/г- (14,5,4)

Значение соотношения (14,5,4) состоит в том, что оно позволяет 
определить / в каждом случае, исходя из уравнения реакции (даю
щего числа а г) и констант /г газов, принимающих в ней участие. 
Число химических элементов невелико и всегда будет составлять 
весьма малую часть числа возможных реакций между ними. Поэ
тому целесообразнее, установив точные значения химических кон
стант элементов, определять /, пользуясь зависимостью (14,5,4), 
а не производить каждый раз эксперименты для определения числен
ного значения /.

4°. Чтобы вывести зависимость (14,5,4), нам следует сравнить 
при одной и той же температуре мольные свободные энтальпии 
идеального газа А п когда А г образует газовую фазу или входит 
в газовую фазу различных систем. Такими системами являются:

а) однородная система, образованная одним только идеальным 
газом А/,

б) однородная смесь идеальных газов, одним из которых оказы
вается А/,

в) унарная моновариантная система жидкость — пар, образо
ванная компонентом А Г (например тв-С02+  пар-С02), причем 
насыщенный пар рассматривается как идеальный газ.
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Температуры систем а, б, в предполагаются одинаковыми, а 
фаза, содержащая газ А г, рассматривается как идеальный газ.

Обозначим через я г давление в системе в. Так как в моновариант- 
ных системах я г — дг(7), то при заданных значениях  ̂ и рг вообще 
л, Ф рг  Ввиду идеальности газовой фазы систем о, б, в мольная 
свободная энтальпия будет согласно (9,9,5):

в системах а и б %г =  £1г +  /?Г 1п рг, 
в системе в КТ \п

Рп 1
1

(14,5,5)

где — мольная свободная энтальпия газа Аг при температуре 
Т  и р =  1 агпм.

к
По (9,11,7) К Т \п К р = 113 (14,5,5) находим:

I
к к
У  аг£; =  КТ У  аг 1 п я г — КТ 1п Кр. (14,5,6)
I I

Относительно левой части (14,5,6) нужно сделать следующее 
замечание. Представим, что каждый из газов Ах, Аг, 
образовал равновесную систему «, давление которой равно я , при 
температуре смеси газов. Мольная свободная энтальпия конденси
рованной фазы системы в равна также #г- Обозначим свободную 
энтальпию всей конденсированной фазы этой системы <7'. Отделим 
паровые фазы всех систем в и соединим их конденсированные
фазы в одну систему конденсированных фаз; ее свободная энталь-

г<
пия С  =  У (?'. В этой системе давления я 1, л,, . . . ,  пк на кон-

I
денсированные фазы будут в общем случае различными:

Л| ф л ф  . . . ф Я*,.
Предположим, что при постоянстве температуры и всех дав

лений я„ . . „ я *  в системе конденсированных фаз происходит 
реакция (14,5,3). При этом согласно (14,2,15) и (14,2,16)

( т г ) . . « , . « , . .  ..л
Это и есть левая часть (14,5,6).

Согласно (14,2,12) в сумме У а , | ^  имеется член:

- V — ........я/ =  - ( 2 “Л ) Т * <14-5-7>
по (14,2,17).

В правой части (14,5,6) также имеется член с первой степенью Т. 
В самом деле, так как в (14,5,1) и (14,5,2) постоянные интегри-

* Энтропии — мольные.
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рования (/ и I) выделены, то сами интегралы

С и С _£'Л. Ш
1 Я Г *  ш  и  5 Я ' Г *

не содержат постоянных; следовательно, в правой части (14,5,6) 
членом, содержащим Т, будет:

л
( X «г/г — /)  ЯТ. (14,5,8)

Равенство (14,5,6) может оставаться справедливым при всех 
температурах только тогда, когда коэффициенты членов, содер
жащих Т  в первой степени, в обеих частях равны, т. с. по
(14,5,7) и (14,5,8)

к к
-  2  «Хг =  2  “ г/г -  Л (14,5,9)1 I

/  =  2 ° г ( / г + 0 -  (14,5,10)

Если система конденсированных фаз такова, что к ней при-
Л

менима теорема Нернста, то по (14,3,6) Х аЛо =  0 и в (14.5,9)1
к >

2  а г/г — 7 =  0,1
или ;

/  =  2  «г/г- 1
Это и есть зависимость Нернста (14,5,4).

5°. Итак, из общей зависимости (14,5,9) получается зависимость 
Нернста только при условии, что к системе конденсированных фаз 
применима теорема Нернста. Сопоставляя это обстоятельство 
с современной формулировкой теоремы, нетрудно понять, что 
зависимость (14,5,4) далеко не всегда находится в согласии с эк
спериментальными данными, и иногда расхождения бывают зна
чительными.

Вот несколько примеров, дающих представление о степени 
согласия зависимости (14,5,4) с экспериментальными данными. 
Обозначим через 7Э значение константы /, непосредственно най
денное по экспериментально определенному значению 1пК», а через 
/„ — значение /, полученное из зависимости (14,5.4). В случае 
реакции

— 211& — С12 4- 211̂ С1 =  0
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/ н=  — 1,66; / э — от — 1,20 до —2,00. В случае реакции
_ М 2 —О2-|-2ЫО =  0

/ и — +  0,65; / я — от +0,65 до +1,25. Как показано в § 14,4,2°, 
N0 — кристалл, который при низких температурах не находится 
во внутреннем равновесии.

Рассмотрим реакцию
а,А1 +  а ГАГ +  . . .  +  «Ил — О

в предположении, что при низких температурах все кристаллы 
(А2, А3, . . . , А к) находятся во внутреннем равновесии, за исклю
чением Ах. Допустим, что вследствие отсутствия внутреннего 
равновесия энтропии одного моля кристалла А1 при Т — 0 на е„ 
больше, чем при внутреннем равновесии. Тогда в (14,5,9)

к
X  <м;,=сцв„1

к
I  - X  аг/г =  « 1 8 1 .I

к
Так как гх >  0 всегда, то снак разности / — Х аг/г совпадает со

Г
знаком <*!. Если Ах — продукт реакции, то >  О, если же Ах — 
реактант, то ах <  0. Для водорода е! =  0,36 кал!моль • град.



Г л а в а  п я т н а д ц а т а я
ПАРЦИАЛЬНЫЕ (УДЕЛЬНЫЕ И МОЛЬНЫЕ) ВЕЛИЧИНЫ 

ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ

§ 15,1. Парциальные удельные и парциальные 
мольные величины

1°. Мы уже знаем, что однокомпонентная фаза может быть 
полностью характеризована тремя параметрами: массой т, темпе
ратурой t и давлением р. Ввиду этого при изобарно-изотермических 
изменениях массы такой фазы все удельные признаки (удельный 
объем, удельная энтропия, удельная свободная энтальпия и т. д.) 
остаются неизменными.

Для характеристики многокомпонентной фазы кроме rn, t , р 
необходимо еще знать ее состав. Состав удобно определять по
средством весовых или мольных долей.

Пусть фаза образована компонентами Л,, Л2, . . . , Л С, массы 
и числа молей которых соответственно равны: mlt п,; ни, п2; . . 
. . . ;  т с, пс\ общая масса фазы или общее число ее молей — т и п. 
Тогда

с с
т =  2  тТ =  "h +  mi -i-------H mc' n =  S  "r =  -J-------- 1- n ,t t

a весовые и мольные доли соответственно .v,, х2, . . . , x r ( x r =

=  ^ г ) и Уи l 'i ------- Ус ( у,  =  v )  ’ пРичем

*i "Ь *4* ’ ' * Л- хс =  1 ; (15,1,1)
ÿi +  y * + • ■ • + ÿ c e  1. (15,1,2)

В последующем мы чаще всего будем характеризовать состав 
фазы посредством весовых долей. Из (15,1,1) ясно, что для зна
ния состава с-компонентной фазы достаточно иметь весовые доли 
с — 1 компонентов. Но по весовым долям компонентов нельзя 
определить массу всей фазы; по массам же в с е х  компонентов
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можно определить как общую массу фазы, так и весовые доли 
всех се компонентов, т. е. состав фазы.

Таким образом, фаза может быть полностью характеризована 
температурой, давлением и массами т21 . . . , т с всех ее ком
понентов. Отсюда следует, что объем V фазы, ее внутренняя 
энергия и , энтальпия //, энтропия 5, свободная энтальпия С 
и т. д. — функции *, р, /йц пи........ тс. Например,

У = р, шд, т2, . . . ,  гпс), (15,1,3)
и поэтому

+  Л п ,+\  0/И| //>,/. п»2...... т С * / ( ,  р, пц , П»з...... т с

• • • < * * * „ »\  0ШС у  р, I, шр тс-г
или короче,

=  ( т г ) р ,  т  Л  +  ^

(15.1,4)

причем индекс /га означает постоянство масс всех компонентов, 
а индекс /«у — постоянство масс всех компонентов, за исключением 
массы тг компонента Аг.

Положим

т. е.
( ау \

0тг У (. р, т. =  у.

дУ \
дгПу / ( ,  р, т%,. ,тс ( 4 - ^\  ('п!г * I з.

)

|  (15,1,5)

Тогда (15,1,4) примет вид:

dp-\r vl (1т! -[-

или короче, 

(IV

•г у2 дпи +  . . .  тУ с евнс,

( § Л  < / м - Г ^ 4)Ч а /  УР. т  Ч ар / ( . т

с

¿ р +  У  иг^шг. 
1

(15,1,6)

Величина иг называется парциальным удельным объемом компо
нента Лг в фазе.

2 \  Аналогично парциальному удельному объему
( Е . \
\  а/«г / ( ,  Р.т0
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можно рассмотреть частную производную любого экстенсивного 
признака фазы: внутренней энергии и , энтальпии И, энтропии 5, 
свободной энтальпии О и т. д. Каждая такая производная носит 
название соответствующего парциального удельного признака.

Так,
г  _  (  os \

ч дтг р ,т< / ' V. dm ,) (15,1,7)

— это парциальная удельная внутренняя энергия и парциальная 
удельная энтропия компонента Аг в фазе и т. д. Заменив массу тг 
компонента числом его молей пг, получим частные производные:

f d U _ ' \ /  d S \

\ 0 n r J 1,Р. " q ’ Ч &nr St.p.TiQ ’ VdnrJ t,p, nQ #
(15,1,8)

которые называются парциальными мольными объемами, внутрен
ней энергией, энтропией и т. д.

§ 15,2. Парциальный удельный объем
1°. Для лучшего усвоении этого понятия рассмотрим влияние

изобарно-изотермического изменения 
и сопоставим парциальный удель
ный объем с другими удельными 
объемами. Пусть т, V и V масса, 
объем и удельный объем однокомпо
нентной жидкой фазы; V — ^  . Пред
положим, что масса и объем фазы 
увеличились изобарно-изотермиче
ским образом (например вначале 
фаза состояла из 600 г поды, а 
затем из 900 г). Тогда согласно ска
занному выше удельный объем дол
жен остаться неизменным, и по
этому в состояниях 1 {тХш Ух, I»!)

1Т V,V, —  — ,  V., =  — 1 .

массы фазы на ее объем

и 2 ( т 2, Уг,

i\ — V-l — V.

v2) имеем:

Следовательно,
_ * : _

пи
У г-У  1 

пи — пц ^ -  =  const,
Д  т (15,2,1)

где A V =  V2 — Vp Дт — т* — гщ.
Отсюда вытекает, что график функции V — V (р =  const, 

t — const, m) — прямая линия (рис. 94) и u = t g a .  Обозначения на
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рисунке:
— V\; 

Oa2 — m2; axa2 =  Am ;

BA., = AV\ Оах—ту\

* - « *  *m4 1 m.. =  у.2 >
AV A-г— =  ay; v, — ViAm * 1 0/1, Л2 — прямая.

Но (15,2,1) справедлива при любом — конечном или бесконечно 
малом— значении Ат, причем

АV =  /  дУ \
Ат дт )  1,р  *

lim
Дт->0

Таким образом,
V AV Г dV \  . , .  г о .

=  д^  =  ( л г ) , .¥ =  С0П5‘- <‘5,2.1 )
Теперь представим, что вначале жидкая фаза состоит из ком

понента А, масса и объем которого rna, Vn. Начнем изобарно- 
изотермическим образом растворять в этой фазе компонент В . По мере 
увеличения массы гпь компонента В масса(/л=ш(Г-{-т6),объем и состав

фазы будут постепенно изменяться. 
Будем откладывать по оси абсцисс 
массу ть, начиная от О, а по оси 
ординат — объем V фазы, начиная от 
v n (рис. 95). Теперь уже график функ
ции V ^=V (t — const, р =  const, та — 
= const, ть) не б у д е т  (в общем 
случае) и р я м о й л и н и е й.

Пусть в некотором состоянии, 
когда уже растворена масса ть ком
понента В, объем фазы равен V. Три 
дроби

V V V
U ~  т ’ V,i ~  та * Vb ~  ть

соответственно означают удельный объем фазы и удельные объемы 
компонента А и компонента В в фазе. Так как

_ тп   .. т>> _  ..
т та-\-ть а* т ' ь'

то, очевидно,
(15,2,2)

2°. Допустим, изобарно-изотермическому растворению массы 
Ать соответствует приращение ДУ объема фазы (например,д у/
Дть = се = СВ, АV = ЕО на рис. 95). Отношение ■ показывает 
приращение объема при изобарно-изотермическом растворении
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единицы массы компонента В (если бы изменение объема проис
ходило не по дуге, а по хорде CD).

Предел, к которому стремится это отношение при Дшь—>0 
и есть частная производная

( & ) * . . . , - * •  ( |5 >2'3'

называемая парциальным удельным объемом компонента В в рас
сматриваемом состоянии фазы.

vb — это приращение объема фазы при изобарно-изотермическом 
растворении в ней единицы массы компонента В в предположе
нии, что изменение объема происходит не но липни ACD, а по 
касательной CD' к ней в рассматриваемой точке.

Как известно,

( * £ ) * | . « . “ *** T- e- ^  =  ‘ëY,

где у — угол, образуемый касательной с осью абсцисс. При каче
нии касательной по кривой угол у и tgy изменяются, следова
тельно, изменяется и парциальный удельный объем vb компонен
та В. Удельный объем компонента В

Очевидно, вообще т. е. парциальный удельный объем
компонента В в фазе и его удельный объем в этой фазе не равны 
друг другу.

3°. Объем У —функция состояния; согласно § 15,1,1° за пара
метры могут быть приняты р, { и массы ш1, пи, . . . ,  тс компо
нентов. Следовательно, любая частная производная объема —тоже 
функция состояния. Таким образом, парциальный удельный 
объем ог какого-либо компонента в фазе —функция состояния:

иТ = ит (/, р, /Пц гп2, . . . ,  пгс), |
или 1 (15,2,4)

иг(/, ру Х1у Х2, . . хс_1г \
с

при этом так как ^  лг =  1, а параметры должны быть незави- 
1

симыми переменными, то в качестве параметров, характеризую
щих состав, принимаются весовые доли с — 1 (а не всех с) ком
понентов.

Иногда график функции V —V (р—сопзС ¿=согЫ, та=соп&\, т ь) 
оказывается прямой линией; очевидно при этом парциальный 
удельный объем пь постоянен. И, наоборот, если известно, что
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vb =  const, график функции V должен быть прямой, проходящей 
через точку А (рис. 96), т. е. V — О А-^оьть.

Таким образом, здесь V — линейная функция ть. При этом /па, р 
и t — неизменны, и постоянные vh =  vb (р, t), Va =  Va (/;, t , /яа) =  ОЛ 
будут изменяться при переходе от одних значений mtl, р, t к другим.

Иногда парциальный удельный объем vb компонента В опре
деляют как изменение объема фазы, имеющей очень большую

массу при изобарно-изотермиче
ском растворении в ней единицы 
массы компонента В. В том, что 
это определение вытекает из при
нятого нами определения (15,2,3), 
можно убедиться, исходя из сле
дующего.

При р =  const и t — const иъ за
висит только от состава фазы. Изо
барно-изотермическому растворе
нию конечной массы Дть компо
нента В соответствуют конечная 
дуга СЕ (рис. 97) и при весьма 

большой массе фазы —незначительное изменение ее состава, а,
следовательно, и незначительное изменение иь. Это означает, 
что при больших ть на линии АСЕСЕ касательные в точках 
С и Е образуют между собой очень малый угол, и поэтому 
дуга СЕ может быть заменена хордой, а частная производная

/  яу \  AV) —отношением —V дть J  Лгяь т. е. можно положить А V 
Лть

Приняв Д т 6= 1 ,  получим: о ^ Д V при Д т ь =1  в полном соот
ветствии с новым определением.

Нужно иметь в виду, что парциальный удельный (или мольный) 
объем, как и всякая парциальная удельная (или мольная) вели
чина может принимать и отрицательные значения.
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§ 15,3. Свойства парциальных удельных 
и парциальных мольных величин

1°. Все парциальные удельные (или мольные) величины обла
дают рядом общих свойств. Эти свойства мы рассмотрим на при
мере парциального удельного объема.

Перепишем (15,1,6)

+ о1 с(т1 -{- о2(1т2 +  ос с1тс,
или (15,3,1)

- (4г ) р . .  Л + (ж + ̂
Следовательно, при изобарно-изотермическом изменении масс 
компонентов

(15,3,2)
1

Так как К — функция состояния, то в (15,3,1) ¿У — полный 
дифференциал, а отсюда следует, что для любой пары компо
нентов Аг и А3

(  д°г Л в /
Ч )  V,  <. 'ч дтг Ур, |,т0 (15,3,3)

где индекс гпа означает постоянство масс всех компонентов, 
кроме т$ компонента А3, а  — означает п о с т о я н с т в о  масс всех 
компонентов, за исключением тг компонента Аг. Так, приняв г =  1, 
5 =  2, получим из (15,3,3):

д»! N _  /  \
0т2 / р ,  1, 1П}, тя, . . . .  т с  V дтг у р Д . т ч . т  ........ ТПС

2°. Покажем, что объем фазы —
с

V =  2  '«г»г =  'З Д  +  +  • • • +1
а удельный объем фазы —

с
У — 2  Хгиг -  +  *2У2 4 - . . .  +  а д -  *I

Положения (15,3,5) и (15,3,6) очень важны, часто применяются 
и могут быть доказаны следующим образом. Предположим, что 
фаза образована компонентами А2, . . . , Л С, массы которых 
соответственно равны т19 т а, . . . ,  тс. Изобарно-изотермическим 
способом введем в фазу элементарные массы с1ти Фп2, . . . ,  с1те

(15.3.4)

(15.3.5)

(15.3.6)
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этих компонентов. Согласно (15,3,4) приращение объема фазы 
будет:

с
с1{)1У — '£ у г(1п1т=*их(1тх-\-ь1(1тъ-\-. . .  -{-исйтс. (15,3,7)

Но объем— функция состояния; следовательно, его приращение 
с/1)(У нс зависит от последовательности или способа изобарно
изотермического введения в фазу масс йт1% (1т2, . . . ,  с!тс.

Можно было бы эти элементарные массы вводить в фазу не 
одну за другой, а сначала смешать их и полученную смесь 
ввести в фазу. Назовем смссыо со смесь, образованную массами 
IЬпх, йгп2, . . . ,  с1гпс компонентов А1} А>, . . . , Л С; ее масса —

с
IЬп — Атг,

а весовые доли компонентов Ах, А.,, . . . ,  Ас соответственно равны:
Атх Ат2 Атс / 1 к о о\
Ат ’ Ат » • • •» Ат *

Рассмотрим частный случай такого выбора масс с1т{, (1т2, . . . ,  с/тс, 
при котором составы фазы и смеси со одинаковы. При этом:

а) весовые доли каждого компонента в смеси со и в фазе 
должны быть одинаковыми, так что

тТ _  Атт . 
т ~  Ат •

б) удельный объем смеси со должен быть равен удельному 
объему V фазы, и поэтому объем смеси со окажется равным иФп\

в) вследствие одинаковости удельных объемов фазы и смеси со 
приращение АУ объема фазы нри изобарно-изотермическом введе
нии смеси со в фазу будет равно объему смеси со, т. с.

с1р,( V — оАт =  ЪигАтг. (15,3,9)

Разделив (15,3,9) на с/т, имеем согласно (15,3,8):
V =  2хгиг =  х,и, +  з д  +  . . .  +  хс0с.

Это и есть положение (15,3,6), которое мы хотели доказать.
Умножив обе части (15,3,6) на т и помня, что 

получим (15,3,5).
Пусть неоднородная система состоит из с фаз, масса и удель

ный объем каждой из которых равны тх, о1, т2, и2, . . .» т с, иг 
Тогда объемы фаз:

V 1 * ^ 0 , ,  . . .» Ус = тсис,
зго



объем всей системы:

У ~  2  =  2  mrv r-1 1
Таким образом, мы видим, что объем фазы выражается посред- 
ством масс компонентов и их удельных парциальных объемов 
совершенно таким же образом, как объем неоднородной системы — 
посредством масс и удельных объемов фаз.

3°. Продифференцируем (15,3,5):
с с

¿V =  ^  ег(Ьпг-\- ^  ттйот. (15,3,10)
1 1

Сравнив (15,3,10) с (15,3,1)

находим:

( ж)Р, J ‘ + Of-),, « dP = lm ' dVr =
=  ml dvl +  m2dv2-\- . . .  +  medve, (15,3,11)

Изменения ¿о,, с!ос в парциальных удельных объемах могут 
быть вызваны различными причинами: введением в фазу новых 
масс компонентов, или изменением температуры и давления, или 
как введением новых масс, так и изменениями температуры 
и давления.

Независимо от причин этих изменений йох> . . . ,  (1ес, йр и (И 
подчинены одному условию, а именно: условию (15,3,11), назы
ваемому уравнением Гиббса — Дюгема. В случаях, когда темпе
ратура и давление постоянны (¿/ =  0, ¿р = 0 ), изменения пар
циальных удельных объемов могут быть вызваны только изме
нениями масс компонентов и должны удовлетворять условию:

ml dvi + m„dv,+ . . .  '\-mcdvc = Y. mrdvr =  0. (15,3,12)
i

Помня, что ~  — xr, разделим на m обе части (15,3,11) и (15,3,12). 
Так как при /п =  const

д ( Т \
J_ (  dv — ч m J  _  Sv 
m  V  dt J  dt dt

и таким же образом
1 dV dv



(где и —удельный объем), то (15,3,11) и (15,3,12) примут вид:

Л & )  d i + ( £ )  dp =
\  dt  /  р, т  \  Ор у  I, тп

с

= x1 dvx -ь Хг dv2 +  . . .  4- хс dvc = ^ x rdvr\ (15,3,13)
i

с
xldv1 + x2dv2-\- . . .  4-x cduc — У  xrdvr — 0. (15,3,14)

при p =  const, t — const

§ 15,4. Парциальные удельные признаки 
двухкомпонентных фаз

1°. Когда фаза образована двумя компонентами At и Аг>

Ху 4~ Хп =  1, .vx =  1 — (15,4,1)
dxi = — dx2. (15,4,2)

Поэтому состав фазы может быть определен или массами m,, т2 
компонентов, или весовой долей одного из них, например х2. 
Таким образом, парциальные удельные объемы будут:

v\ — vi (р. Л Щ, ™г)> v2 - v 2(p, t , mv  /л2), (15,4,3)
или

vY =s о, (/>, t , *2), v2 =  v2(p , t, x2). (15,4,4)

Кроме того, что состав фазы выражается одной весовой 
долей, исследование двухкомпонентных фаз упрощается и вслед
ствие того, что в зависимости (15,3,5), (15,3,6), (15,3,11), (15,3,12) 
входят только два парциальных удельных объема (o1T v2). Выра
жения (15,3,5) и (15,3,6) теперь перепишутся так:

V = mivl + m 2vt ; (15,4,5)

v =  xYvY 4- x2v2. (15,4,6)

Пользуясь (15,4, 1), из (15,4,6) получаем:

у =  о14-х2(о2 —Oj). (15,4,7)

Вместо (15,3,12) и (15,3,14) будем иметь:

mxdvx-r ni2dv2 — 0\ (15,4,8)
xvdvY 4- x2dv2 — 0. (15,4,9)
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Согласно (15,4,3) и (15,4,4) зависимости (15,4,8) и (15,4,9) 
могут быть выражены и посредством частных производных:

/ и ,  ( ¿ Г 1  ^  +  т г ( J r ^ )  =  О»1 \drtli St,p,mt 2 \d n h  y t ,  Р, m3

ИЛИ ПО (15,3,3) (15,4,10)

+ m 2 ( = 0 ;1 \д т } / 1, р,т2 \от г yt, p.mi

Ч  I^ X p+**(§)., р=0'
*l (a * i  ) i .  p+Xi ( a ^ ) i .  p = °-

или no (15,4,2)

*' X , — * * ( » * ) , . p-

(15,4,1I>

Наконец, из (15,4,6) легко определить частную производную

( — ^  ;Ч дхг Ур. I

Здесь согласно (15 ,4 ,2 )-^ -=  —1; по (15,4,11)

поэтому
05,4,12)

Внеся (15,4,12) в (15,4,7), получаем общеупотребительную 
формулу:

(15,4,13)

2°. Перейдем к заключениям, вытекающим из (15,4,8), (15,4,9) 
и других зависимостей, полученных в этом параграфе. Так, как 
при р =  const и t — const vy и t»2 зависят только от состава фазы 
(т. е. от Хо), то из (15,4,9) следует:

[15-Л] Изобарно-изотермическое изменение состава двухком- 
понентной фазы, а) или вызывает различные по знаку изменения 
парциальных удельных объемов о,, v2\ б) или не изменяет 
ни одного из парциальных удельных объемов. Но б имеет двоякий 
смысл:
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1) Вообще ^  и о2 изменяются вместе с составом и только 
при одном определенном составе: ¿о, =  0, йо2 = 0, т. е. оба пар
циальных удельных объема достигают экстремума. Из а следует, 
что один из экстремумов — максимум, другой — минимум.

2) Оба парциальных удельных объема вовсе не зависят 
от состава фазы, т. е., например: V, будет иметь одно и то же 
численное значение как при лг2 =  0, так и при любом другом 
значении х2. Но при *¿ =  0 фаза состоит только из компонента Ах, 
и поэтому парциальный удельный объем превращается в удель
ный объем:

при хг ~  0 е1 =  у1.

Следовательно, и при любых значениях х2 будем иметь о, =  1̂ ; 
то же относится и к компоненту Л2.

Итак:
[15-Б) В случае независимости парциальных удельных объемов 

от состава каждый из них должен быть равен удельному объему 
компонента, давление, температура и агрегатное состояние 
которого совпадают с давлением, температурой и агрегатным 
состоянием фазы.

К этому результату мы пришли еще в § 15,2,3°.
При х, =  х2 =  0,5 (15,4,6), (15,4,9) и (15,4,11) дают:

о =  ■ 0 , — ох — о — и — о2;

¿ г ,  -ф ск '2 — 0 ,  й и х =  — й о 2,

(  d v x Л  _  /
V  д н  Л  р  'Ч <>х, ) '

Последняя строка имеет простой геометрический смысл: если 
по оси абсцисс откладывать х2, а по оси ординат о, и о2 то 
при р — const, / =  const получаются графики функции vx ~ v x(xj), 
v 2 =  v 2 (x 2) (рис. 98). Проведем касательные к этим кривым 
в точках, абсциссы которых д:2 -0 ,5 ; одна из касательных обра
зует с осью Ох2 положительный угол ах, а другая — отрицатель
ный а2, раъный по абсолютному значению о,.

Зависимости (15,4,11) и (15,4,12) будут обсуждены ниже.
3°. Существуют различные способы графического определения 

парциальных удельных объемов двухкомпонентной фазы. Один 
из них описывается здесь.

Пусть нам известна зависимость удельного объема v двух
компонентной фазы от одной из весовых долей, например, от а'2.

Пусть при /; =  const, / — const и изменении х2 от 0 до 1 
функция п =  у(х2) изображается линией ЛВС (рис. 99). Прове
зи



дем касательную к некоторой точке В кривой; точки пересечения 
касательной с осью Оа и вертикалью ОС, пересекающей ось 0х2 
в точке О, в которой х2= 1 ,  обозначим соответственно через а 
и с\ ¿_са \~  а.

С другой стороны (см. рис. 99)

а =  ~г — ¡с—Ос — Оа,

так как о / =  0 0 = 1 .  В точке В удельный объем 
и = ЬВ — Ьк ИВ — Оа-т-кВ;

но по (15,4,13)
кВ — ак tg а =  х2 (и, — о,).

Итак,
а = Оа + х2 (и2 — о,).

(15,4,14)

Сравнив это выражение с (15,4,7), находим:
Vj = Оа.

По (15,4,14) и (15,4,13)
fc = Dc — Оа =  tg а ~  v2 — vv

или по (15,4,15)
Dc — о2.

(15,4,15)

(15,4,16)
Мы пришли к следующему результату:

(15-BJ Если v — удельный объем двухкомпонентной фазы 
и АВС— график функции v =  / (х2) (t — const, р = const) в коор-
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динатной системе и —х2, то касательная к любой точке В этой 
линии отсекает на оси удельных объемов и на вертикали, соот
ветствующей л2 =  1, отрезки Оа и Ос. Отрезок Оа изображает 
парциальный удельный объем а Ос —парциальный удельный 
объем и2. При качении касательной по линии АВС один из отрез
ков Оа, Ос будет увеличиваться, другой — уменьшаться, т. е. 
(см. [15-Л]) при изобарно-изотермическом изменении состава 
парциальные удельные объемы компонентов до̂ гжны изменяться 
в различных направлениях.

Что касается крайних точек А и С линии АВС, то в А (л*2 =  0) 
фаза однокомпонентна; поэтому ОА изображает удельный объем 
компонента Л,, давление, температура и агрегатное состояние 
которого совпадает с давлением, температурой и агрегатным 
состоянием фазы. В точке С(х2=1)ОС изображает удельный 
объем компонента Л2.

4°. На рис. 99 линия АВС всеми своими точками располо
жена выше хорды ЛС; к какой бы точке линии ни была прове
дена касательная, она отсекает на оси Ои и вертикали Ос отрезки, 
соответственно больше, чем ОА и ОС. Это означает, что при 
любом значении хг парциальный удельный объем компонента Л, 
больше его удельного объема и парциальный удельный объем 
компонента Аг больше его удельного объема. В этом случае 
(у 1 >*>1» объем фазы

V =  /Вд| +  пци2
больше суммы т{и1-\-т2иг объемов компонентов; давление, тем
пература и агрегатное состояние фазы и компонентов одинаковы.

Как мы уже знаем (см. § 15,2,3°). иногда парциальные удель
ные объемы бывают нс только меньше удельных объемов ком
понентов (оь <  ол, 0 2 < о2), но и оказываются отрицательными. 
Легко убедиться, что условие V, <  о* <  и._> будет выполнено 
тогда, если кривая АВС всеми точками расположена ниже хорды ЛС 
(рис. 100). На этом рисунке линия АВС такова, что в точке Е 
парциальный удельный объем компонента Лх равен 0; на участке ЛЯ 
о1 оставаясь положительным, уменьшается при переходе от Л 
к Я. На участке ЕС этот парциальный удельный объем отрица
телен; так, в точке В г / , = О а<  0. Теперь объем V фазы меньше 
суммы объемов компонентов; действительно,

V ~  т1о1 +  тгог, ох <  и1( и2 <  и2.
Рассмотрим тот важный частный случай, когда график функ

ции и =ц (х 2) оказывается отрезком ЛС прямой (рис. 101). Каса
тельная в любой точке ЛС совпадает с отрезком АС и отсекает 
на оси Ои и вертикали ОС отрезки ОА и ОС. Таким образом, 
парциальные удельные объемы обоих компонентов оказываются 
не зависящими от состава (от значения х2), и парциальный удель-
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ный объем каждого компонента в фазе равен удельному объему 
этого компонента, давление, температура и агрегатное состояние 
которого совпадают с таковыми же для фазы (см. [15-Б]).

Итак, в этом случае 01 =  01, о2 =  о2, и поэтому объем фазы 
равен сумме объемов компонентов.

5°. Выше (§ 15,4,2°) было показано, что при х2 =  0,5 кривые 
£>! (*2) и о2(*2) образуют одинаковые по величине и различные 
по знаку углы с осыо 0х2, в частности, эти углы могут быть

Рис. 101

равными 0. Из (15,4,11) можно вывести также зависимости между 
наклонами кривых о, (*2) и vz(x2) при *2 =  0, *2=1-  Рассмотрим 
некоторые из указанных зависимостей.

Перепишем (15,4,11) так;

*1 (15,4,17)

положим, что при *2= 1 , *1 =  0:

а. (
Ч  дх* У Р. *

0;

Ь /  _ ^Л  конечна (т. е. не 0 и не бесконечность). Тогда ч охг у  р, I
из (15,4,17) следует, чтов случае , конечна (рис. 102);

в случае б =  — оо (рис. 102). Теперь предположим, что
при *2 =  0 ,* !=  1:

=  0;

конечна (т. е. не 0 и не бесконечность).
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При этом (15,4,17) дает:

случай с: конечна (рис. 103),

случай  ̂=  Ц- со (рис. 103).

Конечно, случаями а — (I не исчерпываются все возможности; 
более подробный разбор можно найти в книге: М. И. Ш ах па- 
р о н о в. Введение в молекулярную теорию растворов. Москва, 1956.

§ 15,5. Химический потенциал
Г. Свободная энтальпия всякой фазы, масса которой т ,  

равна:
С =  (15,5,1)

где # —удельная свободная энтальпия.
В случае однокомпонентной фазы удельная свободная энталь

пия зависит только от давления и температуры: £ =  £(/,  р) 
и но (9,6,9)

~  —БсИ +  и (1р\

10 = -  +  V ф  = (Ю +  ( Ц  ) ,  (15,5,2)

где в, о —удельные энтропия и объем, а 5, V—энтропия и объем 
всей фазы.

В (15,5,2) предполагается, что масса фазы постоянна и изме
няются только I и р. Если число компонентов больше единицы, 
то удельная свободная энтальпия —функция р и состава:

£ =  £(>» Р» состав) =  £(*, р, хи х2> . . . , х с̂ ) .
По (15,1,3) и свободная энтальпия фазы, образованной с 

компонентами, является функцией температуры, давления и масс
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компонентов в фазе:
6 - 6 ( / ,  р, тх, ш2, . . шс).

Положив

Г;г^-^ </ш1 -Ь ... 4- С с 1 т с =
\ О Ш ,  / 1, р, т2, ... ............ « 'с  \ О т с / ( ,  . . . ,т с -1

=  ^  X  р, (15,5,3)

имеем:

(15 5̂Л)

Здесь индекс щ  означает постоянство масс всех компонентов, 
кроме тг, а индекс ш — постоянство масс всех компонентов фазы.

При постоянстве масс всех компонентов в фазе оказываются 
постоянными и масса, и состав фазы. В этом случае многоком
понентная фаза ничем не отличается от однокомпонентной 
и поэтому по (15,5,2)

(15,5,5)

Пусть массы ш1г пг2, . . .  
тогда частные производные

компонентов в фазе изменяются;

да \
д/Пу )  р ,  Т712 , ” »3»

»ТПс р , 7711, 7713, .
и т. д.

. ТПс

являются согласно (15,1,5) парциальными удельными свобод
ными энтальпиями компонентов Д1, Л2, . . Лс в фазе, называются 
химическими потенциалами этих компонентов и обычно обозна
чаются буквой р с нижним индексом, соответствующим индексу 
компонента. Таким образом,

. 1П/ — 1, • (15,5,6)

Смысл химических потенциалов: цг показывает увеличение 
свободной энтальпии фазы при изобарно-изотермическом увели
чении массы компонента Лг на единицу, когда массы всех осталь
ных компонентов постоянны. Это вполне аналогично смыслу 
парциального удельного объема (см. § 15,2,2°).
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§ 15,6. Некоторые свойства химического потенциала
1°. Пользуясь (15,5,5) и (15,5,6), можно (15,5,4) переписать 

так:
¿в — — 5 ¿И 4- К <7р 4- 4- \лЛщ  4 - . . .  +  цсФпс,

или
с

сЮ =  — 5 Л  V (1р +  2 IV &т\ • (15,6,1)
1

Если учесть (15,5,5), то зависимость (15,6,1) аналогична (15,3,1).
Легко получить для (Ш выражение, аналогичное выражению 

для (Ю. В самом деле из определения <2 — 0  4- рУ — 7 5  следует:
и  = в - р У - \ - Т 8  и < Ш = -№ -У йр  +  8<Ц)~р<1У +  Т<18,

или по (15,6,1)
(Ш =*Т йЭ — р (IV+ 2\1гйтг. (15,6, Г)

В § 15,3 и 15,4 выведен ряд зависимостей между объемом 
фазы и парциальными удельными объемами компонентов и ука
зано, что эти зависимости справедливы для любого экстенсив
ного признака фазы и соответствующих парциальных удельных 
признаков компонентов. Следовательно, заменив V на С и пар
циальные удельные объемы иг на рг, мы можем переписать 
зависимости (15,3,3) и (15,3,5):

(  <>}ir \ =  ( «ЕгЛ
K~d»isJt, p. 4 ämr J t, Pi то* (15,6,2)

где г, s =  1, 2, . . с; г Ф s;

6 = ^ 1 1*rmr =  14'«i +  +  • • • 4- lV»e. (15,6,3)
i

Отсюда непосредственно следует:
[15-Г] В случае однокомпонентной фазы понятие «химический 

потенциал» совпадает с понятием кудельная свободная энтальпия».
Действительно, если фаза образована одним компонентом Лг, 

масса которого т„ то т = тг, g — g r и но (15,2,1) G = m,gr,
а но (15,6,3) и (15,5,6) G =  prwr,

=  цг, т. е. gr =  pr.
Аналогично тому, как из (15,3,1) и (15,3,10) выводятся (15,3,11), 

из (15,6,3) и (15,6,1) получаем:
с

— S d t ±  V dp — 2 , mr d[iT — пц dpi 4- m2 dp* 4 - . . .  4-mcdpc. (15,6,4)
i
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Здесь изменения химических потенциалов могут быть вызваны 
изменениями температуры, давления и масс т, компонентов; 
однако изменения масс непосредственно нс входят в (15,6,4).

Если изменения масс компонентов осуществляется изобарно- 
изотермическим способом, то dt = 0, dp = 0, и (15,6,4) прини
мает вид:

Sm,d[ir =  niidpt -f m2d\i2 +  . . .  -f- med\Lc =  0, \
i (15,6,5)/ — const, p = const. I

§ 15,7. Химические потенциалы двухкомпонентной фазы
1е. В случае двухкомпонентиой фазы зависимости  ̂15,6,3) —

(15,6,4) примут вид:
G — Mjp, -f Щг.и'2. (15,7,1)

— S d t-\-V d p  = mxd\ix-\-mt d\i2y |
при р — const, t = const I (15,7,2)

//71rfp1-f/H2Cfp.2=  0. '
Разделив обе части этих зависимостей на массу т фазы, имеем:

— = 8 = х 1р1 -Ь*2р2, (15,7,3)

— s dt -+■ v dp — х, с/(дj 4- х2 d\x2 

при dt = 0 и dp — 0
А, вГ(Д, + х* d\i2 — 0,

(15.7,4)

где и, э и £ —удельные объем, энтропия и свободная энтальпия 
двухкомпонентной фазы, а хх и х2 — весовые доли компонентов, 
х, +  х2 =  1.

(15,7,3) и (15,7,4) соответственно приводят к следующим 
результатам. Если весовая доля каждого из двух компонентов 
равна 0,5, то удельная свободная энтальпия фазы равна средней 
арифметической химических потенциалов компонентов.

В любом изобарно-изотермическом процессе изменения dцt 
и г/р2 химических потенциалов различны по знаку. Вследствие 
¿того, если изобарно-изотермический процесс может привести 
фазу в такое состояние, в котором один из химических потенци
алов достигает максимума, то в этом состоянии другой хими- 
«еский потенциал должен достичь минимума.

В § 15.6 показано, что в случае однокомпонентной фазы по
нятия удельная свободная энтальпия и химический потенциал 
совпадают. Поэтому в выражении ^  — +  при де, =  1 * 
*2 =  0. И1 = £ |.  8 = ё I при *2= 1 , ху — 0, щ =  £2, У = ё-1 -
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Численные значения удельных свободных энтальпий неиз
вестны. Однако, условно приняв, что отрезок ОА изображает 
численное значение можем в координатной системе g -  xt 
построить кривую AbC g — g (x.J =  const. p =  const) (рис. 104).

Касательная к этой кривой отсекает 
от оси Og и на вертикали, проходящей 
через ось Охг в точке .v2-— I. отрезки, 
соответственно равные химическим по
тенциалам pj и р2 компонентов фазы.

Откладывая по оси ординат зна
чения р2 и р2, а по оси абсцисс 
весовую долю л'2, получим при t = 
=  const, /> = const еще две кривые: 
р, ~  р, (х2), р, =  р2 (хг). Касательные 
к этим кривым в точке, абсцисса 
которой Хо — 0,5, образуют рав
ные по абсолютной величине углы 
с осью Ох2; один из углов положи
телен, другой — отрицателен, как и в 
случае кривых i\, v2 (см. рис. S8).

О тем, как расположена кривая g =  g(x.>) относительно 
хор 1ы АС, будет сказано несколько дальше —в (§ 20,8,3°).

2°. Зависимости (15,7,2), (15,7,4) можно выразить посредст
вом частных производных. В самом деле, предположим, измене
ния </р, и dp2 в (15,7,2) вызваны изменением массы пц компо
нента Ах\ тогда

=  dmlf dp2—f - ^ Л  d,rh*

и поэтому, но сокращении на drnlt пелучим:

(15,7,5)
т > ( ю |,.л -,-+ ж »('& Л  = 0 ,

или согласно (15,6,2)

'& Л  = 0 .4 Olll2 /1.
Аналогично этому

/ фч л
щ  К )

'% !.')  = 0 , Ч Очи/..р.ТПх
или по (15,6,2)

т  ( ^ l ') -1- т21 1 \  Ou\xJ t, j), п»2
г'др2 \  _  Q
*4 0llt2 Jt, р, nil

(15,7,6)

Разделим (15,7,5) и (15,7,6) на т\ будем считать, что изменения 
химических потенциалов вызваны изменением весовой доли х1 
или а'2; с/а‘1 +  с1х2 — 0. Тогда согласно (15,7,4) зависимости (15,7,5)
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и (15,7,6) напишутся так:

Ч - £ ) ,
(15,7,7)

Здесь следует сделать два замечания.
1) В (15,7,5) и (15,7,6) при частных производных имеются 

индексы //?,, т 2, которые указывают па то, что масса одного из 
компонентов изменяется при постоянной массе другого компо
нента. В частных производных по весовой доле индексы х х или х2,
например > недопустимы, так как при двух компонентах
сумма хх -|-А'й= 1  и изменение хх неизбежно влечет изменение хг. 

Простая зависимость между частными производными

С Й . . , . « , и ( й . . * будет установлсна в * ,8>3>4*
2) Согласно (15,6,2) ( «  (  ?г-') • Эти соотноше-

ния вытекают из того, что г/С —полный дифференциал и может 
быть выражен суммой (15,6,1), в которую входят слагаемые 
р,</ш,, \\2(1т2> . . .  рс (1тс. Эти слагаемые являются следствием 
определения понятия химический потенциал. Какого-либо пол
ного дифференциала, в выражение которого входили бы слагае
мые Р] йхХу р2 йх2, . . .  рс с1хс, не существует. Поэтому зависимо
стей ( ¿ [ X  р =  г ’ аналогичных (15,6,2) не с у щ е с т 
вуе т .  Отсюда и следует, что в (15,7,7)

*, ( Й м >+ - * * ( Й < .р “ 0

нельзя заменить частной производной
3°. Полное совладение форм зависимостей § 15,3, § 15,4 

и § 15,6, § 15,7 объясняется тем, что определение парциальной 
удельной величины одинаково для всех экстенсивных признаков. 
Но каждый из экстенсивных признаков V, U, //, 5, О отличается 
от другого, поэтому соответствующие парциальные удельные 
признаки (и, и, Ъ, 5, р) тоже должны отличаться один от другого. 
Так, например, мы видели, что график функции

V = V (t = const, Р — const, Х'2) =  Л',У,ЧЛ'.гУ2

может располагаться и выше прямой АС и ниже ее, (см. 
рис. 99 и 100). В первом случае при любом значении х2
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и1 >  их, v.i>vг, а во втором о1< о ,,и 2< ^ 2- Между тем, как мы 
это потом увидим в состоянии равновесия,

$! >  5! всегда; случай <  5 невозможен;
14 <  £1 всегда; случай ^  >  £ невозможен.
Химические потенциалы обладают другой очень важной осо- 

бенностью. Все рассмотренные до сих пор условия равновесия 
могут быть выражены посредством химических потенциалов. 
Кроме того, как мы скоро увидим, в общем случае неоднород
ных систем, составы фаз которых переменны, детальные усло
вия равновесия могут быть выражены т о л ь к о  посредством 
химических потенциалов



Г л а в а  ш е с т н а д ц а т а я
ОСНОВНАЯ ТЕОРЕМА О РАВНОВЕСИИ 

НЕОДНОРОДНЫХ СИСТЕМ. ПРАВИЛО ФАЗ

§ 16,1. Определение понятия компонент
1°. В этой главе рассматриваются основная теорема о равновесии 

неоднородных систем, фазы которых могут быть любыми, и некото
рые применения этой теоремы.

Эта теорема выражается посредством химических потенциалов 
компонентов системы. До сих пор мы под словом компонент пони
мали одно из веществ, образующих фазу. Теперь и дальше мы будем 
вкладывать в этот термин то содержание, которое ему приписывает
ся в основной теореме о равновесии. Напомним, что в § 10,1 охарак
теризована однокомпонентная (унарная) система, но определение 
понятия компонент не дано.

2°. Каждое химически сложное вещество может быть получено 
из химических элементов. Поэтому и каждая фаза неоднородной 
системы может быть построена из химических элементов; но очень 
часто фазы системы могут состоять из химически сложных тел.

Рассмотрим несколько примеров. Каждая фаза системы вода +  
г  водяной пар может быть получена из молекул Н2 и Ог и из моле
кул Н20 . Трехфазная система поваренная соль -{- раствор этой 
соли в воде -Ь пар воды может быть образована элементами Н2, Оа, 
Ка, С!, но может быть также построена из молекул воды и соли №С1 
или же из молекул воды, натрия и хлора. В первом случае для по
строения системы нужны четыре, во втором — два, а в третьем — 
три вещества.

Таким образом, очевидно, от выбора исходных веществ зависит 
потребное их число.

(16-А] О п р е д е л е н и е :  компонентами называются вещества, 
которые, будучи взяты в наименьшем числе. позволяют образовать 
каждую фазу системы в любом количестве и в любом составе.

В этом определении предполагается, что исходные вещества 
имеются в неограниченных количествах; слова «образовать каждую 
фазу в любом количестве» означают, что массы фаз должны быть
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совершенно независимыми друг от друга; наконец, слова «в любом 
составе» относятся к фазам с переменным составом и должны быть 
выкинуты, когда:

1) фазы — химические соединения;
2) иа составы фаз наложены определенные ограничения.
3°. Попробуем, пользуясь определением (I6-A1, установить 

компоненты некоторых систем.
СаС03 разлагается на СаО и СО». Поэтому, имея СаС03 и ча

стично разложив его, можно получить систему СаС03 -г СаО -|- СО*. 
Тем не менее СаС03 не может быть единственным компонентом 
системы СаС03 -f СаО 4- С02, так как при разложении СаСОа 
получаются одинаковые числа молей СаО и СОг. Следовательно, 
в системе СаС03 -Ь СаО 4- С02, полученной частичным разложе
нием СаС03, массы фаз СаО и С02 не будут независимыми. Число 
компонентов этой системы равно двум. Действительно, при наличии 
неограниченных количеств СаО и С02 мы можем получить соедине
ние СаС03 в любом количестве, и массы фаз в системе СаС03 4* СаО 4- 
4- С02 будут совершенно независимыми друг от друга. В качестве 
компонентов этой системы могут быть также приняты СаС03 и СаО 
или СаС03 и СОо. В самом деле, разложением СаС03 можно получить 
желаемое количество газа СОг, и поэтому, когда СаС03 и СаО даны 
в неограниченных количествах, можно построить любую фазу си
стемы СаС02 -|- СаО 4~ СО.» в любом количестве. То же можно ска
зать и в случае, когда даны СаС03 и С02 в неограниченном коли
честве.

Таким образом, число компонентов системы СаС03 4- СаО 4- 
4- С02 равно двум; за компоненты могут быть приняты любые два 
из трех веществ: СаО и Cü2; СаС03 и С02; СаС03 и СаО.

Системе СаС03 4- CaO -Т С02 аналогична трсхфазиая система 
СиО 4- Си.,0 4- О». Из уравнения реакции

-  4 СиО 4- 2СигО 4-10 2 =  О

следует, что если бы фазы Си.»0 и 0 2 были образованы разложением 
СиО, то число молей Си20  было бы в два раза больше числа молей 
0 2. Так как по определению i 16-AJ массы фаз должны быть произ
вольными, мы заключаем, что эта система не может считаться одно
компонентной; она имеет два компонента, за каковые могут быть 
выбраны: Си20  и О»; СиО и О»; СиО и Сн20.

Рассмотрим еще двухфазную систему NH4C1 4- смесь газов 
(NH3, HCl, NH4C1). Как известно, в газообразном состоянии КН4С1 
почти полностью разлагается на NH3 и MCI. Могло бы казаться, что 
эта система однокомпонентна. В самом деле, разложением некоторо
го количества NH4Cl (имеющегося в неограниченном количестве) 
можно получить НС1 и NH3 и построить газообразную фазу NH3 4- 
4 HCl 4- NH4CI в любом количестве. Таким образом, было бы 
выполнено условие независимости масс фаз. Но при этом в газооб-
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разной фазе числа молей NH3 и НС1 были бы одинаковы, и этим была 
бы ограничена произвольность состава газообразной фазы.

Поэтому,если рассматривается такая система, как NH4CI +  смесь 
газов (NH3, HCl, NH4CI), в газовой фазе которой числа молей NH3 
и НС1 одинаковы, то ее единственным компонентом будет NHjCl; 
если же числа молей NH3 и НС1 произвольны, то система не может 
быть однокомпонентной, число компонентов будет равно двум. 
При этом за компоненты можно принять любую пару из трех веществ 
МН,С1, NH3, HCl: NH3 и HCl; NH3 и NH4C1; HCl и NH4C1. Так, 
например, считая количества NH3 и HCl неограниченными, мы можем 
в любых количествах получить NH4C1 в твердом виде и иметь 
в любом количестве и любом составе газообразную фазу.

Системе NHtCl -|- NH3 +  НС) аналогична система HgO 4- Hg +  
+■ 0 2, в которой HgO образует твердую фазу, a смесь Mg -f 0 2— 
паровую. Из уравнения реакции

-2 I lg O  +  2H g-fO a =  0
видно, что если паровая фаза образована разложением HgO, то 
в ней число грамм-атомов ртути равно удвоенному числу молей 
кислорода. Только при таком составе паровой фазы система может 
быть образована одним компонентом, а именно окисью ртути HgO. 
В общем же случае произвольных чисел молен 0 2 и грамм-атомов 
Hg система двухкомпонентна; а за компоненты могут быть приняты: 
Hg и 0 2; Hg и HgO; HgO и 0 2.

4°. Из рассмотренных примеров видно, что когда составы фаз 
не подчинены каким-нибудь ограничениям, то в качестве компонен
тов могут быть приняты различные группы веществ, например Hg 
и 0 2; HgO и 0 2; HgO и Hg: число же компонентов от выбора веществ 
не зависит.

Ограничения, наложенные на составы фаз, уменьшают число 
компонентов и определяют вещества, которые могут быть компо
нентами. 'Гак, если в газовой фазе числа молен NH3 и НС1 одинако
вы, то компонентом системы NH4C1 -Ь NH3 4- ИС1 будет NH4C1; 
если же числа молей NH3 и I ICI произвольны, то система двухком- 
понентна.

Надо заметить, что часто употребляют два термина: компонент 
и независимый компонент. При этом компонент означает одно из 
веществ, образующих фазу, а термину независимый компонент 
вполне соответствует определение [16-А1 компонента, данное здесь.

§ 16,2. Обозначения
В случае произвольной неоднородной системы компоненты 

будут обозначаться по-прежнему нижними индексами, фазы — 
верхними. Таким образом, mkr и pj —это масса и химический 
потенциал компонента А г в ¿-той фазе; //‘ — давление на /г-тую 
фазу.
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Предполагаем, что система образована с компонентами и со
к—ф

стоит из ф фаз. При этом сумма объемов всех фаз Vh =  \ 
равна объему всей системы. Таким же образом

h= ф
2 s k =  s
fĉ=i

— энтропия всей системы;k—q>
G — 5] Gh — свободная энтальпия всей системы; (iG,2,1).

к** 1
*-=Ф
£  nir—mf — масса компонента А , во всей системе (1С,2,Г)

ft=t
В материально изолированной системе масса каждого компо 

нента постоянна, т. е.
k—ф

mr = const, dnif — V =  0. (16,2,2>
h=\

Величины, относящиеся ко всей системе, будут писаться без 
всяких индексов, например, уже упомянутые V', 5, в ,  а также 
температура которая при равновесии системы должна быть 
одинаковой во всех ее частях. Удельные признаки компонентов 
в фазах (например удельный объем компонента Лг в ¿-той фазе) 
в последующем вовсе не будут рассматриваться. Ввиду этого 
лдя упрощения письма парциальные удельные признаки компо 
нентов будут обозначены без черты над буквой. Например:

(индекс т0 означает постоянство 
масс всех компонентов, кроме 
массы тТ компонента Аг)

(16,2.3*

означают парциальные удельные объемы и энтропию компонента 
Аг в ¿-той фазе:

~  — 8к — удельная свободная энтальпия &-той фазы;тк

—¿ =  0* и — =  ^  — удельные объем и энтропия той фазы. 
т* тк

§ 16.3. Основная теорема
1° 116-Б] Т е о р е м а .  В состоянии равновесия неоднородной 

системы химический потенциал одного и того же компонента 
во всех фазах одинаков:

ц1 2 3  ® \Mv =  рг = ц г =  . . .  I
г - 1 ,  2, 3.........с. ( (16,3.1)
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Здесь с — число компонентов, <р — число фаз; вторая строка (16,3,!) 
подчеркивает, что одинаковость химических потенциалов обяза
тельна для всех компонентов.

Обычно, рассматривая неоднородные системы, образованные 
несколькими компонентами, предполагают, что давление на все 
фазы одинаково. Но иногда равновесие возможно только тогда, 
когда давления на различные фазы различны. Поэтому мы дадим 
доказательство теоремы (16-Б| для общего случая неодинаковых 
давлений на фазы:

р1 Ф Р2 Ф Р* Ф • • • Ф Р*-
Очевидно, теорема, доказанная в этом предположении, окажется 
справедливой и в том более частном случае, когда

р' = рг=*р* т= . . .  =  р*(е= р).

2°. Для доказательства воспользуемся критерием [9-31. Усло
вившись обозначать постоянство в с е х  давлений индексом р, 
а свободную энтальпию всей системы через О, имеем по 19-3]:

=  0. (16,3,2)
Заметим, что система в целом материально изолирована, а массы 
н составы фаз могут изменяться вследствие частичного перехода 
компонентов из одной фазы в другую. Таким образом, критерий 
равновесия 19-31, справедливый в случае материально изолиро
ванных систем, можно применить только ко всей системе, а не 
к отдельным фазам. Но согласно (16,2,1)

0 =  ^ С , =  0 1 +  (!г + . . . +

и поэтому

<Ю =  £ ' <Юк =  +  <Юг +  . . .  +  <Юф. (16,3.3)
1

При ¿/ =  0, (1рк =: 0 по (15,6,1)

в к -  р? йт'[ 4  и.2 ¿т* +  . . .  4  Р? йх* — 2  И? ¿м* • (16,3,4)

Поэтому, если ¿/ =  0, (1рх =  Ар* =  . . .  =  йр* =  0, то по (16,3,2) 
и (16,3,4) имеем:
4,, р£  =  (р; с1т\ 4  р; ёт\ 4  . . .  4  ^  Лт\) +  (р| йт\ 4  р’ йт\ 4  . . .  г

-I- р£ йт\) 4  (р? (1т\ 4  Р* I- • - • +  И* Ж«с) 4  . . .  4  (р? &т? 4
4 Р 2  с/ш? 4  . . .  л р? ¿т?) =  0. (16,3,5)

Сделаем перегруппировку: сложим сначала все первые слагаемые 
скобок, затем все вторые слагаемые и так далее; тогда у нас
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получаются суммы, каждая из которых содержит слагаемые, 
относящиеся к одному компоненту:

4 .  „С =  ((*} Ля} НгИ? Ли? +  • • • +  М Т +
4- (Из Лл* +  м| Л я | 4  (л̂  Ф?) +  (Из (1тз +  • • • +
4 И?Ля?) +  • • • +  (Ис АК  +  • • • 4 И?ЛлФ) =  0. (16,3,6)

3°. Рассмотрим, к чему прнзедет предположение, что хими
ческий потенциал одного и того же компонента во всех фазах 
один и тот же:

1*1 =  111 =  • • ■ “ И? =  1*1. 1»г =  1*1= • • •  =  М-? =  И-2............1*1 =

=  1*1 =  —  “ «*?*=!*«- (16,3,7)
В этом предположении (16,3,6) примет вид:
<*,, р6  =  Р! (Ля} 4  дт\ 4  . •. 4  Лир 4  Рз(Ля* 4  Лп| 4  . . .  4  Лир 4  

4  •. • 4  Ис (Ля* 4  Ля* 4  . . .  4  Лир 
или по (16,2, Г)

¿ 1, РС? =  [х, Л«! 4  Ли* 4  • •. 4  рс Ляс.
Однако, вследствие материальной изолированности системы 
см. (16,2,2)

¿/г?! =  0, =  0, . . . .  дтс — 0,
и поэтому

4 , РС =  0. (16,3,2)
Но (16,3,2) — условие равновесия системы. Таким образом, мы 
пришли к теореме:

116-В] При условии (16,3,7), означающем, что химические 
потенциалы одного и того же компонента во всех фазах равны 
друг другу, неоднородная система должна быть в равновесии.

4°. Это —теорема, обратная 116-Б]. Чтобы доказать послед
нюю, обратим внимание на два обстоятельства: 1) согласно
(16,3,2) при равновесии свободная энтальпия достигает минимума; 
2) дифференциалы (¡тк не зависимы друг от друга, а по (16,2,2)

Ля} 4  с1т2х 4  . . .  -г Лт^ = 0;
дт\ 4- (1т2 4  • • • 4  Л я | =  0; . . . ;  Ли* 4  (1т* 4  • • • 4  Ли? =  0. (16,3,8)

Так как у нас с компонентов, то число условий (16,3,8) равно с. 
Итак, (16,3,2) представляет условие минимума функции в  при 
наличии с дополнительных условий.

Во всех случаях, когда ищется экстремум (максимум или 
минимум) некоторой функции при наличии дополнительных усло
вий, пользуются приемом, указанным Лагранжем и состоящим
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в следующем. Каждое из дополнительных условий (16,3,8) умно
жают на произвольный множитель А,г (в нашем случае г  — 
индекс компонента) и т а к и м  о б р а з о м  п о л у ч а ю т :

К (Фп\ 4- с 4 - . . .  4-Лт*) — О, К ((1т'\ 4- Лт\ 4 - . . .  4-
4- <ХтХ) =  0, . . . ,  Хс (йт' 4- (1т* 4 - . .  • 4- Лпф =  0. (16,3,6)

с условий (16,3,9) складывают с основным условием (16,3,5) 
минимума; полученную сумму приводят к такому виду, чтобы 
каждый дифференциал фигурировал только один раз, и прирав
нивают нулю коэффициент при каждом дифференциале.

Сложение условия (16,3,5) с с условиями (16,3,9) дает:
1(р| 4-*1) }4-0*14-ЯОЛп*4- • • • 4-(иТ +  *’«М'Я|] +

+  1(1*2 +  хг) Лп* 4- (1*| 4- **) йт\ +  . . .  4- (1*? +  ^г) ] 4-
4 - . . .  4- Ии* +  К) Лт\ 4- (р* 4- К) Ля? 4- . . .  4- (р? 4- К) Ля? 1 =  0.

Б этой сумме каждый дифференциал встречается один раз; по
этому, следуя методу Лагранжа и рассмотрев каждую пару ква
дратных скобок, получим:

р{ 4~ =  0, р2 4" =  0, . . . ,  р*[ 4- М =  0,
т. е.

р ! =  р ? =  р ? =  . . .  = р ? ( =  1
Таким же образом |

р ‘ =  р2 =  р^ =  . . .  =  р?, > (16,3,10)

Р  ̂=  Рс =  Рс =  • • • 11с- 3
5°. Теоремы [16-Б] и [16-В1 показывают, что условие (16,3,10) 

необходимо и достаточно для равновесия гетерогенной системы.
Вспомним, что в случае однокомиоментнон неоднородной системы:
а) условие равновесия имеет вид (10,6,5), т. е. ...

. . . =
б) понятия химический потенциал и удельная свободная энталь

пия совпадают.
Отсюда мы видим: условие (16,3,10) равновесия неоднородной 

системы, образованной с компонентами, является обобщением 
условия (10,6,5) равновесия однокомпонентной неоднородной си
стемы.

§ 16,4. Непосредственные следствия 
теоремы (16-Б]

Г. Химические потенциалы зависят от давления, температуры 
и состава фазы, а не от ее общей массы; иными словами; если изме
нить массу фазы, не изменяя ее состава, температуры и давления,
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го химические потенциалы компонентов останутся неизменными
Таким образом, (16,3,10) показывает, что равновесие гетероген

ной системы зависит от температуры, давлений и составов фаз 
и не зависит от их масс. Так, если какую-нибудь часть каждой 
фазы равновесной системы перенести в другой сосуд, то образовав
шаяся новая система при тех же давлении и температуре будет 
тоже в равновесии. От изобарно-изотермического введения в си
стему СаСОя -Т CaO -Т С02 нового количества С02 или СаО или 
СаС03 равновесие не нарушается, так как составы фаз при этом не 
изменяются. Введение дополнительного количества воды в систему 
соль +  раствор соли в воде Н- пар воды разбавляет раствор (т. е 
увеличивает весовую долю воды и уменьшает весовую долю соли 
в растворе); изменение состава одной фазы при постоянных р и t 
вызовет переход такого количества соли в раствор, чтобы восстано
вился прежний, равновесный, состав раствора.

2°. Рассмотрим два равновесных состояния произвольной гете
рогенной системы. Предположим, что при переходе из одного со
стояния в другое каждый интенсивный признак фазы претерпевает 
только бесконечно малое изменение (или, в частности, вовсе не 
изменяется). Так, в фазе Фк температура / переходит в / dt, 
давление рк — в рк л dpk, а химические потенциалы pf, р£, ..
.. , р* — в pj dр*, р* dp* , ... , pj -f dpj. Относительно хими

ческих потенциалов нужно сказать, что вследствие равновесности 
начального и конечного состояний, согласно (16,3,10) имеем:

pi =  Р? =  р? — . . .  =  р?;
Рг +  dpi — р? -f- du* — р* 4- dpi =  . . .  = p ^  +  dp^.

Из сопоставления этих двух строк следует, что
dp? =  dp? — . . .  =  dpjf ^  dp,, } (16,4,1)

где г =  1 ,2 ........су т. е.:
(16-Г 1 При переходе из одного равновесного состояния в другое. 

тоже равновесное, химический потенциал одного и того же компо- 
нента претерпевает одинаковые изменения во всех <разах.

Этим обстоятельством широко пользуются.

§ 16.5. Вариантность. Правило фаз
1°. Как было сказано в § 16,4,1°, равновесие гетерогенной си

стемы зависит от температуры, давлений на фазы и их составов 
Состав каждой фазы определяется весовыми долями компонентов. 
В системе, имеющей с компонентов, число весовых долей в каждой 
фазе равно с (причем весовая доля каждого компонента, не содер
жащегося в рассматриваемой фазе, считается равной нулю). Сле
довательно, в <р-фазной системе из с компонентов число всех весо
вых долей равно стр, т. е. составы всех фаз характеризуются 
весовыми долями. Если давления на все фазы различны, то число
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давлений равно <р. Но чаще давления на все фазы одинаковы, т. е. 
число давлений равно 1. В общем случае, когда не на все фазы давле
ния различны, пусть я означает число различных давлений или 
я =  I, если давления на все фазы одинаковы. Тогда ф > я > 1 .

Вот примеры систем, в которых я  — <р, я ” — 1 и ф > я  >  1. 
В системе лед 4- раствор соли в воде 4- пар воды давление на все 
фазы может быть одинаковым (я =  1), но возможно также, что 
давление на пар меньше давления на лед и раствор, т. е. я  — 2.

В системе раствор соли в воде +  вода (отделенная от раствора 
полупроницаемой диафрагмой) 4* пар воды давление на раствор 
д о л ж н о  превышать давление на воду, а давление пара может 
отличаться от давления на воду или быть ему равным; в первом 
случае я =  ср =  3, во втором я =  2, т. е. <р >  я  >  1. При равнове
сии температура всех фаз должна быть одна и та же. Таким образом 
в (р-фазной системе, образованной с компонентами, число всех при- 
знаков, которые входят в уравнения равновесия, равно ар (яд-1), 
причем Сф — это число весовых долей с компонентов в ф фазах; 
смысл я был объяснен только что, а 1— это число температур, 
всегда равное единице при равновесии системы.

Необходимо отметить, что каждый из ар 4- я 4- 1 признаков 
интенсивный. От этих интенсивных признаков зависят удельные 
признаки фаз (удельный объем, удельная внутренняя энергия, 
удельная энтропия и т. д ). Так, удельный объем фазы Фк

Каждый экстенсивный признак фазы равен произведению 
соответствующего удельного признака на массу, например
1/Л в

2°. Весьма важно то, что указанные ар-}-я4-1 признаков не 
независимы друг от друга. Зависимости между ними носят 
двоякий характер. Во-первых, в каждой фазе сумма весовых 
долей всех компонентов равна единице, так в &-тон фазе

Число зависимостей типа (16,5,1) равно числу ф фаз. Зависи
мости другого типа вытекают из того, что

4 + 4 + - - - + 4 = 1- (16,5.1)

р\  4» 4 .........4 )

и из теоремы |16-Б], которую можно переписать гак:

(16,5.2)

(16,5,3)
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В (16,5,3) содержится ф — 1 уравнений, относящихся к хими
ческим потенциалам компонента Аг. В системе, образованной 
с компонентами (/llf Л2. число уравнений типа (16,5,3)
равно с (ф — 1). При этом каждое из уравнений устанавливает 
согласно (16,5,2) зависимость между температурой, давлениями 
и весовыми долями в двух фазах. Например, уравнение |г? =  jxJ 
устанавливает зависимость между t , (р1, х], . . . ,  x¿) и
»̂ (р i •••» %е) •

Таким образом, между с<р +  я  +  1 интенсивными признаками 
существует ф зависимостей типа (16,5,1) и с (ф — 1) зависимостей 
типа (16,5,3); общее число зависимостей равно ф -г с (<р — 1).

Заключение, которое выводится отсюда, связано с теорией урав
нений. Пусть имеется у неизвестных величин, связанных z уравне
ниями, причем у — г =  v >  0; в этом случае численные значения 
v величин могут быть выбраны по нашему усмотрению, а численные 
значения остальных z величин (z = у — v) определяются этим выбо
ром, т. е. среди у величин v являются независимыми, а каждая из 
остальных у -— у величин будет функцией v аргументов. В нашем 
случае за у нужно принять сф +  я -г 1, за z — число зависимо
стей ф +  с (ф — 1), т. е.

у =  сф -f- я +  1, 2 =  ф -f- с (ф -  1); 
v = у — г —с ̂  ф +  Л+1 .

Таким образом,
v —с —ф +  я - f l  (16,5,4)

является числом независимых величин среди ар я 4- 1 интен
сивных признаков, определяющих состояние гетерогенной ф-фаз- 
ной системы, образованной с компонентами.

Теорема (16,5,4), устанавливающая связь между с, ф и я, назы
вается правилом фаз, a v — вариантностью системы.

Из сказанного вытекает следующее определение вариантности: 
вариантностью называется число независимых интенсивных пере
менных системы.

3°. Пусть я =  1, т. е. давление на все фазы одно и то же; тогда
v =  с — ф j-2, если я =  1. (16,5,5)

В этом виде правило фаз было впервые выведено Гиббсом и может 
быть формулировано так:

[ 16-Д 1 Вариантность гетерогенной системы, на все (¡юзы кото
рой действует одно и то же давление, превышает на две единицы 
разность с — ф числа компонентов и числа фаз.

В общем случае, когда число различных давлений на фазы 
равно я, вместо 116-Д] имеем:

116-Д') Вариантность гетерогенной системы, в которой число 
различных давлений на фазы равно я, превышает на (я +  1) единиц 
разность с — ф числа компонентов и числа фаз.
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В наиболее общем случае, когда работу совершают произволь
ные внешние силы Х 1, Х 2, . . . ,  ХЛ (например Х ,=  —
Х’2 =  — р2с* Х3=сге, где ае внешнее поверхностное натяжение, 
и т. д.) вариантность может быть определена из выражения для сО!. 
В самом деле, при л различных давлениях р1в, р2е, . . . ,

СИ'', =  _  V Рге№ г „ ¿и =  Т с / 8 - Х  рп м г.
1 1

Здесь число членов правой части равно числу л-}- 1 в (16,5,4).
При произвольных обобщенных силах Х1г . . . .  Хг, . . . .  Х к

к
о г , = 2  х г&хг,1

где х г — обобщенная координата, сопряженная с Х г. Теперь
и

сЮ = ТРЭ +  2  /V. (/а-„
I

и число членов правой части равно к -\-1, а (16,5,4) напишется так:
\  — с — <р-{-(/г4-1). (16,5,4')

Когда давление на каждую фазу отличается от давлений на дру
гие фазы, л  =  и поэтому

г =  с-!-1 (если л =  ф). (16,5,6)
Если число фаз равно числу компонентов, то с — <р и из (16,5,4) 
следует:

V — л Е 1 (если с =  ср). (16,5,7)
Вообще же согласно (16,5,4):
вариантность возрастает с увеличением числа компонентов 

и числа различных давлений;
вариантность уменьшается с увеличением числа (¡юз.
4°. К понятию вариантности и к правилу фаз мы пришли, рас

смотрев случай, когда между у неизвестными имеется г уравнений, 
причем г <  у, V >  0. В том случае, когда г >  у, т. е. число уравнений 
между неизвестными больше числа последних, V <  0 и уравнения 
вообще оказываются несовместимыми, т. е. не существует таких 
значений неизвестных, которые удовлетворяли бы всем уравнениям.

Таким образом, при V < 0 , т. е. при отрицательной вариантно
сти, не существует таких значений температуры, давлений и весо
вых долей компонентов в фазах, которые удовлетворяли бы одно
временно всем условиям (16,5,1) и (16,5,3).

Но условия (16,5,3) являются уравнениями равновесия, и если 
значения температуры, давлений и весовых долей компонентов не 
удовлетворяют им, значит равновесие невозможно, т. е. нет таких 
значений /, рк и х* (к =  1, 2, ..., ф; г =  1,2, ..., с), при которых

335



■система была бы в равновесии. Отсюда заключаем, что при отрица
тельной вариантности (т. е. при V <  0) равновесие в системе не может 
иметь места; будут происходить процессы, в результате которых 
-станет уменьшаться число фаз (при постоянном числе компонентов). 
Вследствие этого вариантность, возрастая, может стать равной 
нулю или положительной.

§ К),6. Классификация гетерогенных систем 
по вариантности

1°. Чаще всего рассматриваются системы, на все фазы которых 
действует одно и то же давление. Поэтому, классифицируя системы 
по вариантности, будем считать я  =  1. Вариантность, определенная 
для случая я =  1, конечно, будет отличаться от вариантности 
при п >  1.

2°. При V =  0 системы называются нонварисштными. Из (16,5,5) 
следует, что нонвариантность имеет место, когда число фаз на две 
единицы превышает число компонентов.

Три агрегатных или аллотропических состояния одного и того 
же вещества (один компонент, три фазы) всегда образуют нонвари- 
антную систему. Например, система вода 4  лед -г пар, система, 
состоящая из моноклинной и ромбической модификаций серы и жид
кой серы; нонвариантны. Вот еще примеры нонвариантных систем:

1) соль +  лед -+- раствор соли в воде -Г пар; здесь четыре фазы, 
два компонента (соль, вода); следовательно, но (16,5,5) V =  0:

2) лед 4- КМО;{ +  раствор КМ03 в воде 4  пар.
В нонвариантных системах среди с<р 4- 2 интенсивных призна

ков (температура, давление, весовые доли компонентов в фазах) 
нет ни одного независимого, т. е. такого, при произвольном выборе 
которого возможно осуществить равновесие. Так, равновесие си
стемы лед 4- вода 4- пар имеет место только тогда, если 1 =  
=  0,0098е С, р =  4,579 мм рт. ап. Мри всякой другой температуре 
или другом давлении равновесие невозможно; в системе будут про
исходить изменения, в результате которых одна или две фазы ис
чезнут, и вариантность станет равной единице или двум.

При равновесии системы твердый йод -{- жидкий йод -}- пар йода 
Г =  114° С, р =  90 мм рт. ст.\ при другой температуре или дру
гом давлении равновесие невозможно.

3°. При V =  1 система называется моновариантной, или уни- 
вариантной; в такой системе число фаз на единицу превышает число 
компонентов. Таким образом, однокомпонентная система будет 
моновариантной при двух фазах, двухкомпонентная — при трех 
фазах и т. д.

Простейшей моновариантной системой является однокомпо
нентная: система жидкость — пар; система, состоящая из моно
клинной и ромбической серы и т. д. Примерами двухкомпонентных 
моновариантных систем могут служить системы:
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CaCO;i 4 -CaO +  С02 — (первые две фазы твердые, третья —
газовая);

СиО +  Си20  Ч- 0 2 — (первые две фазы твердые, третья — газо
вая);

соль ч- раствор соли в воде Ч- пар, причем, если соль нелетучая 
паровая фаза состоит только из пара воды; если же соль летучая, 
паровая фаза представляет смесь паров воды и соли.

В системе СаСОэ +  СаО Ч- СО* составы фаз постоянны. Следо
вательно, из б*ф Ч- 2 интенсивных величин переменны только р 
и t\ каждую из них можно принять в качестве единственной неза
висимой переменной. Примем t за независимую переменную; тогда 
р =  ф (0.

В системе соль 4- раствор соли в воде Ч- пар состав раствора 
переменен. Если паровая фаза представляет смесь паров воды и соли, 
то переменным будет и состав паровой фазы. В этой системе из 
Сф — 6 весовых долей: весовые доли соли и воды (1 и 0) в твердой 
фазе постоянны; весовые доли соли и воды в растворе и паровой 
фазы переменны. Таким образом, изсф Ч- 2 величин переменны четы
ре весовые доли, давление и температура. Любая из этих шести вели
чин может быть принята за независимую переменную; остальные 
пять будут функциями этой последней.

Обобщив сказанное, заключаем: в однокомпонентных монова- 
риантных системах с постоянными составами фаз переменными 
интенсивными признаками, определяющими равновесие, являются 
только дарение и температура', один из этих признаков может 
рассматривать в качестве независимой переменной, другой — 
как функция этой переменной. В моновариантных системах с пере
менными составами фаз переменными признаками являются весо
вые доли компонентов в фазах с изменяющимися составами, давление 
и температура; о<)на какая-либо из этих величин может быть 
принята за независимую переменную, все остальные будут функция
ми этой последней.

Нетрудно убедиться, что удельные признаки фаз всякой моно- 
вариантной системы — функции независимого интенсивного при
знака.

4°. Ко всякой моновариаитной системе применима формула 
Клапейрона. Действительно, приняв t за независимую переменную, 
имеем:

Это, как показано в (10,3,2) — (10,3,5), приводит к зависимости:

L = T (V„ — V„)~  . (16,6,1)

Зависимость (16,6,1) выражает скрытую теплоту обратимого 
изотермического изменения объема моновариаитной системы на 
(Кк— К,{). Эта теплота пропорциональна приращению объема;
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коэффициент пропорциональности Т *■— зависит только от темпе
ратуры.

5°. Если V =  2, система называется биеариангпной, или дива- 
рианпгной. В бивариантных системах согласно (16,5,5) число фаз 
равно числу компонентов. Простейшими бивариантнымн системами 
являются однокомпонентные однофазные системы, например, жид
кость, давление на которую выше, чем давление ее насыщенного 
пара при рассматриваемой температуре; в этом случае пара над 
жидкостью не будет, т. е. жидкость окажется однофазной.

Очень большой интерес представляют бивариантные системы, 
в которых два компонента образуют две смеси, отличающиеся друг 
от друга или по составу, или по агрегатному состоянию, или по 
составу и по агрегатному состоянию.

В бивариантных системах за два независимых интенсивных 
признака могут быть приняты давление и температура или весовые 
доли одного из компонентов в обеих фазах (если составы обеих фаз 
могут изменяться), или одна из весовых долей и или температура, 
или давление.

Бивариантным двухкомпонентным системам посвящены главы 
19-21.

6°. При V =  3 и V =  4 система называется тривариантной 
и квадривариантной. Вообще же системы с большой вариантностью 
называются плюривариантными (многовариантными). Так, если 
соли Ао и А3 растворены в жидкости Л, и над раствором — пар, 
образованный одним или двумя из этих компонентов или всеми 
тремя компонентами, то мы имеем тривариантную систему: с=3,
Ф =  2.

Рассмотрим еще одну тривариантную систему, нам уже знако
мую: газовая смесь, образованная газами А ь Ао, и А3, между кото
рыми возможна реакция по уравнению

«1^1-Ь азЛ  =  0 ]
Здесь, имея два из трех газов, можно получить третий, осуществив 
реакцию; следовательно, число компонентов равно двум, число 
фаз — единице, а

у =  с — ф-}-2 — 3.

Проверим, действительно ли число независимых интенсивных 
признаков равно трем, т. е. можно ли по трем интенсивным при
знакам определить все остальные интенсивные признаки смеси 
газов А 1, Ао, А3.

Пусть парциальные давления газов соответственно равны р 1, 
р2, Рз> тогда давление смеси газов будет: р =  р\-\~ ргАг р3, и по 
(9,11,6; 9,11,7)

Яр =
Ж



а мольные доли

Таким образом, приняв парциальные давления газов за незави
симые признаки, мы определим общее давление, температуру и сос
тав равновесной смеси газов. Нетрудно убедиться, что три других 
независимых интенсивных признака (например р3) также
позволяют определить остальные.

§ 16,7. Замечания к правилу фаз
1°. Классификация систем по вариантности оказывается весьма 

удобной, так как независимо от физической и химической природы 
системы одинаковой вариантности всегда имеют много общего. 
Так, в моновариантных системах

СиО 4- Си20  4 0 5, лед 4- вода
все интенсивные признаки определяются температурой, хотя и по 
числу фаз, и в химическом отношении эти системы заметно отли
чаются друг от друга.

2°. Нонвариантные системы, равновесие которых возможно 
только при вполне определенном давлении (и вполне определенных 
всех других интенсивных признаках), и моновариантные системы, 
равновесие которых возможно только при давлениях, отвечающих 
условию р — ф (0, не являются устойчивыми относительно изо
термического изменения внешнего давления. Это следует из того/
что в указанных системах 0 (между тем условием устой

чивости равновесия является <  0) и выражается в том,
что ничтожно малое изотермическое изменение давления вызывает 
конечные, весьма значительные изменения, а при переходе к рав
новесному значению давления система не возвращается к состоянию, 
имевшему место до нарушения равновесия.

В бивариантных системах и системах с большей вариантностью 
р и / всегда могут рассматриваться как независимые; поэтому част
ная производная ^  не равна нулю и может быть отрицатель
ной. Вследствие этого условие устойчивости равновесия относи
тельно изменения внешнего давления в таких системах может 
быть выполнено.

3°. Правило фаз устанавливает число V независимых интенсивных 
признаков, но вовсе не утверждает, что любые у интенсивных при
знаков могут считаться независимыми. Так, когда составы фаз 
постоянны (например в системах СиО 4_Си20  4- 0 2, СаС08+Са04* 
4- С02), то весовые доли, очевидно, не могут рассматриваться в ка
честве переменных. Иногда же весовые (или мольные) доли зависят
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только от температуры; следовательно, температура и эти весовые 
доли не могут одновременно считаться независимыми.

Рассмотрим несколько примеров. В газовой смеси Н2 г Ла4- 
4- ИЛ константа равновесия [см. (8,6,3)}

(16,7,1)

где р,, х у\ р2, х2; р3, х3—парциальные давления и мольные доли, 
а индексы I, 2, 3 относятся соответственно к Н2, Л2 и Ш . В том 
частном случае, когда смесь этих газов образуется вследствие 
разложения Ш , рх = р2, Х х ^ х 2, и (16,7,1) принимает вид:

/с, =  ^ -  =  ̂ - =  / ( / ) .  (16,7,2)

Но хх 4- х2 4- х3 =  1, поэтому в частном случае, когда х2 =  х1
2а-| 4 А'з=: 1, х3 =  1 — 2хх. (16,7,3)

Таким образом,

(1— 2*,)*
т. е. л'! —функция только температуры, а следовательно, х2= х 1 
и хя — I — 2лг4 — тоже функции температуры.

Пусть р — общее давление смеси (р =  ру 4- рг-\- р3); тогда
Р 1 =  ХхР, р2 ~  А'оР — Ххр, Рз — А3р  — (1 ~ 2 х 1)р .

Отсюда ясно, что знания мольных долей не достаточно для опреде
ления парциальных давлений и общего давления; для этого нужно 
еще знать одну из величин р ь р2, р3, р.

Итак, при условии (16,7,3) смесь газов Н2, Л , Ш  однокомпонент
на (компонент — Ш ), и потому ее вариантность равна 2 (с — 1, 
Ф =  I, V ~  2). За независимые интенсивные признаки должны 
быть приняты Л или х\ (или Л'3— 1 — 2х\) и общее давление р смеси. 
или одно из давлений р ь р2, р3. Нельзя рассматривать в качестве 
независимых переменных / и лч; а так как вариантность 2, то за 
один из независимых интенсивных признаков неизбежно должно 
быть принято одно из давлений: р, р р2, р3.

Аналогичный случаи представляет биварнантная система
РеО -г 4- Н20  4- Н2.

Здесь компоненты Ре, Н20 , Н2; фазы: две твердые — РеО, Ре 
и газовая — смесь Н20  и Н2; с — 3, ~  3, V — 2. Изменения
в системе определяются реакцией;

На 4- РеО — (Н20  4- Ре) =» 0.
Мольные доли *ч(Н20) и а 2( Н 2) в  газовой фазе вполне определяются 
температурой (см. (11,4,5)1. Следовательно, за один из независимых



интенсивных признаков может быть принята температура или одна 
из мольных долей х и Но система бивариантна, поэтому должен 
быть второй независимый интенсивный признак, которым может 
быть только давление р системы.

Весьма интересна система
Ре30 4 -г РеО +  Ре -г Н20  -+■ Н2,

состоящая из четырех фаз, из которых три твердые (Ре30 4, РеО, Ре), 
а одна газовая (смесь Н20  и Н>); за компоненты можно принять 
ре, Н20 , Н2. Система моновариантна: с — 3, ср =  4, V =  1; в ней 
возможны две реакции:

I) РеО 4-112 =  Ре +  НаО;
II) ЗРеО + Н 20 = Р е 30 4 + Н 2.

Выше сказано, что если бы могла иметь место только первая 
реакция, то мольные доли Х\ и х2 водяного пара и водорода были бы 
функциями только температуры (а не давления). Таким образом, 
график функции х {— /](/) в координатной системе х {— I будет 
некоторой кривой А СВ. Таким же образом, если бы могла происхо
дить только реакция ¡1, то и теперь мольные доли х 1 и х2 были бы 
функциями только температуры; график функции *!=  /и (0  в коор
динатной системе .VI— / пусть будет кривой ОСЕ.

В действительности могут одновременно происходить обе реак
ции, и поэтому равновесие возможно только в пересечении обеих 
кривых, т. е. в точке С. Иначе говоря, равновесие этой системы 
возможно только при одной температуре /с и одном составе газовой 
фазы (*!— х1с, х-гс =  1 — х х). При какой-либо температуре, 
отличающейся от /0, равновесие невозможно. Однако система моно
вариантна; следовательно, должен быть один интенсивный признак, 
который может принимать (в некоторых пределах) любые численные 
значения и поэтому может рассматриваться в качестве независимого 
признака. Таким интенсивным признаком в нашем случае может 
быть только давление р. Но давление не может влиять ни на темпе
ратуру, ни на состав газовой фазы п равновесном состоянии.

Совершенно аналогичной является система
Ре30 4 -р РеО -1- Ре -|- С02 +  СО.



Г л а в а  с е м н а д ц а т а я  
КАЧЕСТВЕННАЯ ТЕОРИЯ РАСТВОРОВ

§ 17,1. Свойства химических потенциалов

Теперь мы можем продолжать изучение свойств химического 
потенциала.

1°. Как сказано в § 16,3,5°, условие (16,3,7) достаточно и необ
ходимо для равновесия. Поэтому, если равновесие не имеет места, 
то и условие (16,3,7) должно быть нарушено, т. е. химические 
потенциалы одного и того же компонента не будут одинаковыми во 
всех фазах системы. Докажем следующее важное положение:

117-А1 При постоянных давлениях и температуре в неравно- 
весной системе каждый компонент переходит из фазы, где его хими
ческий потенциал больше, в фазу с меньшим химическим потен
циалом.

Для того чтобы совместный переход нескольких компонентов 
из одной фазы в другую не осложнил рассмотрения, представим 
двухфазную систему, в которой фазы отделены полупроницаемой 
диафрагмой, пропускающей компонент А г и непроницаемой для 
других. Пусть химические потенциалы р‘г и р* компонента А Т 
в фазах 1 и 2 неодинаковы, условие (16,3,1) не соблюдено в отноше
нии А т, и должен начаться его переход из одной фазы в другую, 
причем температура и давления р1 и /г  остаются постоянными 
Согласно (16,3,2)

Гак как диафрагма пропускает только компонент Аг, то измене
ния масс всех других компонентов равны нулю, и по (16,3,6)

Изменения (1т\ и дт] масс компонента АТ вызваны его частичным 
переходом из одной фазы в другую и поэтому дт\ -р дт\ — 0. 

Таким образом, (17,1,1) и (17,1,2) приводят к неравенству

d f , р», p*G <  0. (17,1,1)

<*|, i>i, =  Hr dm} +  р; dm}. (17,1,2)

d(, pi. PiG=  ( p i  —  p i )  dm} < 0 , (17,1,3)
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из которого следует, что множители (р? — р?) и Фл? должны 
иметь различные знаки, т. е.:

если р* — >  0, то дтгг <  0, йт' >  О, 
если же р £ ~ р | < 0 ,  то йтгг >  0, Фи}- <  0.

Это показывает справедливость положения {17-А] и напоминает 
переход положительного электрического заряда от проводника 
с большим электростатическим потенциалом к проводнику с мень
шим электростатическим потенциалом. По этому сходству вели
чина р и названа химическим потенциалом.

2°. Нижеследующее свойство химического потенциала весьма 
важно и отличает его от других парциальных удельных величин. 
Напомним, что химические потенциалы зависят от состава фазы, 
т. е. от весовых (или мольных) долей компонентов. Изменение 
массы фазы при се постоянном составе не влияет на химические 
потенциалы. Но если изменить массу только одного компонента, 
то изменятся состав фазы и химические потенциалы компонентов.

(17-Б] Пусть кроме массы компонента Аг, массы остальных 
компонентов в фазе постоянны; тогда при изобарно-изотерми
ческом увеличении массы АТ увеличивается химический потен
циал АТ в этой фазе и , наоборот:

( & £ )
\ b m t j t ,  р, тп0

> 0 . (17,1,4)

В (17,1,4) опущен индекс фазы, а индекс означает посто
янство масс всех компонентов, кроме массы А г. Мысленно пред
ставим фазу разбитой на две произвольные части, которые обо
значим одним и двумя штрихами (' и "). При этом составы обеих 
частей совершенно одинаковы, и их химические потенциалы тоже 
должны быть одинаковыми; обозначим этот потенциал через рг. 
Нарушим одинаковость составов обеих частей, перенеся элемен
тарную массу Ьтг компонента А г из части Ф' в часть Ф", 
и отделим Ф' от Ф" полупроницаемой диафрагмой, свободно про
пускающей Аг. Вследствие созданного таким образом различия 
в составах Ф' и Ф" становятся отдельными фазами, в которых 
химические потенциалы рг и р£ компонента Аг неодинаковы. При 
переносе массы 6гпт из Ф' в Ф" приращения .масс и химических 
потенциалов компонента А г в Ф} и Ф* соответственно будут 
(если пренебречь бесконечно малыми второго и высших порядков):

бпг'г— —6тТ и Ьгпг— -\-Ьтг\
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а сами химические потенциалы в этих фазах станут равными:

Иг =  И
Ь У ‘ < р .

ЬтГ» Иг Иг "{ (  ФтЛ
\<*п,У1,Р, Ьт,г* (17,1,5)

Очевидно, при рг Ф И г равновесие в системе, состоящей из Ф' 
и Ф", невозможно; для восстановления равновесия, имевшего 
место до переноса массы 6ш,, должен начаться переход компо
нента Л, в обратном направлении, т. е. из Ф" в Ф'. Предположим, 
перешла масса <Ьпг (т. е. Фп" <  0, тогда как 6 т '> 0 ) . Заменив 
в (17,1,3) верхние индексы 1 и 2 соответственно одним и двумя 
штрихами, имеем:

(рг—Иг) <*т'у <  0 (17,1,6)
или согласно (17,1,5)

{17Х7)
Но по сказанному немного выше

Ьтг (1т* <  0.
Следовательно,

( * ь л
\<™И| У «»о > 0 ; г — и  2» с, (17,1,4)

что и нужно было доказать.
Обратим внимание на то, что:
а) в (17,1,4) производная химического потенциала компо

нента АТ берется но массе того же компонента;
б) к однокомпонентной фазе неравенство (17,1,4) не применимо. 

Действительно в фазе, которая однокомпонентна и должна остаться 
такой, состав, а следовательно, и химический потенциал нс изме
няются при изменении массы. Иначе это можно аргументировать так: 
воднокомноиеитнон фазе химический потенциал совпадает с удель
ной свободной энтальпией, которая зависит только от давления 
и температуры. При числе компонентов, большем единицы, нера
венство (17,1,4) справедливо для любой фазы. Исключением
являются фазы в критическом состоянии, когда У ; т = 0 ;

в) при числе компонентов, большем единицы, (17,1,4) приме
нимо к любому компоненту, т. е.:

ФчЛ
дш1 /<, р, »1«. > 0 ,П1С

С Фа Л
/  ( ,  р, ггц. т 3.

>  0 и т. д. (17,1,4)тс

3°. О знаке производной р т  (где индекс т0 указы
вает на постоянство масс всех остальных компонентов, кроме тА) 
химического потенциала компонента Аг по массе д р у г о г о  ком
понента Л* в общем случае, когда число компонентов б о л ь ш е
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д в у х ,  ничего нельзя сказать без дополнительных данных. Но 
в случае фазы, образованной только двумя компонентами Ах и А2,

^ д т х 1 , р , т 2 \ д / П ц  ) ( ,  р, шд
< 0 . (17,1,8)

Это следует из (15,7,5), (15,6,2) и (17,1,4). В самом деле,

+ 4 ^ ) =°- (17л'9>
причем /Я|, тг и согласно (17,1,4) ( ^ положительны; еле-\  ОШу / / , р ,  тп2
довательно,

и на основании (15,6,2)
Г?4') < °:

V о т 1 у  I, р, тпг V дт* у  р,

т. е. имеет место (17,1,8).
В критическом состоянии двухкомпонентной фазы (гл. 20)

(. V. «>2=  0, (  дЦг \
\ .  дп\* у  I, р, ту»2

=  0

и согласно» (17,1,9) и (17,1,8)

¿е?Л = ( У у  =о.от1 у/, р, тп2 • ч, от» у  I, р, т«| (17,1,10)

При числе компонентов с >  2 неравенства (17,1,8) заменяются 
более сложными. Последние здесь не выводятся, так как пользо
ваться ими нам не придется.

4°. В пункте 2° при выводе неравенства (17,1.4) было пред
положено, что равновесие, нарушенное переносом массы Ьтг, 
восстанавливается. Но равновесие, к которому система возвра
щается после устранения причин, вызвавших бесконечно малое 
отклонение от' него, устойчиво (см. § 9,1,2°). Следовательно, 
неравенство (17,1,4) должно называться условием устойчивости 
равновесия относительно изобарно-изотермического изменения 
масс компонентов. Неравенство (17,1,8), вытекающее из (17,1,4), 
в случае двухкомионентных фаз, конечно, тоже представляет 
собою такое же условие устойчивости равновесия. Эти условия 
устойчивости и необходимы и достаточны.

Действительно, если после перенесения массы 6тг компо
нента АТ из Ф' в Ф" равновесие нарушено и должен последо
вать переход с1гп" из одной фазы в другую, то этому переходу 
должно соответствовать уменьшение свободной энтальпии всей 
системы, т. е. ф ,р6 '< 0 ,  или по (17,1,3) и (17,1,5)

2 V дтг у/, р, бтТ Фи’ <  0. (17,1,11)
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Если согласно (17,1,4) >  0, то Ьтг <1гпг <  0, или
<1твТ <  0 при Ьгпт >  0, т. е. масса компонента Аг, перенесенная 
из Ф' в Ф \ должна снова вернуться в Ф ' ; а  это приведет к вос
становлению нарушенного равновесия. Таким образом, условие
(17,1,4) достаточно для устойчивости равновесия.

Чтобы показать необходимость условия (17,1,4), предположим, 
что оно не выполнено, и

Тогда, так как после перенесения массы бтпг из Ф' в Ф” возмо
жен только такой процесс, в котором <  0, или согласно

Таким образом, перенесение элементарной массы компонента АТ 
из Ф' в Ф” вызовет дальнейший переход А , из Ф' в Ф"; равно
весие не восстановится.

Следовательно, восстановление равновесия возможно только 
тогда, когда выполнено условие (17,1,4); иными словами, усло
вие (17,1,4) необходимо для устойчивости равновесия.

5°. Д о с т а т о ч н ы е  у с л о в и я  у с т о й ч и в о с т и  р а в 
н о в е с и я  м н о г о к о м п о н е н т н о й  фазы.  В пункте 3* 
было указано, что необходимые и достаточные условия устой
чивости равновесия относительно изменения масс компонен
тов не будут выведены для фаз с числом компонентов больше 
двух. Но достаточные условия устойчивости равновесия таких 
фаз предугадываются и проверяются легко. Действительно, 
при с — 2 мы имеем:

Обобщим эти неравенства на случай любого числа компонентов 
с > 2 ;  допустим, что для всех компонентов имеет место

т. е. частная производная химического потенциала любого ком
понента по массе другого компонента отрицательна. Легко убе
диться, что при этом условие устойчивости (17,1,4) всегда соблю
дается:

(17,1,12)

(17,1,4)
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В самом деле, при р =  const и t = const no (15,6,5) имеем для 
рассматриваемой фазы:

/721 Ф 1
dm. т * | £ + ' п>-гк

Фз +  - + ' » t | r  =  0 - (17,1.14)

Согласно (17,1,13) все слагаемые, начиная со второго, отрица
тельны. Следовательно, >  0.

Рассмотрев суммы, подобные (17,1,14) и отличающиеся от
(17,1,14) тем, что частные производные химических потенциалов 
берутся не по т „  а по ш2» по т3 и т. д., мы бы таким же 
образом показали, что

Фа
дтг > 0 , Ф  с 

дте > 0 ,

а это и есть (17,1,4).
Другие зависимости, вытекающие из (17,1,13), ,мы рассмот

рим не в общем случае, а на примере фазы, образованной тремя 
компонентами.

Из строки тх ¿ръ 4- т2 (1\\2 4- т3 £/р3 =  0, заменив дифференциалы 
производными по тх, /и2, тг. получаем:

т1 ^  +  Л* ^  +  ^ й п Г “ ° (П0СТ0ЯННЫ Р'

+ +  (постоянны р> т 1» /п,);

'"l dm. 1 Ш2 dm, +  ™3 dm
Фз ( п о с т о я н н ы  /, р, т „  т*).

Рассмотрим первые две строки. Оставим в левой части первой 
строки первое слагаемое, а в левой части второй строки — второе 
слагаемое. При почленном умножении и соответствующей группи
ровке членов находим:

тгт2/_Ф.1_
Ч dm,

Фа ф ,  дцг Ч _
дтг дни dm, )

ф .
^ ^ 7

ф | , „« Фз . Фа
dma 1 а dm, dma ’

Разделив на тхт2 и имея в виду, что все слагаемые правой части 
положительны, согласно (17,1,13) получаем:

(  ^ . Л Ф ,  Л
/ ,  Р .  ш « , m g  Ч  d m J  у t ,  р , т \ ,  m g

-  (■$&■') ■ С р - ')  > о .Ч / < ,  р .ш , .  nij ч У л  р. ms, mg
(17,1,15)

В (17,1,15), конечно, по (17,1,8) и поэтому второе
слагаемое левой части может быть представлено в виде квадрата.
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Поступив аналогичным способом со второй и третьей стро
ками и третьей и первой строками, получим еще два неравенства:

Фг Ф>з Фз Фз
дтг дгп3 дт2 дт3
Ф з Фч ф | Фз
дт3 дтх дть дт1

> 0 ,
(17.1,15')

Неравенства (17,1,15) и (17,1,15') вытекают из (17,1,13) и спра
ведливы для любой фазы, в которой число компонентов равно 
трем. При двух компонентах Ах и Аг эти три неравенства пере
ходят в одно равенство. В самом деле, перемножив почленно 
первые строки (15,7,5) и (15,7,6), по сокращении на тупи имеем:

дЦ| др2 П;1_. П!,

или по (17, 1, 8)
д щ  с1т.2 дт1 дт^ -  =  0

Ф» Фз _
дт1 дтг

Переписав (15,7,5) и (15,7,6) в виде: 
т ( * Ь - \

1Ч ^ | / / . Р , т г Ч  ^ 1  У(,Р,тл,’
т ( _Ф?Л ^  (  Ф» ^

2 \  д т 2 у », р, пи 1 \  дЩ У », р, т /

разделив почленно одно из равенств на другое и воспользовав
шись (17,1,8), получаем простую зависимость:

(  д ,1 ‘ ^  • ! г  Фг Л  /'  /» *  V  /  * 2
V  дт2 ) ( ,  р, я»«" ^  дт2 ) / ,  р, т , '^ 1 /  V *4

§ 17,2. Другие производные химического 
потенциала

1°. В предыдущем параграфе были установлены различные 
зависимости между частными производными химических потен
циалов по массе одного из компонентов. Эти производные и зави
симости между ними важны, так как ими определяется устойчи
вость равновесия.

Нам в последующем понадобятся также производные хими
ческого потенциала но температуре и давлению. Эти производные 
можно определить следующим образом. Свободная энтальпия 
фазы Фк

ак = и к - Т 8 1-х р'Ук = Нк- Т 8 ' .
С другой стороны, если масса и удельная свободная энтальпия 
Ф'* равны тк и цк, то

О* =  т кд к =  т к (ик — 7У* — pkvh)t 1 
^  =  йл- ^ Ч Д ' “ =  /,л- 7’5л. |  (17,2,1)
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Химический потенциал компонента Ат в фазе Ф'*:

где и), в) и ик соответственно суть парциальная удельная внут
ренняя энергия фазы Ф :, парциальные удельные энтропия и объем 
этой фазы.

Таким образом,
К* =  и) -  Т 4  +  / М  =  Л? -  Т 4 .  (17,2,2)

Сравнив (17,2,1) и (17,2,2), мы видим:
[17-В| Химический потенциал компонента Аг в фазе Ф* обра

зуется из парциальных удельных величин и'г\  в?, V? совершенно 
таким же образом. как удельная свободная энтальпия из удель
ных признаков и 1, о’1.

Из [17-В] непосредственно вытекает: так как

то

Но

Таким образом,

— _  с*
Лт* _  5

(  «V1
’ V др'< (9 ,6 ,1 0 -И)

(4 )Д  тк = 4-, (17,2,3)

\  гУ т * - ”'-
(17,2,4)

(  \  _ КТ2. 4

„к

(17,2,5')1 Л /

Н 4 - У 4 (17,2,5)д1 уз •

§ 17,3. Определения. Выражения для йр-
1°. Всякая фаза, образованная двумя и больше веществами и не 

являющаяся их химическим соединением, называется смесью, или 
раствором.
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Термин смесь употребляется большей частью в случаях, когда 
неоднокомпонентная фаза газообразна; если же эта фаза жидкая 
или твердая, ее обычно называют раствором. Весьма часто одно 
из веществ, образующих раствор, называют растворителем, а все 
остальные — растворенными, или растворимыми. Почти всегда 
за растворитель принимают то вещество, весовая или мольная доля 
которого значительно больше суммы весовых долей остальных ве
ществ и близка к единице. Иногда, когда при данных давлении 
и температуре вещества, взятые в отдельности, находятся в раз
личных агрегатных состояниях (например вода и соль), в качестве 
растворителя рассматривают то из веществ, агрегатное состояние 
которого совпадает с агрегатным состоянием раствора.

Однако, с точки зрения термодинамики, нет оснований дли 
разделения неоднокомпонентных фаз на смеси и растворы и для 
разделения веществ, образующих раствор, на растворитель и рас
твор имые.

В этой главе рассматриваются двухкомпонентные системы, 
фазы которых нс являются химическими соединениями компонен
тов; термины р а с т в о р  и с м е с ь  равноправны; компоненты 
не подразделяются на растворитель и растворимые; обозначения 
те же, что в § 17,1,2°. Верхние индексы (один штрих, два штриха) 
относятся к фазе, нижние индексы (1,2) — к компоненту; величины, 
относящиеся ко всей системе, не имеют индексов (например I, 5, 
V, в  — температура, энтропия, объем, свободная энтропия всей 
системы). Величины с одним нижним индексом относятся к компо
ненту во всей системе, например /«1— т[Аг т\— масса компонента 
А\ во всей системе. Аналогично этому величины с одним верхним 
индексом относятся ко всей фазе; например т*— т\+ т\— масса 
всей фазы Ф".

2°. Пусть в материально изолированной двухфазной системе 
фаза Ф' образована только компонентом А й  а фаза Ф”— компонен
тами А у и А о.

Иногда компонент А* и фаза Ф' таковы, что А2 не проникает 
в Ф' и тогда, когда фазы Ф' и Ф" имеют общую поверхность раздела. 
Например, если А«— нелетучая соль, Ф' — пар воды, а Ф"— раст
вор этой соли в воде, то Ф' практически не содержит соли. Так, 
соль N301 не проникает в лед; поэтому, если система состоит из 
льда и раствора N301 в воде, то в растворе масса №С1 постоянна, 
а масса воды может изменяться: в раствор может перейти часть 
льда или, наоборот, часть воды может замерзнуть и увеличить коли
чество чистого льда.

Если фаза Ф' и компонент А г таковы, что А2 проникает в Ф 
при наличии общей поверхности раздела между Ф' и Ф", то, чтобы 
сохранить Ф' однокомпонентной, нужно фазы отделить друг от 
друга полупроницаемой диафрагмой, не пропускающей компонента 
Аг (и свободно пропускающей А у).

В однокомпонентной фазе химический потенциал совпадает'
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с удельной свободной энтальпией фазы, т. е.
к = £ ;= £ ;(* »  р')

и по (9,6,9)
- s [ d t  +  v 'd p \  (17,3,1)

Химический потенциал того же компонента Л, в фазе Ф":
К  =  Р”> niv  тд- (17,3,2)

Вследствие материальной изолированности системы и того, что 
фаза Ф' не содержит компонента Л.2,

гпг — const, dml =  0, (17,3,3)
из (17,3,2) и (17,3,3) следует:

(17,3,4)
Введя для краткости письма обозначение

(17-3-5)
и пользуясь (17,2,3) и (17,2,4), получаем:

-8 \(И  +  »1(1р'' +  аГх(1т\, (17,3,6)

причем согласно (17,1,4) а” >  0.
Следует помнить, что 5* и у" — парциальные удельные энтро

пия и объем компонента /1, в фазе Ф"; фаза Ф '— однокомпонентна 
и поэтому и о,'— не парциальные удельные, а просто удель
ные энтропия и объем компонента Л, в Ф'.

Относительно давлений р’ и р" нужно иметь в виду следующее. 
В однокомпонентных неоднородных системах равновесие возможно 
как при одинаковых давлениях на фазы, так и тогда, когда давления 
различны; различие давлений на фазы не является необходимым 
для равновесия. Это находится в связи с тем, что в однокомпонект- 
ных системах фазы отличаются или по агрегатному состоянию, или 
по кристаллической форме; агрегатные состояния двух фаз одно
компонентной системы не могут быть вполне одинаковыми.

В двухкомпонентных же системах агрегатные состояния фаз 
могут оказаться одинаковыми; например, и Ф' и Ф" могут быть 
жидкими или газообразными (скажем: Ф '— вода, Ф"— раствор 
соли в воде). Мы вскоре увидим, что при одинаковости агрегатных 
состояний однокомпонентной и двухкомпонентной фаз Ф' и Ф" 
для равновесия системы н е о б х о д и м о ,  чтобы р и р ” были 
различны; в этом случае, очевидно, мы будем принимать, что вообще

dp• Ф й р \
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При различных агрегатных состояниях фаз равновесие оказы
вается возможным и тогда, когда давления различны и когда 
они одинаковы.

§ 17,4. Основные зависимости
1°. При переходе от одного состояния равновесия к другому, 

бесконечно близкому, по (16,4,1)
= ф ;

или на основании (17,3,1) и (17,3,4)

— sj dt -г v[ dp' — —s'di + v“ dp" +  a ' dm\ ,
или

($; — 3j') dt 4- v[ dp' = v[ dp" +  a" dm”.
(17,4,1)

Это уравнение может быть несколько преобразовано. Во-первых, 
хотя т”, =  const, но с изменением массы т” компонента /4, 
в фазе Ф" изменяется и весовая доля х"г компонента Аг в этой 
фазе. Очень часто вместо dm” рассматривают dx". Связь между 
dm” и dx" просто вытекает из определения:

xl ——1-, т”х" — ml = const.4 т * 4
Отсюда

так как
а*о dm" - f  т" dxl =  0;

пС =  т\ +  т”„, т\ — const,
то

dm” — dm“
Таким образом,

dm \— — dx\ — — rn" d In x\.

Кроме того, по (15,7,5)

т” rn =  0^ дт\ 2 0т\

Обозначив ФГ
дт[

т*хп =  —5-, имеем: 2 т

через р" и помня, что - ~ -

» С>п ^2 О" Aj Ia, =  — р —~  — — р ,1 г /и, r *1 >
х \ 4- х \ = 1. J

(17,4,2)

(17,4,3)
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(17,4,4)

<17,4,1), (17,4,2) и (17,4,3) дают:

{s[ — s[) dt +  v[ dp' -  v\ dp" =  ^ ■ dx\,

причем no (17,1,8)

P" <  0, и поэтому — <  0. (17,4,5)
xi

2°. Пользуясь (17,4,4), нужно иметь в виду, что согласно
(17,4,2) при iiC = const, dx"2 и dm\ противоположны по знаку.

Выражения (17,4,1) н (17,4,4) являются основными уравне
ниями устойчивого равновесия двухфазных систем, в которых 
фаза Ф" двухкомпонентна, фаза Ф' образована одним из этих 
компонентов, а агрегатные состояния фаз могут быть любыми.

Так как приращения dt, dp', dp", dx^ четырех интенсивных 
признаков системы связаны одним * уравнением (17,4,4), 
то только три из них могут быть выбраны по нашему усмот
рению, следовательно, вариантность системы равна трем. 
В частном случае, когда р' — р" и d p '— dp", система, очевидно, 
становится бивариантной (v =  2). Обозначив одинаковое на обе 
фазы давление через р, а его приращение через dp, получим из 
М7,4,4) и (17,4,1):

(5; -  s[) dt -  {t\ -  v[) dp =  dxl; (17,4,6)

(s; -  s[) dt — { v \ -  v[) dp =  a; dm], (17,4,7)
Уравнения (17,4,6) и (17,4,7) справедливы и в том случае, если

р' ф р", но dp' — dp" dp.
3°. Разности — и — ’о\ легко связать с изменениями 

энтропии и объема всей системы. Действительно, но (15,1,7)

1 V am; j t , р'
где S" и S' энтропии фаз Ф" и Ф’. Но

т[ +  т\  =  тх — const, поэтому dtn\— — drn\. 

Следовательно s ,=  “ ( Ц - ) , , , .  и ^ \

Так как S '- f  5" = 5 —энтропии всей системы, то

<17-4 ' 8 >

Таким образом, разность я" — 5̂  равна приращению энтропии систе
мы при переходе единицы массы компонента Л, из фазы Ф‘ 
в фазу Ф", когда температура и давления / /  и р" (или общее 
давление р на обе фазы) постоянны. Предположим этот переход 
обратимым и его удельную скрытую теплоту обозначим через
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L\\ тогда

^ - K - M r X r . r
или по (17,4,8) 

Аналогично (17,4,8)
(17,4.9) 

(17,4,10)

4й. Зависимости (17,4,1), (17,4.4), (17,4,7), (17,4,6) могут сло
жить для установления количественных соотношений только при 
условии, что функции а ’ и Р" известны. Если же они неизвестны, 
то, пользуясь тем, чтоа^> 0, р "<  0, можно прийти к качественным 
заключениям.

13 этой главе мы ограничимся качественными выводами, спра 
ведливымн для любых систем, в которых фаза Ф' однокомпонентна, 
а фаза Ф"— двухкомпонентна. В гл. 18 будут получены количе
ственные результаты, относящиеся к так называемым идесиышм си
стемам, в которых химический потенциал каждого компонента 
находится в простой зависимости от его мольной доли. При рассмот
рении идеальных систем другим упрощающим обстоятельством 
является то, что в них большинство парциальных мольных призна
ков совпадает с соответствующими мольными признаками.

§ 17,5. Влияние давлений на фазы
1°. Рассмотрим случаи, когда агрегатные состояния Ф' и Ф* 

различны, поэтому в (17,4,1) и (17,4,4) и\Ф v[, s~t Ф s[. Выясним, 
возможно ли такое изменение давлений р \  р" на фазы, чтобы ни 
температура, ни массы фаз не изменились.

Так как компонент Л., не переходит в фазу Ф \ то его масса т\ 
постоянна; поэтому постоянство массы т~ компонента А, в фазе 
Ф” обеспечивает постоянство масс обеих фаз и постоянство состава 
фазыФ" [см. (17,4,2)1-При t — c o n s t , c o n s t ,  х"г= const (17,4,1) 
и (17.4,4) дают:

v[ dp' — v[ dpu — 0, |
/ dp" \  _ v[ I (17,5,1)
V dp' ) t , m\ ~  v\ 1

Эти зависимости по форме совершенно совпадают с формулой Пойн* 
тинга (10,9,2); по существу же они отличаются от последней только 
тем, что и” представляет не удельный объем фазы Ф”, а парциаль
ный удельный объем компонента Л! в фазе Ф".

Мы знаем, что парциальные удельные объемы иногда оказывают
ся отрицательными (v\<  0). В этом случае в (17,5,1) приращения 
давлений должны быть различных знаков, т. е. увеличению давления 
на Ф' должно соответствовать уменьшение давления на Ф \  и нао-
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борот. В том же чаще встречающемся случае, когда парциальный 
удельный объем положителен (^¡>  0), приращения с1р' и фэ" будут 
одного и того же знака. Так, предположим, что фаза Ф" представ
ляет раствор компонента Л3 в жидкости А), а фаза Ф' — пар жид
кости А 1. В такой системе отношение и' : очень велико; поэтому
массы обеих фаз останутся неизменными только при условии, что 
небольшому изотермическому увеличению давления р\ пара будет 
соответствовать весьма большое увеличение давления/?" на раствор, 
опреде л яемое (17,5,1).

Другой пример. Фаза Ф' образована газом А ь а фаза Фн—- 
раствор газа А \ в нелетучей жидкости Л2. При о"> 0 из (17,5,1) 
следует, что если изотермически увеличить давление газа А й  то 
нужно увеличить и давление на раствор для того, чтобы его состав 
не изменился.

Помня о том, какова рассматриваемая система, можно каче
ственную сторону зависимости (17,5,1) выразить так: при постоян
ных температуре и массах обеих фаз увеличение давления на одну 
из фаз должно сопровождаться изменением давления на другую. 
Знак этого изменения совпадает со знаком парциального удельного 
объема компонента А { в фазе Ф*.

Следует иметь в виду, что в (17,5,1) о' и это удельный 
объем и парциальный удельный объем компонента А 1 в фазах Ф' 
и Ф". Удельный и парциальный удельный объемы могут быть 
заменены мольным и парциальным мольным объемами только в слу
чае, если молекулярный вес компонента Л, в обеих фазах один 
и тот же.

2°. Покажем, что в системах с различными давлениями на фазы 
изотермическое изменение одного из давлений вызывает изменение 
массы и состава двухкомпонентной фазы Ф". В Ф" масса компонента 
А2 постоянна, изменяться может только т\. Мы можем воспользо
ваться любой из четырех зависимостей (17,4,1), (17,4,7), (17 4 4) 
и (17,4,6). Пусть сИ =  0, с1р*~ 0. По (17,4,1)

с!р' = а\ ¿т",

(17,5,2)

Здесь удельный объем ь\ >  0; так как система предполагается 
в устойчивом равновесии, то по (17,1,4) также а* >  0; поэтому 
йт\ и с1р' — одного знака.

Таким же образом, положив (11 =  0, с1р' = 0, получим из (17,4,1):
йр* Л =  0,

или

V др” )1 р-

(17,5,3) 
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В тех случаях, когда парциальный удельный объем ком
понента Ау в Ф" положителен, из (17,5,2) и (17,5,3) следует, 
что увеличение давления фазы Ф' и увеличение давления фазы 
Ф" оказывают противоположное влияние на массу Ах в Фп: при 
постоянных температуре и давлении р" увеличение давления р ' 
вызывает увеличение массы компонента в растворе; изотер
мическое же увеличение давления р" при р' =  const уменьшает 
массу Ау в растворе.

Нужно иметь И виду, что соотношения (17,5,1) —(17,5,3) 
не независимы друг от друга. В самом деле, из (1,6,2) следует, 
что при t =  const

{ д р ' \  . / ¿ К  \  „  ,
\ p d ’y v,i \дгпу J v- V др* ) v ‘ ’

г. е. любая из зависимостей (17,5,1) — (17,5,3)—следствие двух 
других. Изменять одно из давлений, когда другое остается 
постоянным, можно так, как это указано, например, несколько 
ниже.

3°. Уже было сказано, что когда агрегатные состояния фаз 
Ф' и Ф" не одинаковы, то различие давлений р' и р" не является 
необходимым для равновесия. Поэтому нам нужно рассмотреть 
и те случаи, когда:

а) р' = р" — р, и поэтому dp' =  dp'7 ~  dp\
б) / /  Ф р \  но dp' — dp" 2= dp.

В последнем случае давления р и р" не одинаковы, но их раз
ность /У' — /?' постоянна. В обоих случаях уравнение (17,4,1) 
принимает вид:

(si — s|) dt — (uj — и[) dp — «" dmp
и при dt = Q

— {v\ — v[)dp = al dm\. (17,5,4)
Нужно иметь в виду, что и,' —удельный объем при давлении 

р'у а у’ — парциальный удельный объем при давлении /Л  Отсюда 
следует два заключения:

1) если при dt — 0 также и =  0, то или dp —0, или
v} — v[ =  0;

2) если v\ -  то при dt =  0

Вспомним, что по (17,4,10)
, _  (  дУ \

и компонент Аи который содержится в обеих фазах, назовем 
общим. Тогда заключение 1 можно формулировать так: при
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постоянной температуре одинаковые изменения давлений па обе 
фазы {dp' —dp") не вызывают изменения масс фаз только тогда, 
когда парциальный удельный объем общего компонента равен 
его удельному объему, т. е. если изобарно-изотермический пере
ход общего компонента из одной фазы в другую не изменяет
объема системы: (  =  0.V отх у /1Р\  р-

П р и м е р. Пусть фаза Ф' состоит из жидкости Alt а фаза Ф” 
представляет раствор нелетучей соли А* в жидкости Аг (рис. 105). 
Фазы отделяются полупроницаемой диафрагмой, не пропускаю
щей А2. Иногда случается (например в так называемых идеаль
ных растворах), что при о д н о м  и т ом же  давлении =
Но так как при / =  const давление очень мало влияет на удель
ный объем чистой жидкости, то если условие v\ = v\ выполняется 
при одинаковом давлении на обе фазы, то можно принять, что 
с/* =  а,' и тогда, когда давления р ' и р" различны, но отличаются 
на несколько атмосфер. Согласно 1, если разность р" — р’ 
постоянна, то в такой системе как бы не изменялись р ' и р", 
при постоянной температуре массы фаз Ф' и Ф" останутся неиз
менными.

Теперь предположим, что фаза Ф —идеальный газ Alt а фаза 
Ф" — смесь идеальных газов Ах и Аг\ фазы отделены полупрони
цаемой диафрагмой, не пропускающей газа А, (рис. 105).

я.

1

Ф" At~\-A2

р' п 1 п 1Р — Pi t  Рг \

Рис. 105

В этой системе молекулярный вес газа А1 в обеих фазах 
одинаков, поэтому v[ и v¡ можно рассматривать соответственно 
как мольный объем газа Ах в Ф' и парциальный мольный объем 
газа Ах в фазе Ф". При этом

ü[ — - y -  и по (19,2,1) = . (17,5,6)

В рассматриваемом случае зависимость между р' и р" легко 
установить. Обозначим через р\ и р\ парциальные давления газов 
Ах и А.г  Тогда полное давление смеси газов

ГГ f* . нр =  р4+ р2.
С другой стороны, по (9,10,16) р\ = р ' . Таким образом,

P* =  P '+ /V  (17,5,7)
Допустим, что правая крышка цилиндра и полупроницаемая 

диафрагма неподвижны. Тогда при неизменной температуре
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системы парциальное давление газа ЛгР2 =  с.оп$1; давление же р ’ 
зависит от объема системы, т. е. от положения поршня Вх. Следо 
вательно, вдвигая и выдвигая поршень мы изменяем на оди 
маковую величину р и р".

Из (17,5,6) следует, что >  а". Таким образом, в этой 
системе случай I невозможен: при изотермическом движении 
поршня Вх давления р ' и р', изменяясь, остаются одинаковыми, 
и вместе с тем изменяются массы фаз (т. е, числа молей газа А , 
в фазах).

§ 17,6. Зависимость между температурой 
и составом смеси

Рассмотрим уравнение (17,4,1):
($1 ~  s[) dt +  v\ dp' = vnl dpn a\dm\ (17,6,1)

в предположении, что / /  =  const, p" — const, dp’ — dp" — 0. Тогда 
согласно (17,4,9)

-у - dt =  a ' dm*,
или

(17,6,2,

Продолжая считать, что агрегатные состояния Ф' и 0" различны, 
легко убедиться, что скрытая теплота изотермического пере
хода единицы массы компонента Л, из Ф' в Ф" может быть как 
положительной, так и отрицательной. Так, если фаза Ф '— твер
дая, а фаза Ф" — жидкая (например Ф' — лед, а 0" — раствор 
соли в воде), то Ц  >  0 и так как «* >  О, то

, „ > о .1». р
(17,6.3,

Если Ф '— пар, а Ф" —жидкость (например Ф" —раствор неле 
тучей соли в воде, Ф '— пар воды), то £, (удельная скрытая 
теплота превращения пара в воду) <  0, и

(17,6,4)

Если агрегатные состояния Ф' и Ф" различны, р ' и р" на обе 
фазы одинаковы:

р' =  р" и dp' =  dp” =  О,
мы получим зависимость:

(17,6,51

которая приводит к тем же заключениям, что и (17,6,2). Согласно 
сказанному немного выше эти заключения таковы:
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II7-Г] В системе, состоящей из двухкомпонентной жидкости 
и пара, образованного одним из компонентов, изобарное увеличение 
массы общего компонента в жидкости понижает температуру 
равновесного сосуществования обеих фаз.

[ 17-Г' 1 В системе, состоящей из двухкомпонентной жидкости 
и твердого тела, образованного одним из компонентов, изобарное 
увеличение массы общего компонента в жидкости повышает темпе
ратуру равновесного сосуществования обеих фаз.

В 117-П и iI7-JT'J слово изобарное относится к случаю, когда 
давление на обе фазы одинаково. Когда же р' и р" различны, то 
слово изобарное, нужно заменить словами: «при постоянных давле
ниях р и р" на фазы».

Случай, когда агрегатные состояния обеих фаз одинаковы, рас
смотрен дальше в § 17,9,4°.

§ 17,7. Осмотическое давление
1°. Пусть фаза Ф' образована жидкостью А ь а фаза Ф* пред

ставляет жидкую смесь компонентов А i и Л2. Назовем это состояние 
начальным (индекс н) и предположим, что температуры обеих фаз 
одинаковы, также одинаковы давления на обе фазы:

tu  —  t  п  — t  IT» P u  —  Pu-

В однокомпонентной фазе химический потенциал компонента А i 
равен удельной свободной энтальпии:

Pu« =  ¿>н (17,7,1)
и так как присутствие второго компонента (при тех же давлении, 
температуре и агрегатном состоянии) уменьшает химический потен
циал, то химический потенциал компонента А\ в фазе Ф" будет:

li iH<Ü|AiH= ftc  (17,7,2)

Отсюда ясно, что если фазы разделены полупроницаемой диаф
рагмой, пропускающей Ах, то равновесие невозможно; компонент 
Л, будет переходить из Ф' в Ф".

Таким образом, при одинаковых агрегатных состояниях одно- 
компонентной и двухкомпонентной фаз Ф' и Ф", разделенных 
диафрагмой, пропускающей общий компонент, и при одинаковых 
давлениях на эти фазы равновесие невозможно.

2°. Равновесие будет иметь место только при равенстве 
химических потенциалов компонента Л,, пропускаемого диафраг
мой:

Pi -  Р2" (17,7,3)
и при одинаковой температуре обеих фаз. Условимся величины, 
относящиеся к равновесному состоянию, писать без индекса н.
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Из (17,7,2) следует, что выполнить условие (17,7,3) можно или 
уменьшив или увеличив ц,1„. При постоянных массе и составе 
Ф' и постоянной температуре уменьшить можно, только умень
шив давление а увеличить можно, изменив давление р’„.

В самом деле,

« '= « '( / .  />'); йР\
где и' удельный объем фазы Ф';

р'
8 ' Лр’.

К
При равновесии |х* =  р [ = £ \  Таким образом, сравнение с (17,7,2) 
показывает, что

р'
8' <  £<п 8' -  8п <  О, т. с.  ̂ и' (1р' <  0.

V н
А так как V' >  0, то должно быть:

р '<  ри, или р'<р*н. (17,7,4)
Выражение (17,7,4) показывает, что, не изменяя давления р", 

на фазу Ф", можно достичь равновесия, уменьшив давление Рн 
на фазу Ф'.

Если же мы хотим достичь равновесия, не изменяя удельной 
свободной энталытик £«, а увеличив химический потенциал р1п, 
то согласно (17,3,6) имеем при постоянном составе Ф" и постоян
ной температуре:

где — парциальный удельный объем компонента А, в Ф".
Пусть V] >  0; тогда увеличение возможно при увеличении 

давления:
К

р] — ^ |Н =   ̂ «I (ИР" >  0 при р" >  рГ„ т. е. при р" >  р;,. (17,7,5)
Г'Н

Если же и* <  0, то, чтобы увеличить р^ц, нужно уменьшить 
давление р„:

р"
1Ч“ 1Чн =  ^ У р " > 0  при р" <ри,  т. е. при р"<р,',. (17,7,6)

Рн
3°. Из только что сказанного следует, что условие равнове

сия (17,7,3) будет выполнено только тогда, когда давления р' 
и р" на Ф' и Ф" неодинаковы.
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[ 17-Д] О п р е д е л е н и е :  двухкомпонентная и однокомпонент
ная фазы Ф" и Ф \ разделенные полупроницаемой диафрагмой, 
пропускающей общий компонент, при одинаковом агрегатном 
состоянии могут быть в равновесии только тогда, когда разность 
р" — р' давлений на эти фазы достигает определенного значения. 
Разность

Р = * р '- р \  (17,7,7)
при которой имеет место равновесие, называется осмотическим 
давлением фазы Ф".

4°. Предположим, что равновесие достигается уменьшением 
начального давления р,', на Ф' при неизменном давлении Рн — Рп 
на фазу Ф”. Тогда но (17,7,4) и (17,7,7)

р  =  Рп — Р' =  Рн -  Р' >  о. (17,7,4')
Когда равновесие достигается изменением начального давления 
на Ф", то по (17,7,5) и (17,7,7) при о’ >  0

Р -  Р" -  Рн =  р" -  Рн >  0, (17,7,5')
а но (17,7,6) и (17,7,7) при <  О

Р = р Г - £ < 0 .  (17,7,6')
В громадном большинстве случаев осмотическое давление 

положительное и иногда достигает сотен и тысяч атмо
сфер. Поэтому уменьшение начального давления на Ф' не всегда 
может привести к равновесию. Действительно, предположим 
Рн — Ри — 1 атм, а Р =  250 атм. Уменьшить рп на 250 атм — это 
значит заменить сжимающее давление в 1 атм расширяющим 
давлением в 249 атм (т. е. р' — —249 атм). Между тем газы 
вовсе не выдерживают никакого расширяющего (т. е. отрица
тельного) давления, а жидкости не выдерживают больших отри
цательных давлении. Обычно равновесно осуществляют увели
чением давления на фазу Ф".

§ 17.8. Осмотическое давление смеси идеальных газов. 
Закон Вант-Гоффа

1°. Начнем с очень простого частного случая, уже рассмот
ренного в § 17,5, когда фаза Ф' образована идеальным газом Л„ 
а фаза Ф" представляет смесь идеальных газов А1 и Л2; фазы 
разделяются полупроницаемой диафрагмой, не пропускающей А3. 
Определим осмотическое давление смеси Ф*'.

Обозначив (как н в § 17,5) парциальные давления газов А1 и А3 
в смеси Ф" через р" и рГ, видим, что полное давление смеси 
будет: р" =  р[ 4- p¡ =  р' +  р!, где р' — полное давление фазы Ф' 
[см. (17,5,7)]. Таким образом,

Р _» _/ *=  Р - Р  — Р »
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г. е. осмотическое давление равно парциальному давлению газа А2 
в смеси (парциальному давлению того газа, который не пропу
скается полупроницаемой диафрагмой).

2°. Этот результат можно обобщить. Пусть Ф" — смесь идеаль
ных газов Лп А » . . . , А к, Ак.и . . . , Л С. Газы .........Лс не
пропускаются полупроницаемой диафрагмой, а Ф' — смесь газов
А1У Л.2.........Ак. Очевидно, при равновесии парциальные давле
ния одного и того же газа в двух фазах одинаковы:

р[ = р\, р '2 = р1, . . . .  Рк-Рк- (17,8,1)
Давления фаз Ф’ а Ф" соответственно будут равны:

р' — р‘\ +  Рг Н" • • • +  р’к; р" =  {р\ +  р! +  • • • +  Рк) ~\~
+  (Рл и  +  рк | 2 +  • • • -Г Рс).

Разность р" — р' равна осмотическому давлению. Поэтому 
согласно (17,7,7)

^  =  Рл-и 4-Рм-2 +  • • • +  Рс- (17,8,2)
Равенство (17,8,2) можно формулировать так:
[17-Е] Пусть смесь Фп образована любым числом идеальных 

газов, а в смеси Ф' участвуют только те из этих газов, кото 
рые пропускаются диафрагмой, отделяющей Ф” от Ф '. Осмоти
ческое давление смеси Ф" равно сумме парциальных давлений тех 
газов, которые не пропускаются диафрагмой.

3°. Относительно тех случаев, когда газы, образующие смесь, 
не являются идеальными или когда Ф" и Ф' — жидкие, Вант- 
Гофф на основе экспериментальных данных Пфеффера пришел 
к следующему заключению, называемому законом Вант-Гоффа:

117-Ж] Осмотическое давление смеси равно тому давлению, 
какое оказывали бы вещества, не пропускаемые полупроницаемой 
диафрагмой, если бы эти вещества в состоянии идеального газа 
занимали объем фазы Ф" при ее температуре.

Следовательно, закон Вант-Гоффа совпадает с [17-Е]. Однако 
результат [17-Е] был выведен для смеси идеальных газов 
и строго применим только в этом случае.

§ 17,9. Осмотическое давление 
произвольной смеси

1°. По (17,8,2) осмотическое давление смеси идеальных газов 
вполне определяется суммой парциальных давлений тех газов, 
которые не пропускаются диафрагмой. Между тем, в общем 
случае осмотическое давление зависит от состава смеси Ф", 
давлений р' и р" и температуры.

Мы переходим к выводу этих зависимостей. При этом, так 
как обычно осмотическое давление связывают с мольными доля
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ми, то в формулах (17,4,1), (17,4,2), (17,4,3), которыми мы будем 
пользоваться, заменим массы, удельные и парциальные удельные 
объемы и энтропии, весовые доли соответственно числом молей, 
мольными и парциальными мольными объемами и энтропиями, 
мольными долями. Таким образом, (17,4,1), (17.4,2) и (17,4,3) 
примут вид:

(я]; — я;) (И ъхАр' =  и\йр” +  (17,9,1)
йп\=  - п " ^ - ; (17,9.2}

«; =  -  Р' #  , (17,9,3)
Л1

где теперь 51, 5^ и[ означают мольные и парциальные моль- 
ные энтропии и объемы, а х\ и х[ мольные доли компонентов А.2 
и Ах в фазе Ф”.

Хотя в зависимости (17,9,1) осмотическое давление вовсе не 
фигурирует, однако нужно иметь в виду, что по определению
(17,7,7)

Р = р " - р \  ({Р = с1р,'-< 1р \
поэтому

dP = — dp' при р" — const (dp" = 0), t 
dP= A-dp"  при p' =  const (dp' — 0). j (17,9,4)

Следовательно, в (17,9,1) при постоянстве одного из давлении — 
р’ или р" — дифференциал второго давления можно выразить 
через дифференциал осмотического давления.

2°. Положим в (17,9,1) ¿// — О и Лря — 0; тогда по (17,9.4)
//у"

dp' — — dP, по (17,9,2) ёп\ = — п " ~ .  Поэтому из (17,9,1) полу
чаем:

или по (17,9,3)
С - - ' )\dx'i A p 

ex,/Г

р" «1*;
Аналогично этому, положив dt — 0 и 

(17,9,1):
С|П( I L \

\  J <• Р' Х2У,

(17.9.5)

(17.9.6)
dp' =  0, получаем из

(17.9.7)

(  ¿А )<, я-~ (17,9,8)
или на основании (17,9,3)

=  Уп-

Не зная функций а" и р \  мы можем из зависимостей 
(17,9,5) — (17,9,8) сделать только качественные заключения. При 
этом надо учесть, что а* >  0, {Г < 0 ,  >  0, а и\ может быть
и положительным и отрицательным; .но и в последнем случае ц, 
оказывается положительным при небольших значениях х\.
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Таким образом, из (17,9,5) или (17,9,6) вытекает:
[17-3J При постоянном давлении р" на смесь Ф" изотермиче

ское увеличение в ней мольной доли компонента, не пропускае
мого диаф[югмой, вызывает увеличение осмотического давления

(17,9,7) или (17,9,8) приводят к следующему заключению: 
[17-И] При постоянном давлении р' на однокомпонентную 

фазу изотермическое увеличение давления на смесь Ф” вызывает 
увеличение осмотического давления, если v[ >  0, и уменьшение 
осмотического давления при i\ <  0.

3°. Мы видели, что при постоянной температуре и постоянстве 
одного из давлений (/?' или р") осмотическое давление зависит 
от состава смеси Ф", т. е. от мольной доли компонента, не про 
пускаемого диафрагмой.

Интересно установить: зависит ли осмотическое давление от 
давлений р ' и рн при x l— const и t — const?

В § 17,5 было показано, что если v[ — vMv  то одинаковые изо 
термические изменения давлений р' и р" (т. е. dp" =  dp') не 
влияют на состав смеси Ф \ Но при dp" — dp' d(p" — р') = dP — 0. 
Таким образом результат, полученный в § 17,5, означает, что при 
t =  const, х* =  const осмотическое давление не зависит от р и р \  
если oj =  of.

Как же зависит осмотическое давление от р' и рп при v[ ф  о"-* 
Положив в (17,9,1) dt — 0, dn[=0, имеем:

dx’2 =  0;
v[dp' =  v\dp”, или dp" — ^prdp'.

Отсюда
'Id — dp' — d(p  - p') =  dP =  ( - £  -  1 ) dp'-.

Аналогично этому

Из (17,9,10) и (17,9,11) находим:

при 9

v t > 0 и
V \

>  1
f  OP 
\  dp' > 0 f  dP

\ 0 p \ o ,

при > 0 и v [
<  1

f  dP 
К Op' Of. X ’

< 0 (  dP
\ 0 p \ o ,

при < < 0 (  dP
\ 0 p ' 0 .  X jj

< 0 f  dP '

\ 0 p \

>

o ,

при 9 Г dP \ 0 f  dP \
0 .4

< 0p ' 4  Op"

(17,9,9)

(17.9.10)

(17.9.11)

(17,9,12)
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Общее заключение, к которому приводят зависимости
(17,9,9) — (17,9,11), таково: для того, чтобы изотермическое из
менение одного из давлений р \  р" не повлияло на массу и состав 
смеси Ф \ необходимо изменить и другое. При = изменения 
этих давлений одинаковы, и поэтому осмотическое давление ока
зывается постоянным. Если же о[ ф о\, то изменения давлений 
р' и р неодинаковы, следовательно, должно измениться и осмо
тическое давление.

Неравенства (17,9,12) показывают, как изменяется осмотиче
ское давление.

4°. Пользуясь (17,9,1), мы можем установить зависимость 
состава смеси Ф" от температуры. Положим в (17,9,1) др' — 0. 
др" — 0. Тогда согласно (17,9,2) и (17,9,3)

v 1 17 Х2 A'l
(17,9,13)

Обозначив через LY скрытую теплоту обратимого изотермического 
перехода одного моля компонента Лх из фазы Ф' в фазу Ф*. 
имеем согласно (17,4,9):

-Sj Sj — у. ,
таким образом, (17,9,13) дает:

f  д Х 2 Л _  ¿1*2_ )V dt Ур'.р* Та[пи I
или \ (17,9,14)

Г д In ха> \  ______ Li_ |
\ ~ 0 7  ") Р , р- • J

Очевидно, в правую часть (17,9,14) можно ввести (J* вместо aj. 
Знак производной „ зависит только от знака Ly. Сели
Lx >  0, то при повышении температуры мольная доля компо
нента А2 в смеси Ф" уменьшается.



Г л а в а  в о с е м н а д ц а т а я  
ИДЕАЛЬНЫЕ СМЕСИ И РАСТВОРЫ

§ !8 ,1. Некоторые признаки идеального газа 
в унарной фазе и в смеси

I*. В термодинамике термины смесь и раствор означают 
любую фазу, число компонентов которой больше единицы. В этой 
главе рассматриваются свойства идеальных смесей. К ним, как 
увидим, относятся также смеси идеальных газов. С этих смесей 
мы и начнем.

2°. Выпишем те сведения о смесях идеальных газов, которые 
будут нужны в этой главе. ГЗудем обозначать:

нижним индексом — компоненты;
нуликом сверху (°) — любую унарную фазу, образованную 

каким-нибудь газом;
одним штрихом — величины, относящиеся к смеси газов Ф \
величины, относящиеся ко всей смеси Ф \ будут иметь только 

верхний индекс.
Таким образом Ф? означает унарную фазу, образованную 

газом Аг; и?, 5?—мольные объем и энтропия в этой фазе; п, 
и п' — число молей газа Аг в смеси Ф' и общее число молей 
всех газов в Ф'; р,\ р'г и р' — соответственно давление газа А. 
в фазе Ф°г, парциальное давление этого газа в смеси Ф' и общее 
давление смеси.

Общее давление смеси:

с
р' =  И рг= р; +  • •. + 08.1,1»

где с —число газов в смеси; 
общее число молей смеси:

с
'Г — 2  п'г =  п[+ 4  • . .  + (18,1,2)
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мольная доля газа Ат в смеси:

(18,1,3)

парциальное давление этого газа в смеси:
р; =  //*;•; (18.1,4)

объем смеси
=  (18,1,5)

Температура смеси и унарных фаз предполагается одной
и той же; поэтому / и Т пишутся без верхнего индекса.

2°. По (5,8,4) и § 5,9,4° мольные внутренняя энергия и энталь 
пия идеального газа Аг в смеси или унарной фазе зависят только 
от температуры:

«; =  «?; (18,1,6)
К  = н?. 118,1,7)

Полная внутренняя энергия газа Ат в смеси:
и'г =  п',и'г =  пд/?.

Внутренняя энергия смеси идеальных газов по (18,1,6):

1 / ' - 2 К - 2 п М .  (18,1,8)1 1
Таким же образом согласно (18,1,7) энтальпия газа Аг в смеси 
и энтальпия всей смеси соответственно равны:

/ / ; - л  (т,1 .9 )

« 2  я ;  « 2  «ДО- (18,1,Ю)1 1
3*. Согласно [6-Л] энтропия смеси идеальных газов:

У  =  =  (18,1,11)
где Эг —мольная энтропия газа Аг в смеси, а вр — энтропия Дг 
в смеси, причем по (6,9,2)

5; =  ЛМп£- +  <р,(0. (18,1.12)г
мольная же энтропия газа А г, занимающего в унарной фазе
объем У°г при числе л? молей, будет:

5? =  «1п - £  +  <р,(0 - (18,1,13)
Г

Поэтому вообще £  Ф э!’, хотя функция температуры <рг (/) одна 
и та же как для унарной фазы, образованной газом АТУ так
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и для газа А. в смеси. Так как
,/в _  л?ЯГ 

Р?
то ( 18,1,13) можно написать так:

s° =  Æ ln ~ --4  <fr(0- (18,1,14)
ГГ

Воспользовавшись (18,1,4), (18,1,5) и (18,1,3) последовательно, 
получим из (18,1,12):

s ;= /? in -£ £ + < p r (i); (18,1,15)
г г 

пт
s; = R \n - y ---- R 1п х, +  Фг (0; (18,1,16)

ют
s'r = R ln - y —  R In tir +  R ln n -t-(pr (/). (18,1,16')

Из (18,1,14) и (18,1,15) следует, что при одинаковой темпе
ратуре смеси и унарного газа Лт мольные энтропии s'r и s? равны 
друг другу только тогда, когда р\- = р°.

Пусть вместо этого условия выполнено другое:
Р' = Р?-

Тогда из (18,1,14) и (18,1,15) следует, что
s' — Sr= — R ln.v'., если р '= р ? . (18,1,17)

В (18,1,17) l n * r <0 ,  так как мольная доля — правильная дробь.
Таким образом, в отличие от мольной внутренней энергии 

и мольной энтальпии при одинаковом давлении в смеси и унар
ном газе Аг (т. е. при р' =  р°) мольная энтропия газа Ат в смеси 
больше, чем в унарной фазе, образованной этим газом.

Переходя к энтропии всей смеси, имеем согласно (18,1,11)
и (18,1,16):

с с

s- =  2  п х  = 2  п: [  r  in ^  -  r  in * ; + <р, (о ] ;
* 1

9 С

отсюда, так как х'г — , 2  п, — пг,
I

с с
S ' — n'R  l n ^ - 1  n'R  ln n' — R 2  «r ln n’f --f 2  я/фг (0- (18,1,18)

i î
4°. Мольную свободную энтальпию g? унарной фазы, образо

ванной идеальным газом Аг, легко выразить через t и р,°. Дей
ствительно, но (9,9,3)

3G»

(18,1.191



или по (18,1,14)
Г [ *  1 п - ^ + ФД /) ]  .

Раскрыв скобки, имеем
£? «  К  -  ЯГ 1п ЯГ -  7<рг (/) +  ЯГ 1п р?. (18,1,20)

Так как Л? —функция температуры, то в правой части (18,1,20) 
первые три слагаемых зависят только от температуры; их сумма 
может быть обозначена через фг(/):

Л? — ЯГ 1п ЯГ -  Гер, (1) =  1|>, (I)(18,1,21)
Тогда

£г° =  фг (/) + Я Г  1пр?. (18,1,22)
Мольная свободная энтальпия газа Аг в смеси выражается 

аналогично g?:
¿т = К - Т $ 'г. (18,1,23)

Но по (18,1,7) Л; =  Л?; поэтому, воспользовавшись (18,1,20), 
получаем:

ёг = К -  ЯГ 1п ЯГ -  ГФг (/) +  ЯГ 1п />;,
или на основании (18,1,21)

=  фг(/) + Я Г  1пр;. (18,1,24)
Выражения (18,1,22) и (18,1,24) для и ¿г вполне одинаковы 

по форме, как и выражения (18,1,14) и (18,1,15). Это означает, 
что мольные энтропия и свободная энтальпия идеального газа Ат 
в смеси выражаются посредством температуры смеси и парци
ального давления этого газа совершенно так же, как мольные 
энтропия и свободная энтальпия унарного газа Аг — посредством 
его температуры и давления.

Наконец, так как по (18,1,4),
Рг — Р Лг,

то можем написать:
ё'г =  фг (0 4- ЯГ 1п р' +  ЯГ 1п х'г. (18,1,25)

Вот несколько различных выражений для разности £г — ёг- 
Согласно (18,1,19) и (18,1,23)

ё г -ё т =  -Г (5 ;-5 ,° ) . (18,1,26)
Из (18,1,26) вытекает, что разности ё ’г — ёг и — 6? противопо
ложны по знакам. Выражения (18,1,22) и (18,1,24) дают:

- #  =  я г  (1пР;-1п/>?) =  я г  1 п £ . (18,1.27)

24 А А Ак#пян 369



При Рг = р' согласно (18,1,4)

вследствие этого при р* = р '
ёг — £?=  ИТ \пхг. (18,1,28)

Как известно из (9,9,2), свободная энтальпия смеси идеальных
с

газов где: Ст — свободная энтальпия газа Аг в смеси;
Л/ / 9вг --

В последующем нам будет полезно другое выражение свобод
ной энтальпии смеси идеальных газов:

С' = / / ' - Г 5 \  (18,1,29)
с с

где по (18,1,10) и (18,1,11) =  5 ' =  а опре-
1 1

деляется одной из зависимостей (18,1,15) —(18,1,16').

§ 18,2. Парциальные мольные величины 
в смеси идеальных газов

1°. По определению (15,1,5) парциальный мольный и'г объем
. ~ „ /  дУ  \газа Ат в смеси равен частной производном ( -¿-г ) , где

4 0пг Л,р\п^
индекс п0 означает постоянство всех чисел молей, за исключе
нием п'г. Таким образом, эта частная производная берется при 
постоянных (, р’ (р' —общее давление смеси) и всех числах 
молей, кроме пг.

По (18,1,5)
(  дУ  \  /' дУ  \  /'  дп' "\  Я Г Г дп' \
V дПГ А ,  Р'Пл 'ч дп' Л .р Л и = ~ т {, ' в к )

а по (18,1,2), так как изменяется только ъ- и дп —дп‘г,

дп'г ~  1 *

Следовательно,

ЯГ

' _  (  дМ' \  _  ЯГ
"Г" \ дпг п ~  Р' • (18.2. 1)

Но ---- это мольный объем любого идеального газа при темпе
ратуре Т и давлении р \  Итак:

[18-А] Парциальные мольные объемы всех идеальных газов, 
образующих смесь, одинаковы и равны мольному объему любого
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идеального газа при температуре смеси и давлении, равном общему 
давлению р' смеси.

2°. Парциальная мольная внутренняя энергия газа АГ в смеси
„ . . Г  д и ' \идеальных газов равна частной производной ( -¿-г ) , причемV 0Пг X I, 7/,

смысл индекса п$ в точности такой же, как в (18,2,1). Внутрен
няя энергия и ’ смеси вовсе не зависит от р , и по (18,1,8)

Г  дЦ ’ \

^  ^ пг ) I, р', т»у
-=и°г. (18,2,2)

так как кроме п, числа молей всех других газов постоянны, 
а и°, и°г, . . . ,  «с постоянны при постоянной температуре. Это 
означает:

[18-Б] Парциальная мольная внутренняя энергия идеального 
газа Аг в смеси равна мольной внутренней энергии унарной с/шы, 
образованной этим газом, при температуре смеси.

Аналогично (18-Б] из (18,1,10) следует:

г  '>"■ л (18,2,3)

[18-В] Парциальная мольная энтальпия идеального газа Л, 
в смеси равна мо.гьной энтальпии унарной фазы, образованной 
этим газом, при температуре смеси.

3°. Частная производная ( -т^- \ > равна парциальной моль*
ч и'{|- У /, р '. Пу

ной энтропии идеального газа Аг в смеси газов. Эта производная 
определяется дифференцированием (18,1,16') поп,'. При этом нужно 
иметь в виду, что числа молей всех других газов (кроме пТ) 
постоянны, и поэтому:

дп'_ 
ди:

ди

дПг Т п ' 1,1 п-о»;

и п‘) д(п ' 1и п') дп'
дп' дпг

Отсюда

V 0п; =  Л 1 п Д £ --/?1 п £ - +  <М0,

или, так как ~г х\, то по (18,1,16)

V оп1 ; (' Р.ги>0
ят
г’ /?1пх; +  фг (0* (18,2,4)
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(18,2,5)

В том частном случае, когда / /  =  /??, имеем но (18,1,17):

=  s°r — R In x'r > sог

(так как x'r <  1). Таким образом:
[18-Г] Парциальная мольная энтропия газа АТ в смеси идеаль

ных газов равна разности s, — R In х ‘г, причем s® — мольная энтро
пия унарной фазы, образованной идеальным газом Аг, температура 
и давление которой соответственно равны температуре и общему 
давлению смеси.

Из (18,2,5) следует, что при изобарно-йзотермическом умень
шении мольной доли газа АТ в смеси его парциальная мольная 
энтропия увеличивается. Действительно, при этом | In лгг | увели
чивается, a Sr ue изменяется, так как t — const и р? =  р '=  const.

4°. По определению химический потенциал \i’r газа в смеси
равен:

/  3G’ \
р .< ’

или [см. (18,1,29)]

(18,2,6)

(18,2,6')

Воспользовавшись (18,2,3) и (18,2,5), находим:
^; =  Л? — Ts°r 4- RT  In x'r 

или, так как Л? —Ts? —g?f
\*’r=g? + R T \ пх:. (18,2,7)

[18-Д] В смеси идеальных газов химический потенциал газа Аг 
равняется g°r -j- RT  In x,', где g?- мольная энпшлышя унарной фазы 
системы, образованной этим газом, температура и давление 
которой равны температуре и общему давлению смеси, а х'Г — 
мольная доля газа А, в смеси; In х'г <  0, и поэтому Цг <

5°. Согласно [17-А] в неравновесной неоднородной системе, 
одним из компонентов которой является Аг, последний переходит 
при р = const, / =  const в ту фазу, в которой его химический 
потенциал меньше.

Применим этот результат к системе, в которой фаза Ф° образо
вана идеальным газом Аг, а фаза Ф’ представляет газовую смесь, 
содержащую Лг. Предположим, что эти две фазы отделены полу
проницаемой диафрагмой, свободно пропускающей газ АГ и вовсе 
не пропускающей остальные газы, входящие в смесь. Пусть 
температура и давление фазы Ф° соответственно равны темпера
туре и давлению фазы Ф'. В этих условиях (18,2,7) применима, 
и мы имеем:
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Ho gr — мольная свободная энтальпия газа Аг в фазе Ф°; а так 
к а к  Ф° —однокомпонентна, то по ( 15*rj и (17,7,1) =  Следова
тельно, р,?> и поэтому при п о с т о я н н ы х  т е м п е р а т у р е  
и д а в л е н и и  газ Аг будет переходить из Ф° в Ф \ Этот процесс 
будет продолжаться до полного исчезновения Ф°.

§ 18,3. Идеальные фазы
Г. Мы видели из (18,2,7), что в смеси идеальных газов хими

ческий потенциал газа Лг выражается так:
^  =  gr +  RT  In x'r\ (18,3,1)

при этом gr — функция температуры и общего давления смеси 
и совершенно не зависит от х'г, т. е. от состава смеси.

[18-Е] О п р е д е л е н и е :  всякая фаза Ф \ в которой химиче
ский потенциал какого-нибудь компонента Аг выражается равен
ством :

p; =  co;(i, p ')-\-R T \nx'r, (18,3,2)
где (Ьг(/, р') —функция температуры и общего давления р' фазы, 
называется идеальной.

Частным видом выражения (18,3,2) является зависимость:

14«=«;(*, р'). (18,3,2')
Это имеет место при x'r ~  1, 1пхг =  0, т. е. в тех случаях, когда Ф'
образована только компонентом Аг. Счедовательно, всякая унарная 
фаза, независимо от се агрегатного состояния, является идеальной. 
Согласно (18,3,1; и (18,3,2) смесь идеальных газов —тоже идеаль
ная фаза. В смеси реальных газов химический потенциал газа АТ 
не выражается формулами (18,3,1) и (18,3,2); поэтому смесь 
реальных газов не является идеальной фазой.

Неунарные идеальные фазы в зависимости от их агрегатного 
состояния называются идеальными смесями и идеальными (жидкими 
или твердыми) растворами.

2°. Для правильного пользования зависимостью (18,3,2) важно 
иметь ясное представление о функции (iv(f, р'); для этого же, 
в свою очередь, нужно знать, изменяется ли агрегатное состояние 
идеальной фазы при изобарно-изотермическом изменении мольной 
дачи компонента АТ от 0 до 1. Представим, например, что при 
заданных значениях / и р' каждый из компонентов фазы, взятый 
в отдельности, находится в жидком состоянии. Очевидно, их смесь 
тоже будет жидкой при любых значениях (от 0 до 1) мольной 
дачи хг компонента Аг.

Рассмотрим теперь другой случай. Допустим, t идеальной фазы 
выше критической температуры компонента /!г; тогда этот компо- 
нент, в отдельности взятый, при всех давлениях будет в газо
образном состоянии. Поэтому, если все остальные компоненты
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находятся в жидком состоянии, то при малых значениях х г смесь 
будет жидкой; при хт =  1 фаза образована только компонентом Лт 
и поэтому должна быть газообразной. Таким образом, в этом 
случае при изобарно-изотермическом изменении х г от 0 до 1, 
агрегатное состояние фазы изменяется: фаза, жидкая при малых 
значениях х г, становится затем газообразной (при х г— \).

Очевидно, можно представить и другие случаи, когда при 
изменении хг от 0 до 1 агрегатное состояние фазы изменяется.

3°. Прежде всего обратим внимание на то, что в определении
(18,3,2) член Я П пх', общий для всех идеальных фаз. Поэтому 
идеальные фазы могут отличаться одна от другой только видом 
функции о),'(/, р'). Так, в смеси идеальных газов по (18,1,25)

gr = ^ ,  по (18,3,2) и (18,1,25) о)г(Л р') —фг(/) +  ЯТ1пр'.
Если же идеальная фаза жидкая, то влияние (У на ц'г и, следова
тельно, на (•),'■(/, р ') мало; при низких температурах этим влиянием 
можно в первом приближении пренебречь и считать о ' (Л р') 
функцией только температуры. о>г(Л р') —функция / и р', завися
щая в общем случае от природы всех компонентов фазы. Так, 
если две идеальные смеси Ф' и Ф" находятся в одном и том же 
агрегатном состоянии, имеют одинаковые температуры / и одинако
вые давления р '=  р", но компонентами Ф' являются Ах и А2, 
а компоненты Ф" составляют /1, и А,, то в общем случае

ч>1(Л Р') Ф «¡(Л Р')-
Это вполне аналогично тому, что, например, мольная энтальпия 
идеального газа —функция только температуры: Л— /*(/); но эта 
функция зависит от природы газа: при одной и той же темпера
туре мольные энтальпии двух различных идеальных газов различны.

Обозначим через Ф® унарную фазу, образованную компонентом 
Дг и имеющую те же температуру 1 и давление р', что и фаза Ф \ 
Понятно, что при хг — 1 фаза Ф' становится вполне одинаковой 
с Ф\1; но при А'г <  1 агрегатные состояния смеси Ф' и фазы Ф? 
могут быть различными.

Покажем, что если агрегатные состояния Ф' и Ф°г одинаковы, 
то функция сог(/, р ') зависит только от природы компонента Аг. 
Действительно, при постоянных / и р' и неизменном агрегатном 
состоянии Ф' функция о)^(/, р') нс зависит от мольной доли Хг, 
и ее физический смысл при любом значении х'г будет таким же, 
как при х'г= 1. Но при х\ =  1 согласно (18,3,2) и (18,3,1) имеем:

и; =  о>; (/, р');
Р, =  £? (Л р').

где ¿1 ((, р ') — мольная свободная энтальпия фазы Ф°г при темпера
туре / и давлении р \  Сравнив два выражения, получаем:

»;(<, Р')=Й?(Л Р'У(18,3,3)
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Это значит:
(18-Ж] Если при заданных значениях t и р агрегатные состоя

ния фтазы Ф°г и идеальной смеси Ф' одинаковы, то
Р ')= ёг  (/, р'),

и поэтому со г (/, р ’) зависит от природы компонента Аг, а не всех 
комп и нентов смеси.

Когда при одинаковых температурах и одинаковых давлениях 
агрегатное состояние фазы Ф? отличается от агрегатного состояния 
смеси Ф \  ничего нельзя сказать о зависимости функции со (Л р') 
от природы компонентов. Иногда говорят, что в этом случае функ
ция (о(/, р )  равна мольной свободной энтальпии, которую имел бы 
компонент Аг, находясь при температуре / и давлении р‘ в том же 
агрегатном состоянии, что и смесь. Но ведь речь идет как раз 
о том случае, когда агрегатные состояния фазы Ф? и смеси не
одинаковы.

4°. Предположим, что фаза Ф образована с компонентами (с >  1). 
Докажем теорему.

[ 18-3] Если в фазе Ф для химического потенциала компонента 
Аг справедливо выражение

рг =  соР(/, р) + ЯТ 1пхг, (18,3,2)
то и химический потенциал любого компонента А$ должен выра
жаться аналогичным образом:

=  р) +  Я Т \п х л. (18,3,4)
Д л я  доказательства воспользуемся зависимостью (15,6,2):

два J t, р, па \  дпТ J  t, р, ’ (18,3,5)

где индекс па означает постоянство всех чисел молей, за исключе
нием лй, а индекс л0 — постоянство всех чисел молей, за исклю
чением пГ.

Производную в левой части (18,3,5) можно определить, исходя 
из (18,3,2), так как

E d i t Г \  _ _ / \ д \ ± ' \  |(  д *Г \
\  Art #у/ < , Р .  т>а  \ ч д х г .) i . P К d ' h J

A d i i r  "\  = R T

\  д х г У) t , p х г

(18.3.6)

(18.3.7)

Чтобы определить производную ( 4 ^ 0  , вспомним, чтоЧ on а Л,ъ, па 
ЛгхР =  -^-; если все числа молей постоянны, за исключением пя, то

dnT — 0, dn = dn3 и dxT = — ^  dn =  — ~  dnt .
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Таким образом,

Из (18,3,6), (18,3,7) и (18,3,8) получаем:

V дп& ){, р,па п

(18,3,8)

(18,3,9)

Аналогично (18,3,6) и (18,3,8) 

ч дпг у(,р,п

с (18,3,8') и (18,3,6') дает:

Ч ^П,

дпг

< =  соп$1, р — сопб!, находим:

ч дпг ) 1 ; (18,3,6')
пв

_ X,
п * (18,3,8')

ЯГ
п . Это равенство вместе

ЯГ (18,3,10)

с1х$ и проинтегрировав при

1Д4 =  Я7Чп*в +  ©,(*, р), (18,3,11)
где <а3(/, р) — интеграционная константа, являющаяся функцией 
тех величин (в нашем случае I н р), которые оставались послоян- 
нымй при интегрировании. Зависимость (18,3,11) подтверждает 
теорему [18*31.

5°. Из [18-3] следует, что с-компонентная идеальная фаза 
может быть определена как такая, в которой химический потен
циал любого компонента Аг выражается равенством (18,3,2):

рг =  сог(/, р) + Я Г  1пхг, 
г — 1,2,  . . . ,  с.

§ 18,4. Парциальные мольные признаки 
идеальной фазы

1°. Нам нужно установить связь между парциальными моль
ными признаками компонента в смеси с одноименными мольными 
признаками чистого компонента при тех же давлении и температуре. 
Для этого обозначим через о?, К  мольные объем, энтропию 
и энтальпию унарной фазы Ф?, температура и давление которой 
совпадают с температурой и давлением смеси Ф', и обратим внимание 
на то, что любая (идеальная или неидеальная) фаза при хг=1 
переходит в фазу Ф?; следовательно, при хг = 1

и'г =  иг, б'г =  э?, Иг =  Й?.
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Кроме того, в случае произвольной (идеальной или неидеальной) 
фазы имеем для компонента Аг по (17,2,4), (17,2,3) и (17,2,5') 
при любом значении хг от 0 до 1:

(18.4.2)

(18.4.3)

(18.4.4)

где IV, и Лг —парциальные мольные объем, энтропия и энталь
пия компонента Ат в фазе Ф‘.

Левые части (18,4,2) — (18,4,4) в случае идеальности фазы Ф' 
определяются на основании определения (18,3,2):

\1г =  о>;(/, р) +  11Т\ппХг.
Поэтому, найдя частные производные Цг по р' и можем написать 
(при любом значении хт от 0 до 1):

, г р') 1 / ц  ч

* ~ Г

др
<К(Л Р’)

д( 1 —J р

к = ы г ( 1 ,р ) - т \  ам;^ р,) ] Р= /.;(<, р').}

(18,4,2')

(18,4,3')

(18,4,4')

Так как частные производные функции о)г {/, р) тоже дожны быть 
функциями / и р', то Vг и И’т оказываются функциями / и р' 
и вовсе не зависят от состава смеси Ф \ т. е. не изменяются при 
изобарко-изотермическом изменении х'г от 0 до 1.

Таким образом, (18,4,1), (18,4,2') и (18,4,1), (18,4,4') приводят 
к следующему заключению:

[18-И| Парциальные мольные объем и энтальпия компонента 
в идеальной смеси соответственно равны мольным объему и 
энтальпии фазы Ф?, имеющей те же температуру и давление, 
что и смесь:

4  =  0?; (18,4,5)
К  = И1 (18,4,6)

Согласно (18,4,1) и (18,4,3') при х'г — 1 (1п 1=0)  имеем:
г д< р) -] .

поэтому из (18,4,3') следует:
э'г = з? — Я 1п х'г,

— я? =  — П 1п Хг >  0. (18,4,7)
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Это значит:
(18-К1 Если идеальная смесь и фаза Ф? имеют одинаковые 

температуры и одинаковые давления, то парциальная мольная 
энтропия компонента Лг превышает на (•— Я 1п х'г) мольную 
энтропию фат Ф°г.

По определению энтальпии имеем:
К  — и'г-^р'Огу Л? =  ы® -Н р'с̂ 'г,

где и'г и и? —соответственно парциальная мольная внутренняя 
энергия компонента Аг в идеальной смеси и мольная внутренняя 
энергия в фазе Ф?.

По [18-И] К - К ,  Ог = Ог] следовательно,
=  (18,4,8)

Результаты (18,4,5) — (18,4,8) справедливы для любых идеаль
ных смесей, независимо от того, одинаковы ли агрегатные состоя
ния фазы Ф0 и смеси, когда в последней хг <  1. В частности, 
эти результаты применимы и к смесям идеальных газов, что видно 
из § 18,1.

2°. Покажем, что условие (18,3,2) эквивалентно совокупности 
трех условий: (18,4,5) (18,4,7) и (18,4,8). Умножим обе части
(18,4,5) на р, обе части (18,4,7) на Г и сложим с (18,4,8):

К  + Р'иг-  Тз'г =  и°г +  р'и°г -  75? +  ЯГ 1п х'г. (18,4,9)

Левая часть (18,4,9) равна в правой части ы?, р’о°г и Те* 
как мольные признаки унарной фазы Ф? являются функциями 
р1 и Г. Поэтому можно положить:

и°г +  р'и*. — Тз°г= со; (/, р').

Таким образом, (18,4,9) примет вид условия (18,3,2): 
р', =; ы'г (/, р') -Н ЯГ 1п х'г.

Это и показывает, что условие (18,3,2) эквивалентно совокупности 
трех условий: (18,4,5), (18,4,7) и (18,4,8).

§ 18,5. Скрытая теплота и внешняя работа 
образования идеальной смеси

1°. Изотермическое образование однородной смеси из компо
нентов можно представить осуществленным и обратимым и необра
тимым образом.

Например, если компоненты Л, и Лг имеют одинаковую тем
пературу, находятся под одним и тем же давлением и отделены 
друг от друга непроницаемой диафрагмой, то удаление последней 
нарушит равновесие, и образование смеси окажется необратимым.

Если Ах и Лг —газы, то посредством двух полупроницаемых
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поршней, каждый из которых пропускает только один из газов, 
можно осуществить обратимое смешение этих газов (см. § 4,3,4°). 
Посредством полупроницаемых поршней можно смешать обрати
мым образом и жидкости. Обратимое смешение можно предста
вить осуществленным и различными другими способами.

2°. Итак, пусть в начальном состоянии компоненты 
А х, Аг, Ас, числа молей которых соответственно равны 
п1, пт, . . . ,  пе, отделены друг от друга, имеют одну и ту же тем
пературу и одно и то же давление. Пусть мольные объемы 
и мольные энтальпии компонентов Ах, Дг, . . . ,  Ас в этом состоянии 
равны:

с*. А?; о£;А!,а;,
Тогда объем и энтальпия системы отделенных друг от друга 
компонентов будут:

— п^-^-п .2о 5 + - . . + лсу2, |
я н= л >л ;+ « гл ;+ .. .+ « < л ? , }

где индекс н означает начальное состояние.
По удалении диафрагм, отделяющих компоненты друг от друга, 

произойдет необратимое изобарно-изотермическое смешение. Объем 
н энтальпия смеси Ф' (индекс к) будут:

Ук =  Пур[ +  п%о'г +  . . .  4 -  пеис,

//к — П|Л14 н2А2 4 ... 4 п.сйс.
Если смесь Ф' идеальная, то по (18,4,5) и (18,4,6)

и поэтому

»1
к

>?. .. С о II

{. * ;= * :. ■■ К  — а?,

у * - К и - о .  1 
/ / К-  Я н -  О, I

(18,5,2)

(18,5,3)

т. е. приращения объема и энтальпии при изобарно-изотермичес
ком образовании идеальной смеси равны 0.

Но в изобарном процессе
^ е н к -Р (^ к -К н ) , I

Спк — Н к ^п- I
(18,5,4)

Поэтому из (18,5,3) и (18,5,4) следует:
[18-Л] Внешняя работа и скрытая теплота необратимого 

изобарно-изотермического образования идеальной смеси из отдель
ных компонентов (посредством удаления непроницаемых диафрагм) 
равны нулю.

3°. Обратимое изотермическое смешение компонентов 
Л,, Л2, . . . .  Ас не будет изобарным. Покажем это на примере 
смешения посредством полупроницаемых диафрагм. Пусть компо-
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нент Ат (фаза Ф°г) и смесь Ф' отделены полупроницаемой диа
фрагмой, пропускающей только А, (рис. 106), и пусть давление р' 
фазы Ф' постоянно. Обратимый переход Аг в Ф' возможен только 
при условии, что £? =  р ', где —мольная свободная энтальпия 
фазы Ф*, а р ' — химический потенциал Ат в фазе Ф '.

*?, л , ф‘

Р°Г

Рис. 106

При изобарно-изотермическом изменении х'т в смеси Ф' хими
ческий потенциал р' будет изменяться, следовательно, и д°г должна 
изменяться. Между тем =  /), и если давление р°
постоянно, то и окажется постоянной. Таким образом, при 
изотермическом обратимом смешении давление р* должно изме
няться; вследствие этого такое смешение не будет изобарным, 
и к нему нельзя применить (18,5,4).

В обратимом процессе Р(} — Т(13, а в изотермическом обратимом 
процессе нк

Фик ~  Т (5ц — 5Н). (18,5,5)
Аналогично (18,5,1) и (18,5,2) энтропии системы до и после сме
шения (т. е. Я,, и 5,<):

= л,*;+ л,.?; +  • • • +  « X  I . . .
$к =  л,*; +  Л Л + . . . +  псз'с. ) и

Согласно (18,4,7)
=  — Я 1п х[, 5' — $2 =  — Я • 1п;е', . . . ,  э'с — я? — — Л 1п х'е.

(18,5,7)
Выражения (18,5,5) и (18,5,7) дают:

(Зек обр =  — /?г (п[ 1п х\ +  п\ 1п х\ -I------- 1- Пс 1п Х’с) =

=  - К Г 2 > И  п*;. (18,5,8)1
СЗвкГобр >  0, так как 1п х\ < 0 ,  1пх' <  0 и т. д.

Число молей смеси п' =  п[ +  пс\ поэтому скрытая
теплота обратимого образования одного моля смеси:

— е т  (Х[ 1п х\ А- х ’91п х'% А------- (- х'с 1п х'с) =
с

=  - Я Г 2 * Л п * ; .  (18,5,9) 
1

4°. Можно показать, что при заданной температуре скрытая
Фнк обртеплота— — достигает максимума, когда молярные доли всех
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компонентов одинаковы:
1

*1  =  * , =  • • • =  * с  =  у  •

Чтобы упростить вычисления, докажем это для случая, когда 
с —2:

———  =  — (Л'х 1п +  л:, 1п х2);
-|- х' =  1, ¿/х' =  — ¿Х[.

Обозначим через 1  сумму х[ \пх[  +х'г \пх[;
dZ =  (1пх [ + \)  (1х[ +  (1пх'4- 1)Лх\,

или по (18,5,10)

(18,5,10)

Следовательно,

дЪ , , ,— 1ПХ, — 1пХ#.

дг¿¿Г =  о при х; =  х;;

4 ( М ) = - к  * < - - к а х ' = ( Л + - к ) <1< '
откуда

Фнк обрТаким образом, 1 достигает минимума при х\ — х\, а
<= —̂RTZ достигает максимума при х' =  х|.

5°. Внешнюю работу изотермического обратимого образования 
идеальной смеси легко определить, исходя из того, что согласно 
первому началу

QllK 4"  спи — обр Н" ^ ГНК обр«

По [18-Л] ^ик обр ”1* обр 0, откуда по (18,5,8) и (18,5,9)
И7енк обр =  +  п'ЯТ  (х| 1п х[ 4 -  хг 1п хг 4 -------------Ь х ’с 1п Хс) ( 18,5,11)

[18-Л] или (18,4,8) приводит к заключению, что при изобарно- 
изотермическом образовании идеальной смеси из отдельных ком
понентов внутренняя энергия не изменяется.

§ 18,6. Условие равновесия идеальной Смеси, 
в которой возможна химическая реакция

1°. Представим идеальную смесь, в которой возможна хими
ческая реакция. Пусть компонентами смеси будут Ах, А2, . . .  
. . . ,  Ак, Ак¥1> . . . ,  Л,, а уравнение реакции

а 1^14~02^а 4~ • • • =  0; (18,6,1)
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таким образом, компоненты Акп , . . . ,  Ас — нейтральные, не участ
вуют в реакции.

Наша цель —найти условие равновесия смеси. Обозначив 
через в  свободную энтальпию смеси, а через |1Г и пт — химический 
потенциал и число молей компонента Аг смеси, имеем по (15,6,3):

I
б = 2 И г лг- (18,6,2)1

Согласно (15,6,1) при изобарно-изотермическом изменении чисел 
молей:

(
=  2  Мт <1пт. (18,6,3)

Если изменения чисел молей вызваны реакцией (18,6,1), то
йпг = аг(1\ [X —степень превращения, причем нужно принять, 
чт0 ак+ 1  = аи*2 = . . .  =  а { =  0, так как нейтральные газы не участ
вуют в реакции.

(18,6,4) и (18,6,3) дают:

¿р|С= ( £  М г О ^ . (18,6,5)1
При равновесии 6' =  0, и поэтому

к
2<Ч*г =  0. (18,6,6)
I

где в случае идеальной системы р,г =  с)г(/, р) +  К Т \п х г. Счедо- 
вательно, (18,6,6) приводит к результату:

к к
№' 2  цг1п хг А- Ц  аг(о, (Л Р) =  0.

I I
Положим

к
2  аг *п хт -  1п К х, Кя =  л?», х? , (18 ,6 ,7 )
1

к
2 а г©г(/, р) — ©(/, р). (18,6,8)
1

Тогда условие равновесия идеальной смеси получится в виде:
РТ \пК х — — ш(/, р ). (18,6,9)

Отсюда следует, что константа равновесия Кх — функция ( и р, 
так же, как и константа Кх равновесия смеси идеальных газов.

Разница между смесью идеальных газов и произвольной 
идеальной смесью состоит в следующем: в общем случае произ
вольной идеальной смеси сог(*, р), а следовательно, и Кх зависит 
от природы всех компонентов Ах, Л2, . . . ,  Л, смеси; в смеси же
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идеальных газов К х зависит только от природы активных газов 
Лх, /12, . . . ,  Ак [см(8, б, 8)].

2°. Чтобы установить зависимость Кх от * и заметим, что 
аналогично (18,6,3)

I I
¿„У =  2 иг(1п/, (1р1н  = ^ М«г.

где vrл Иг — парциальные мольные объем и энтальпия компонента Аг 
в смеси. Отсюда аналогично (18,6,5)

( ж ) „ - 2 - Я

или на основании (18,4,2'), (18,4,4') и (18,6,8)
(  д У \  I'  д(оа ,р )  \ (  дИ \
V  дХ ”  11 дР - 1 | ’ V  дХ )

Согласно (18,6,9) и (18,6,10)
Г д 1п Кх >\ - С  дЧ др у 1  дХ ),

(18,6,10)

(18,6,11)

где (11. — увеличение объема смеси при увеличении степени X 
превращения на единицу;

» ( / ,  р ) - т{  Э1п Кх \
' Л о> {/, р) 

ИТ
V а/ )  р ~ 1 р

или по (18,6,10)
/  а 1п Кх Л 1 Г дИ
V Л  "  к п к дХ

так как

К =

д/

(18,6,12)

где —скрытая теплота увеличения степени превращения реак
ции на единицу.

(18,6,11) и (18,6,12) совпадают соответственно с (8,6,24) 
и (8,6,21), выведенными для смеси идеальных газов.

§ 18,7. Общее уравнение равновесия системы, 
состоящей из унарной и бинарной фаз Ф' и Ф"

1°. В § 4, 5, 6 настоящей главы были рассмотрены однофазные 
идеальные смеси. Теперь мы переходим к таким двухфазным 
системам, одна из фаз которых является идеальной бинарной 
смесью, а другая унарна и образована одним из компонентов
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идеальной смеси. Обозначим через Ф' унарную фазу, через Ф" — 
бинарную; общий компонент назовем А1У а второй компонент 
фазы Ф" обозначим A.¿. Заменив удельные величины и массы 
мольными величинами и числами молей, получим из (17,4,1) 
и (17,4,8):

dt -f v¡ dp' =  v[ dp” -f <*¡ dnv (18,7,0)

где / 4  —скрытая теплота перехода 1 моля компонента Л, из Ф' 
в Ф" при постоянных р' и р”\ о[ — мольный объем Ау в фазе Ф'; 
о* — парциальный мольный объем компонента Л, в фазе Ф \
а а « =  ^

Вскоре нам понадобится частная производная

r-(£)„
Зависимость (17,4,2) примет вид:

п” dx¡dn\ =
*г

Поэтому на основании (17,4,3) получаем:

а <1п=и1и,М у"
Х \

Введя это выражение в (17,7,1), имеем:

+ dp' = v¡[dp"- dx¡

(18.7,1)

или, так как в идеальной фазе согласно (18,3,9) {Гл" =  —R T , то

^ - d l+ v '.d p ’ ^ v l d p ' + ^ i - .(18,7,2)1 Л|
В том частном случае, когда давления на обе фазы одинаковы. 

р' — р" =  р и dp' — dp” — dp
или когда давления р' и р" неодинаковы, но их разность по
стоянна—

р" — р — const, dp" =  dp' £= dp, 
выражение (18,7,2) упрощается:

Lidt — (v[—v[)dp =  RT. (18,7,3)

Уравнения (18,7,2) и (18,7,3) справедливы при любых агре
гатных состояниях Ф' и Ф", когда Ф" — идеальная фаза.

Т . Обозначим через Ф" унарную фазу, которую образовал бы 
компонент Л,, имея те же давление и температуру, что и бинарная 
фаза Ф". Пусть oj, h\, sj — мольные объем, энтальпия и энтропия
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фазы Ф®, а с'р Н\ и — парциальные мольные объем, энтальпия 
и энтропия компонента А 1 в фазе Ф". По (18,4,5), (18,4,6)

=  Ю. I 
4 = 4 = 4  (Л Р"). I (18,7,4)

Ввиду обратимости

и по (18,7,4)

процесса, выраженного уравнением (18,7,3),
Г ^ - в ' )  =  ¿1 =  4 - 4

¿1 =  4 - 4 *  М Л  Л .  (18,7,5)
Следовательно, окончательный вид уравнений (18,7,2) и (18,7,3) 
будет таким:

ф -  <г/ +  «; Ф '  =  «; <1р"+ ;  (18.7,6)/ -*1
ф - Л - К - г Э Л р — (18,7,7)

3°. В уравнениях (18,7,6) и (18,7,7) одно обстоятельство су
щественно важно: в (18,7,6), кроме температуры, одинаковой 
во всех точках системы, давлений / / ,  р", относящихся соответ
ственно к фазам Ф \ Фп и изменений сИ, (1р\ с1рп этих величин 
все остальные величины

¿1 — 4 —4» 4» 4
относятся к чистому компоненту Л,, участвующему в обеих фазах. 
То же самое имеет место в (18,7,7) с тем отличием, что давле
ние р относится ко всей системе. Следовательно, все результаты, 
к которым приводят уравнения (18,7,6) и (18,7,7), зависят от 
общего компонента Л, и не зависят от компонента Л2, находя
щегося только в бинарной фазе Ф". Отсюда, между прочим, сле
дует, что уравнения (18,7,6) и (18,7,7) применимы и в том слу
чае, если компонент Л5 заменен несколькими компонентами В , С, Ь . 
которые не нарушают идеальности фазы Ф".

§ 18.8. Законы Рауля и Генри
1°. При исследовании свойств идеальных систем применимы 

и определение (18,3,2), и уравнения (18,7,6) и (18,7,7). Однако
(18,7,6) и (18,7,7) обычно более полно освещают вопрос, чем
(18,3,2). Поэтому в последующем будем пользоваться уравне
ниями (18,7,6) и (18,7,7); пример применения (18,3,2) приведен 
в § 18,9.

Рассмотрим систему, в которой унарная фаза Ф’ может счи
таться за идеальный газ Л„ а бинарная фаза Ф" — жидкая. При
меры: 1) Ф' — идеальный газ Л„ а Ф" —раствор газа Л, в неле
тучей жидкости; 2) Ф" — раствор нелетучего компонента Л2 в ле-
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тучей жидкости Л,, а Ф' — пар жидкости А х, рассматриваемый 
как идеальный газ. Принимая Ф' за идеальный газ, мы должны 
положить:

= v[dp' — R T dlnp ';

поэтому (18,7,6) примет вид:
Li dt +  RT d In р' =  v\ dp” 4-R T d  In x'v  (18,8,1)

или

RT(iln ( K )  -  v]

Обозначив отношение Arчерез К, имеем:
Xl

RT d In К =  о? d p " -L .d t ,  K -= K -. (18,8.2)Xl
Здесь d In К выражается посредством dp” и dt, следовательно, 

/С — функция р” и t\ К =  К (/Л О-

При р” — const, / =  const, также К — Л- —const.Ai
Применим (18,8,2) в предположении, что Ф" представляет 

раствор нелетучего компонента Л, в летучей жидкости Л,, 
а Ф '— пар этой жидкости. В таком случае при х]~  1, мы имеем 
унарную систему жидкость — пар с неодинаковыми давлениями 
на жидкость и пар: давление на жидкость равно / / ,  а давление 
на пар обозначим через рп . Согласно (18,8,2) при р” — const, 
t =  const

£  =  т  = K ( l ,p l .  (18,8,3)
т. е. р01 — функция температуры и давления р”. Это находится 
в полном согласии с § 10,9. Таким образом,

=  (18,8,4)
Зависимость (18,8,4) носит название закона Рауля.
2°. Закон Рауля в несколько ином виде получается из (18,7,7) 

когда давления на обе фазы одинаковы.
Кроме допущения, что фаза Ф' является идеальным газом, 

предположим erne, что и? пренебрежимо мал по сравнению с v\. 
Так, например, округляя все числа, имеем для сличая, когда 
Л, — вода: R — 0,08; при Т  =  300 К, р =  1 атм, ь-“ =  20 см1 =  0,02 л

0,08*300
1 т. е. и ,: v I

1200 •
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Очевидно, в таких условиях можно пренебречь мольным объемом 
и*, и (18,7,7) примет вид:

+  =  пх], (18,8,5)

, РТиди, так как о1 — — >

КГ <11п ( Л . (18,8,6)

Положив/( =  — , видим из (18,8,6), что К — функция только *1
температуры:

4 - =  /((/), КГс1Ы К= - ^ ( 1 1 .  (18,8,7)

При а* =  1 фаза Фн становится унарной, и система состоит 
из жидкой и паровой фаз, образованных компонентом А1 и име
ющих одинаковые давления. Обозначив это давление через р\х 
получим из (18,8,7):

-£- =  Т -  =  р; =  * (/) . (18,8,8)

Отсюда следует, что р\ — функция температуры, как и должно 
быть для моноьариантиых систем, какою является двухфазная 
унарная система при одинаковом на обе фазы давлении р\.

Из (18,8,8) получаем:
Р =  р Х . РГ =  /С(0. (18,8,9)

(18,8,9) —другой вид закона Рауля.
Итак, оба вида закона Рауля— (18,8,4) и (18,8,9) — заключа

ются в прямой пропорциональности давления пара летучего 
растворителя мольной доле растворителя в растворе; коэффициент 
пропорциональности равен давлению пара унарной системы 
жидкость —пар.

Два вида закона Рауля отличаются друг от друга тем, что 
в (18,8,9) давление на жидкость равно давлению пара, а в (18,8,4) 
давление на жидкость больше давления пара. О том выражении 
закона Рауля, которое получается без каких-либо допущений 
(следовательно, не нуждается и в предположении, что пар —иде
альный газ), см. § 22,5,4°.

3°. Зависимости (18,8,4), (18,8,9) справедливы и в том случае, 
если идеальная смесь Фи находится не в жидком, а в твердом 
состоянии. В последующем под термином конденсированная фаза 
будем понимать как жидкую, так и твердую фазу.

Так как х \ = \ — х”л (где х"г — мольная доля компонента А  ̂
в смеси 0"), то (18,8,4) и (18 8,9) можно соответственно пред
ставить так:

р'  =  р01(1 -д £ ), р =  Й(1-д£)>
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или
701—1 р \-р

р? (18,8,10)

При изотермическом изменении мольной доли компонента Л, 
в идеальной смеси от 1 до х", т. е. при введении в конденси
рованную фазу, образованную компонентом А х, такого количества 
компонента Л2, чтобы его мольная доля оказалась равной х\ , 
давление пара Л, уменьшается от р01 до р \  от р* до р.

Таким образом, каждая из разностей
Р01-Р '*  Р°х- Р

представляет понижение давления пара, вызванное введением 
в конденсированную фазу компонента Л2; дроби

называются относительными понижениями давления пара. Поэтому 
зависимости (18,8,10) можно прочесть так: относительное пони
жение упругости пара, вызванное введением в унарную систему 
конденсированная фаза —пар такого нелетучего компонента, при 
котором конденсированная фаза оказывается идеальной, равно 
мольной доле введенного компонента в конденсированной фазе.

4°. Теперь применим зависимости (18,7,6) и (18,7,7) к систе
мам, в которых в рассматриваемом интервале температур и давле
ний летучий компонент Л, не может находиться в жидком состо
янии, а жидким является нелетучий компонент Л2. Пример такой 
системы: фаза Ф' — газ Ах, а фаза Ф" — жидкость Л2, поглотившая 
некоторое количество газа Л, (скажем, Л! —это С02, а Л: —-вода, 
которая при температурах несколько выше и ниже (Т'С может 
считаться нелетучей; при этом фаза Ф' — газообразная С02. 
а Ф" — вода, поглотившая некоторое количество С02; или Л, —это 
0 2. Л2 —серебро; Ф' — газообразный кислород, Ф" — жидкое сереб
ро, поглотившее некоторое количество О,). К системам такого 
характера применимы (18,7,6), когда давления р' и р” на фазы 
неодинаковы, и (18,7,7) — при одном и том же давлении р на обе 
фазы.

При тех же предположениях, которые были раньше сделаны,
(18,7,6) приводит к (18,8,2):

ятй\пк = ̂ .ар"--Ь-м, к = К.I Х|
а (18,7,7)- к  (18,8,7);

Г(Т<ПпК= -±г< Н , К = -$г.1 Л,

Однако теперь нельзя получить ни (18,8,4) из (18,8,2), ни
(18,8,9) из (18,8,7). В самом деле, мы могли получить (18,8,4)
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из (18,8,2), зная, что при х \= \  двухфазная система становится 
унарной, и давлению р" на фазу Ф* соответствует вполне опре
деленное давление р' на Ф'. Теперь же при =  1 система станет 
не только унарной, но фаза Ф" (как и фаза Ф') окажется газооб
разной, и, следовательно, невозможно равновесие при двух раз
личных давлениях р" и р'. Правда, можно опираться на то, что 
при р '- О  в фазе Ф' не будет газа (т. е. не будет фазы Ф'), 
поэтому не будет и поглощенного газа в фазе Ф", т. е. при р' =  О
также х\ — 0; но тогда отношение Дг превратится в неопреде- 
ленность. Другого же соотношения, в котором отношение 
Дг можно было бы определить из одних только теоретических 
соображений, мы не знаем.

Таким образом, в рассматриваемом случае в (18,8,2) отно
шение

можно определить только экспериментальным путем. Аналогично 
этому и в (18,8,7) отношение

может быть теперь определено только экспериментальным путем.
Итак, зависимости (18,8,2) и (18,8,7) устанавливают соответ

ственно пропорциональность между р' и х\ (при р =  const, 
/ =  const) и между р и х\ (при / =  const), причем коэффициенты 
пропорциональности оказываются теоретически неопределимыми. 
Каждая из зависимостей (18,8,2) и (18,8,7) называется законом 
Генри.

В тех случаях, когда t системы такова, что газ Л, мог бы 
существовать в виде жидкости, и, следовательно, при некотором 
давлении р\ могла бы быть в равновесии унарная система 
жидкость — пар, образованная компонентом Л,, можно (18,8,8) 
переписать так:

Смысл (18,8,8'): мольная доля газа А 1 в идеальной жидкой смеси 
равна отношению его давления р к давлению р\ унарной системы 
жидкость — пар, образованной компонентом Ар В частности, при 
давлении в одну атмосферу

Очевидно (18,8,8') справедлива только тогда, если температура 
ниже критической температуры унарной системы жидкость — пар, 
образованной компонентом Л,.

К (0  =

(18Д 8')

389



5°. Зависимость К' и К от температуры и давления р" непос
редственно определяется из (18,8,2) и (18,8,7).
Так из (18,8,2) находим:

( (18,8,11)

(18,8,12)

Согласно (18,8,12) при постоянной температуре зависимость 1пК' 
от давления на фазу Ф" слаба. В § 17,8,2° было показано, что 
когда — вода, то при Т  — 300" К

Д7 1200 •
В (18,8.11) Lj —мольная скрытая теплота перехода компонента 

из Ф' в Ф" при //' =  const, а —Л, мольная скрытая теплота обрат
ного перехода. Так, если Ф" — раствор нелетучей соли в летучем 
растворителе, то — Ц — мольная скрытая теплота превращения 
в пар жидкого растворителя при постоянном давлении на раствор.

В (18,8,7) К зависит только от t, и мы имеем:
d In К ^

dt ~  * RT2 * (18,8,13)

где, как и немного выше, —7  ̂—мольная скрытая теплота пере
хода компонента А1 из Ф" в Ф'; так, что, если Ах — газ, то — 
равна мольной скрытой теплоте перехода газа из жидкого раство
ра в газовую фазу Ф'.

§ 18,9. Закон распределения Нернста
1°. Представим растворы компонента С в таких жидкостях 

А и В, которые вовсе не смешиваются друг с другом. Приведя 
в соприкосновение эти два раствора, получим двухфазную систему, 
обе фазы которой бинарны: фаза Ф1 образована компонентами 
Л и С, а фаза Ф5— компонентами В и С. Такую же систему 
можно получить и тогда, когда жидкости А и В могут образо
вать смесь, но фазы Фа и Фь отделены друг от друга полупро
ницаемой диафрагмой, пропускающей только компонент С.

Здесь возможны два случая: давления ра и рг> на Фа и Фь 
различны, давления на Ф1 и Фь одинаковы и равны р. Наша 
цель — установить связь, существующую между мольными долями 
х", хьс компонента С в фазах Фа и Ф \ если обе фазы идеальны. 
Нетрудно убедиться, что уравнение, аналогичное (18,7,2), теперь 
должно иметь вид:

<и +  о; Л? +  КГ +  КГ . (18,9,1)
1 хс ХС
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где ¿ аЬ мольная скрытая теплота перехода С из Фа в Фь, 
ис 11 хс — парциальный мольный объем и мольная доля компо
нента С в фазе Фа, а v̂¿ и .*£ имеют аналогичный смысл.

Пользуясь (18,9,1), можно полностью решить поставленную 
задачу. Но можно также воспользоваться определением (18,3,2) 
и свойствами функций о>с (/, ра), о)с (/, рь). В самом деле, в равно
весном состоянии химические потенциалы (р* и р£) компонента С 
в обеих фазах равны:

08,9,2)
Вследствие идеальности Фп и Фъ можем, пользуясь (18,3.2), 
переписать (18,9,2) так:

о)с Ра) -1- ВТ  1п х£ =  С0с (/, рь) +  ЯГ 1п ; (18,9,3)
отсюда

В Т  1п 4  =  М ' ,  Л  -  <4 (/, Л  (18,9,4)
хс

Х Ь
или, положив /СЯ =  —л >

ВТ  1п Ку — о)« (/, ра) — (/, рь). (18,9.5)
Из (18,9,5) заключаем, что Ку — функция I, ра и рь:

4 - / С л - К . ^ ( Л / Л Л .  (18,9,6)

Таким образом, отношение мольных долей л£ : л£ зависит только 
от температуры и давлений на фазы; если эти величины постоян
ны, то изменение общего числа молей С в системе не изменяет 
этого отношения.

Зависимость (18,9,6) называется законом распределения Нерн
ста.

Повторив все только что приведенные рассуждения, получим 
закон распределения Нернста для случая одинакового на обе 
фазы давления р :

4  = /С* = /С* ( / , *> ) ,
*с

ЯГ 1п К « .
(18,9,7)

2°. Зависимость констант Ку, Ку от давлений и темпера
туры аналогична (18,6,1), (18,6,2), (18,8,12) и может быть полу
чена следующим образом. Из (18,9,5) имеем:

ЯГ
(д\пК'Л Г да>2 (Л рГ 1 
V дРа Л , 1- д{Р _Ь*

(18,9,8)
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В правой части (18,9,8) нет индекса рь, так как и°{(, ра) не зави
сит от рь. Но по (18,4,2')

| р“)-!
I др“

где парциальный мольный объем компонента С в фазе Ф". 
Таким образом,

(18,9,9)

Исходя снова из (18,9,5) и поступая аналогично, получим:

I дрЬ Л.р» (18,9,10)

где о* — парциальный мольный объем компонента С в фазе Ф1 • 
В правых частях (18,9,9) и (18,9,10) знаки неодинаковы.
Это вполне естественно. В самом деле, переменив местами 

индексы а и Ь, получим:

,ПС^)— — ш к « .
- К П п  К'н =  ш* (<, р”) -  ш» (<, рР),

и, очевидно,

_ е т ( * 5 £ а )  = Г М ^ 1 ь ,
V дрь Ра I. д{/> -И *

откуда непосредственно получается (18,9,10). 
Продифференцировав (18,9,5) по /, получим:

дсос РЬ) ]

*  V
млн на основании (18,9,6)

< |пЛ » V

г гаш«{/,р<‘л  л
1 д1 \гА

т Т
Но согласно (18,4,4') правая часть этого равенства равна:

таким образом,
/ а ш к ; у \  ¿аЬ
\  д /  / рл . рЬ КТг (18,9,11)

192



« *» (18.9.12)

(18.9.13)

Таким же способом из (18,9,7) получим:

/  д In K.v Л Г Р)] Г дсось ( / ,  р ) 1
1  др ) 9р J г 1 др J ,

(  д In Ку Л _  Lab 
\  dt ) р  RT1

Следует обратить внимание на то, что (18,9,12) отличается 
от (18,9,9).

§ 18,10. Осмотическое давление 
идеальной смеси

Уравнение (18,7,6) приводит к простой зависимости осмоти
ческого давления Р идеальной двухкомпонентной жидкой смеси от 
мольной доли компонента (Л2), не пропускаемого полупрони
цаемой диафрагмой.

Пусть А1 — жидкий компонент, пропускаемый диафрагмой; 
обе фазы Ф' и Ф•" системы— жидкие; Ф' состоит только из Л, 
н отделена полупроницаемой диафрагмой от </>", представляющей 
идеальную двухкомнонентную смесь Л, и Л2. Считая температуру 
и давление р' на фазу Ф' постоянными, получим из (18,7,6):

- R T d  ln < , (18,10,1)
где t/J — мольный объем компонента Ау при температуре t и давле
нии р". Так как осмотическое давление фазы Ф"

Р =  Р ' - Р ‘>
го при р' — const dp" — dP. Поэтому (18,10,1) принимает вид

d P = - ^ d \  nx¡. (18,10,Г)

Помня, что при д:'=1 фаза Ф" состоит только из Л, и, сле
довательно, Р =  0 (т. е. / /  =  //) , проинтегрируем выражение для 
dP от х \= \  до произвольного значения x ¡(<  1). При изменении 
давления р" мольный объем oj изменяется незначительно, поэтому, 
заменив его средним значением у1ср между давлениями р' и р \  
можно t>icp вынести за знак интеграла; тогда при t — const, 
р' =: const

или
Р =— —  111*;. (18,10,2)

У1СР

Пусть х\ — мольная доля компонента Л3 в фазе Ф”\ х \ — \ ~ х ” 
Если х\ очень мала, то 1п (1 — *") =  — х\, и вместо (18,10,2)
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мы получим:
Р = - ^ - х ; .  (18,10,3)

Рюр

В § 18,7,3° было отмечено, что уравнение (18,7,6) применимо 
и в том случае, если компонент Л2 заменен несколькими ком
понентами В, С, И, . . . ,  не нарушающими идеальности жидкой 
смеси. Если мольные доли этих компонентов соответственно равны 
а'л, х'с, л;Ь, . . . .  то л'"= 1 — (х"ц +  х“с -г хип . . . ) .  В случае малости 
суммы Хв’\'Хс +  хЪ+ . . .  имеем аналогично (18,10,3):

Р = - ^ { х ' и +хЫ-хЪ+...).(18,10,4)

Это значит: при малой сумме мольных долей компонентов, не 
пропускаемых полупроницаемой диафрагмой, осмотическое давле
ние идеальной смеси равно сумме осмотических давлений, вызы
ваемых каждым из компонентов смеси, не пропускаемых диа
фрагмой.

§ 18,11. Применения уравнения (18,7,7) 
к системам, в которых одна фаза жидкая, 

другая — твердая
1*. В § 18,8 были рассмотрены системы, в которых унарная 

фаза —идеальный газ, а двухкомпонентная фаза —конденсирован
ная; системы, исследованные § 18,9 состояли нз двух жидких фаз, 
а в § 18,10 зависимость (18,7,6) применена к таким, состоящим 
из двух жидких фаз, системам, для равновесия которых неоди
наковость давлений на фазы необходима.

В настоящем параграфе будут рассмотрены системы, обе фазы 
которых находятся под одним к тем же давлением, причем унар
ная фаза жидкая, а двухкомпонентиая — твердая. Примеры таких 
систем: лед раствор нелетучей соли в воде; твердое олово-Е 
жндкий сплав олова и цинка.

Положив / =  const, (i/ =  0, рассмотрим уравнение (18,7,7):
di n  x[=-̂ îdp.( 18 . 11, 1)

или по интегрировании в пределах x \nt х]к, /?„, />к

1п -1м ¡¡f \  {v \-v [)d p . (18,11,2)

Здесь индексы н и к  означают начальное и конечное состояния 
системы.

Интегрирование легко выполняется, если можно положить:

где
v°1~ v[ = a +  bp + cp2-f-...»  

а =  а(/), b — b (t), с — с ( i ) ,
(18,11,3)
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л их знаки могут быть любыми. Так как ни одна из фаз Ф \ Ф* 
не газообразна, то при не очень большой разности рк — рп можно 
ограничиться в правой части (18,11,3) суммой а-\~Ьр первых двух 
членов. Тогда,

Рк
$ (о? -  ь\) ар =  « (/?„ - ри) +  (р1 -  /?Г«). (18,11,4)
Рн

Вследствие этого (18,11,2) приводит к результату:

1п =* “ -¡¡т 1° (Р*“* Р*) +  Т  (Р*~~Й))- (18,11,5)
Так как в начальном и конечном состояниях система пред

полагается в равновесии, то при желании х \н и х \к могут рас
сматриваться как растворимости компонента Л, в Л2. Следова
тельно, (18,11,5) выражает зависимость растворимости от давления 
при постоянной температуре.

2°. В изобарных процессах имеем из (18,7,7):

-± (И ~ Ю '1Ли*;,

или

d \nx'x = - ^ j d t . (18,П,6)

где — мольная скрытая теплота перехода А1 из фазы Ф'
в фазу Ф\ при рассматриваемой температуре / и под давле
нием р.

Иногда считают постоянной (например, когда пределы инте
грирования очень близки друг к другу); при этом интегрирование 
приводит к зависимости:

In (18,11,7)

Если, интегрируя, нельзя считать Ц  постоянной, то можно посту
пить так:

^ т ) ’ и П0ЭТ0МУ в (18,11,6) Q t )  ;
но

При р =» const

dL\ = dt =  (с; -  «¡) dt. (18,11,8)

где c\ и с,' —мольные теплоемкости фаз Ф\ и Ф' при р =  const.
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Обозначим разность — с\ через Лср; тогда окончательно 
получим:

(18,11,9)

В предположении, что можно считать Ас„ постоянной, получим 
из (18,11,9):

(18,11,10)

Правую часть можно несколько видоизменить, пользуясь тем, что 
при Дср =  const (18,11,8) дает

¿ ?к -£ |у  =  Лср(Г „-Г .),
и поэтому

¿?.+ЙОр(Г„-Г.)
П, ~  т„

Наконец, так как
Дср(Т» 1 я) АсрТя (Тк — 7*) ,,, /  1 1 \

т~к  =  7 V 7 .  и К Т ^ - ' Т и )  •

го (18,9,10) принимает вид:

(18,11,11)
В тех случаях, когда нельзя считать Дср постоянной, инте

грирование уравнения (18,11,6) приводит к еще более громоздким 
выражениям.

3°. (18,11,7) — простейшее из соотношений, получаемых инте
грированием (18,11,6). Это соотношение может быть несколько 
видоизменено, если положить Тк — Тн =  0, т. е. обозначить через 0 
разность верхней и нижней предельных температур. Тогда

1?0
RTKT* ' (18,11,12)

Применим (18,11,12) к идеальной системе, в которой унар
ная фаза Ф \ образованная компонентом находится в твердом 
состоянии, а бинарная фаза Ф", образованная компонентами 
и — в жидком состоянии. Примем за начальное состояние 
системы то, в котором жидкая и твердая фазы образованы только 
компонентом Ау и находятся в равновесии при заданном давле
нии. При этом Ан=1, 7н — Тип — температура плавления чистого 
компонента Ах при заданном давлении, а мольная скрытая 
теплота плавления равновесной двухфазной унарной системы.
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Если еще условиться отбросить индекс к конечного состоя
ния, то (18,11,12) можно переписать так:

1пх, =  'я77 '~  • (18,11,13)

Так как при введении в жидкую фазу компонента А 2 мольная доля 
<  компонента А\ становится меньше единицы, то 1п х\ <  0, и О 
должна быть отрицательной. Это находится в полном согласии 
с тем, что изобарное введение компонента А г понижает температуру. 
Таким образом, 10 1 — понижение температуры, вызванное введе
нием второго компонента (мольная доля которого х\ — 1 — *').

Уже несколько раз было сказано, что нет основанных на термо
динамике признаков, по которым компоненты А \  и А„ могут быть 
подразделены на растворитель и растворимое. Но если по какой- 
нибудь причине А 1 считается растворителем, то (18,11,13) может 
быть названо соотношением, определяющим понижение темпера
туры плавления растворителя А й  вызванное растворением в жид
кой фазе А | какого-нибудь компонента Л2, образующего с А\ 
идеальную смесь. При условии идеальности жидкой смеси природа 
компонента А2 совершенно безразлична: понижение зависит только 
от состава жидкой смеси, т. е. от мольной доли А 1 или Л2. Таким 
образом, при одной и той же мольной доле компонент А 2 в жидкой
фазе, образованной А 1 и А 2, вызовет такое же понижение температу
ры как и компонент Л3, когда жидкая фаза образована компонен
тами А 1 и А3.

Если рассматривать компонент A^ как растворимое (можно, 
например, представить, что в жидкое тело А 2 вводится компонент 
/4Ь который при последующем понижении температуры частью 
выпадает, образуя твердую фазу Ф \ а раствор /1, в А г образует 
фазу Ф"), то соотношение (18,11,13) определяет растворимость А\ 
в А 2. В самом деле, растворимость определяется мольной долей 
растворенного компонента А \ в насыщенном растворе, т. е. в раст- 
норе, находящемся в равновесии с твердой фазой А\.

Обратим внимание на (18,11,13). Так как Ц  > 0 , 0 <  0 и 1и дг' <0, 
то из этого уравнения следует, что х\, т. е. растворимость, возра
стает с повышением температуры. Отсюда нужно заключить, что 
в зависимости (18,11,13) наибольшее значение Т равно Т(1Л• Т  ^  Т пл- 
Действительно, в (18,11,13) при Т -  Т„л 1п л ^= 0 , д'"= 1; при 
Т >  Тал мы бы имели 1п х\ >  0, х\ >  1, что невозможно, так как 
по определению понятия мольная доля х \<  1.

4°. Опираясь на (18,11,13), высказывают следующую мысль: 
можно ожидать, что при заданной температуре растворимость того 
из двух твердых компонентов больше, который имеет более низкую 
точку плавления и меньшую мольную скрытую теплоту плавления 
Хотя эти ожидания часто оправдываются, но само предложение не 
является математическим следствием (18,11,13). Исходя же из
(18.11,13), можно доказать следующие два предложения:
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1) если точки плавления двух компонентов одинаковы, то при 
одной и той же температуре растворимость того из них больше, 
который имеет меньшую мольную скрытую теплоту плавления;

2) если мольные скрытые теплоты плавления двух компонентов 
одинаковы, то при одной и той же температуре растворимость того 
из них больше, который имеет более низкую точку плавления.

Обозначим рассматриваемые два компонента через А и В; вели
чины, относящиеся к ним, будем отмечать индексами а и Ь.
Для упрощения письма перепишем (18,11,13) так:

ш х а я  ^  Та т )  > я { Т ь  Т ) '

Вычтем почленно правую зависимость из левой, тогда

1пх0— 1пЛ'6 =  1п-^- =  [ ( г д  “  7 ^ )  ^7 ]  7Г '

В предложении 1 =  поэтому (18,11,14) упрощается:

|п т г  =  ^ С г Г _ Т ^ )  "Р'1чем 1° >  °-

Следовательно, если Т а <  Т ь, ~ ------>  0, то

Гак доказывается предложение 1.
В предложении 2 Та — Т ь, и (18,11,14) принимает вид:

1 ,_  Х д ___ / "  ¿ д  1 * Ь  ^  I

хь “  V Та Т / К ’

т. е.
1п^- =  ф а -  ф ) ( - у -  -  ~  )  , причем Т  <  Та.

Поэтому-—---- -4- <  0, и 1п ~—>  О, если /.0 — /.ь <  0. Таким

образом, - -  >  1, если Та <  1Ь.Хь
Это и есть предложение 2.



Г л а в а  д е в я т н а д ц а т а я  

БИНАРНЫЕ СИСТЕМЫ С ПАРОВОЙ ФАЗОЙ

§ 19,1. Бинарные системы

Кроме классификации систем по их вариантности, существует 
еще классификация по числу компонентов. В гл. 10 были рассмотре
ны унарные, т. е. образованные одним компонентом, системы. 
Двухкомпонентные системы называются бинарными (двойными), 
трех компонентные — тройными и т. д.

Другое весьма употребительное название бинарных систем — 
двойные смеси {бинарные смеси). Словом смесь, возможно, хотят 
подчеркнуть, что ни одна из фаз не должна быть химическим сое
динением компонентов. Однако это ограничение совершенно несу
щественно: теория применима ко всем бинарным системам, неза
висимо от того, является ли какая-нибудь из фаз химическим сое
динением компонентов, каждая ли фаза образована обоими компо
нентами или среди фаз имеются и такие, которые образованы только 
одним из компонентов. Об одной важной особенности бинарных 
систем, упрощающей их теоретическое рассмотрение, будет ука
зано в § 12,2,3°.

Согласно правилу фаз, наибольшее число фаз бинарной системы 
в состоянии равновесия равно 4, при этом система нопвариаитна; 
трехфазная бинарная система моновариантиа. Особый интерес 
представляют двухфазные бинарные системы, которые и будут рас
сматриваться в этой и последующих главах. Все такие системы 
бивариантны, так как с — 2, ф = 2 и v  =  c 4 - 2  — ф •= 2.

§ 19,2. Примеры бинарных систем
Примерами двухфазных бинарных систем, в которых одна фаза 

жидкая, а другая — газовая (паровая), являются системы, образо
ванные водой и спиртом, серной кислотой и водой. При низких 
температурах (например при —185° С) кислород и азот тоже обра
зуют такую систему. Бинарные системы с одной жидкой и одной 
паровой фазой играют важную роль в химической технологии.
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Легко представить взамен жидкой двухкомпонентной фазы 
твердую; такая твердая фаза, если она — не химическое соединение 
обоих компонентов, называется твердым раствором. Таким обра
зом, бинарная двухфазная система может также состоять из твер
дого раствора и газовой (паровой) смеси.

Иногда два компонента в жидком виде образуют два жидких 
раствора, имеющих различные составы. При этом получаются би
нарные системы с двумя жидкими фазами. Так, если при 30° С сме
шать 60 г воды с 40 г фенола, то образуются две жидк не фазы: одна — 
раствор 5 г фенола в 45 г воды, другая -— раствор 15 г воды в 35 г 
фенола. Также образуют две различные жидкие фазы вода н эфир 
или вода и никотин, взятые и соответствующих количествах.

При определенной температуре два компонента дадут два раз
личных по составу раствора не в жидком, а в твердом состоянии. 
Таким образом, бинарная двухфазная система может состоять из 
двух твердых фаз. Наконец, из двух фаз бинарной системы одна 
может быть твердой, другая — жидкой. Простейший пример такой 
системы представляют жидкий сплав цинка и олова 4- олово в 
твердом состоянии.

§ 19,3. Обозначения
Фазы обозначим верхними штрихами (Ф' и Ф"), компоненты — 

нижними индексами 1 и 2.
Так т[ и /л' —массы компонентов А1 и Аг в фазе Ф'; т\ 

и т\ — массы компойентов Л, и Лг в фазе Ф";
т' =  т [ т '  — масса всей фазы Ф ',

= — масса всей фазы Ф",
тх = т[ 4-т ' —масса компонента А1 во все'З 

системе (в обеих фазах), 
т2 =  т\ 4 т"г — масса компонента А., во всей 

системе;
т =  т1 т2 = т' т" — масса всей системы.

(19,3,1)

(19,3,2)

(19,3,3)
Иногда удобно вместо масс рассматривать числа грамм-молей: 
п\, п'г, п\у п\\ п ’ —п\А-п'7\ п" — п \ - г п г\ П | в й , Ч Я р  п2 =  ¿1 +  п \‘,

п — п 1 1 п, — п' 4 -  п".

Весовые доли компонентов будут обозначаться буквами х 
с соответствующими индексами:

т, т,
■̂1 т ’ '̂ 1 ' т' ' т” ’

т 2
т т т

х\ -4- х, =  1, А'* 4- =  1,

(19.3.4)

(19.3.5)
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где х[, л'*, а', —соответственно весовые доли компонентов Ах
и Л.> в фазах Ф' и Ф".

Введем два новых понятия. Назовем общей весовой долей 
компонента д о л ю  э т о г о  компонента в массе всей системы. 
Обозначив общие весовые доли компонентов Л, и А2 через х , 
и а'2, имеем:

_  т\ _ т[ -{-т, . __ пи _  m'j1- ml
1 т ~  m'-f- m* ’ Л2 "  tn (19,3,6)

В материально изолированной бинарной системе 
/гг, =  const, /и, =  const, т =  const,

поэтому, согласно (19,3,2), (19,3,3):
йт\ =  — с1т\у йт[ =  — ¿/т", с1т' =  — ¿ т \

Отсюда
с////','

/̂/Г ~  <Ут'
Согласно (19,3,1)

Фп' = (1т[ Фп'г, с1т" — ¿т* -1- с1пС,

(19.3.7)

(19.3.8)

(19.3.9)
Поэтому левую и правую части (19,3,8) можно соответственно 
написать так:

йт\   (1т[ # <1т,   йт\
йт' ¿т'х-^-йт* ’ <1тя ~ йт\-\-(1пГ^

Выясним физический смысл (19,3,8); предположим йт[ <  О, 
¿///г'<  0, ¿/и' <  0; тогда по (19,3,7) и (19,3,9)

¿//I, >  0, ¿///" >  0, dm" >  0.
Это означает, что из Ф' в Ф" перешла элементарная масса 
¿//I" = | ¿ / / |'», состоящая из масс дт\ =  [ ¿/72,' [ и ¿/72“ =  | ¿ /« ') ком
понентов Л, и Л2. В ¿/22" содержатся массы ¿1т[ и ¿//г̂  компо
нентов Ау и Л2; в |¿/л ' | содержатся массы (¿/«¡1 и \йгщ\ компо
нентов Ау и А*. Следовательно,

(1тх
Тт” и равная ей I dm\ | _ dm[ 

1 i/z/i'J ~  dm'
— это весовая доля компонента Л, в элементарной массе | ¿ т ' | — 
=  ¿ т ", перешедшей из Ф' в Ф".

Массу ¿/и" — |¿ т '  | мы назовем элементарной переходной 
массой, а весовую долю компонента Ах в этой массе обозначим 
через А*1а, т. е. положим:

dmi __ dm{ __ 
dm" dm' ~  Л',э * (19,3,10)

Величину а*1э назовем весовой долей компонента Л, в элементар
ной переходной массе.

26 А А Акопян 401



§ 19,4. Зависимости между составами фаз 
и массами

Рассмотрим несколько зависимостей между весовыми долями 
в различных случаях.

Чтобы нс выписывать одинаковых зависимостей отдельно для 
компонента Л, и для компонента Л2, введем индекс А\ который 
может принимать только два значения: 1 и 2; при &= 1 рассма
триваемая зависимость относится к компоненту Ли при /г — 2 — 
к компоненту Аг.

1°. По (19,3,6) хк =  • Но т'-т-т' — гн, а по (19,3,4)
т'к =  т'х'к, т\ =  т"х1, тк =  тхк.

Таким образом, получаем:
тхк — т'хк -}- т”хк. (19,4,1)

Отсюда, так как т = ш '- г /п " , находим:
т '(хк — (xi — хк)\ m (xh — хк) =  лГ (x¥h — х'к). (19,4,2)

Ввиду того, что массы т’ и т" положительны, в (19,4,2) разно
сти хп — д'л и х 1 — хи должны быть одного знака, т. е. численное 
значение общей доли компонента находится между численными 
значениями его весопых долей в обеих фазах.

(19,4,2) позволяет выразить отношение масс фаз или отноше
ние массы одной фазы к массе всей системы через весовые 
Д 'Л И  А';,, х,[, хк:

т
in"

Xft — *k
Хк — Хк

т
т

* и - х к
*ъ—*к

(19,4,3)

По любой диаграмме, на одной из осей которой откладываются
- т т .. тве.овые доли, могут быть определены отношения — — и —  .‘ т т т

По сходству с зависимостями между длинами плеч рычага, 
находящегося в равновесии, и приложенными к нему парал
лельными силами соотношения (19.4,2) и (19,4,3) называются 
правилом рычага, (см. (19,8,4°) и § 19 9 2 |. Зависимости (19,4,1)—
(19,4,3) справедливы всегда, т. е. как для материально изолиро
ванных систем, так и для систем материально не изолированных.

2°. Все нижеследующие результаты (19,4,4) — (19,4,11) и ( 19-А], 
[19-Б| справедливы только в случае материально изолированных 
систем. В таких системах массы компонентов и масса самой 
системы постоянны:
тх — const, тг — const; т =  т* -j- т” =  тх -И ”» =  const. (19,4,4^
Вследствие этого общая весовая доля каждого компонента 
постоянна, [см. (19,3,6)]:

хк — — const; /г = 1 * 2 . (19,4,5)
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Поэтому в левой части (19,4,1)
mxk =  const, d(mxh) — 0 (19,4,6)

Итак, в материально изолированной бинарной двухфазной системе 
могут, кроме давления и температуры, изменяться массы фаз 
т \ ni и весовые доли л^, х'и компонентов в обеих фазах.

Предположим, что при всех изменениях масс т' и т" составы 
фаз оказываются одинаковыми: х'к — х^. Тогда, так как in' -pm" — т 
то по (19,4,1) имеем: тх — тх' — тх”, т. е. по (19,4,5)

A'ft — x"tt =  хк — const; k — \, 2. (19,4,7)
Представив, наоборот, что массы фаз изменяются при их 

постоянных составах, можно доказать одинаковость последних 
В самом деле, по (19,4,2)

т (xh — Хк) =  m" (XJ, — **), (19,4,2)
причем по условию х'п = const, х"г =  const, кроме того, по (19,4,4) 
и (19,4,5) постоянны т и хк. Таким образом, в равенстве (19,4,2) 
имеется одна переменная величина т". Поэтому (19,4,2) может 
быть справедливым только тогда, когда обе его части порознь 
равны нулю:

xh — x'k = 0 , xi — x i , -  0 .

Отсюда
Хк =Хк( = хк), (19,4,8)

значит, составы фаз одинаковы
Результаты (19,4,7) и (19,4,8) можно высказать так:
(19-А] Если в процессе, изменяющем массы фаз бинарной 

системы:
а) составы обеих фаз одинаковы, то эти составы совпадают 

с общим составом, и поэтому постоянны;
б) составы обеих фаз постоянны, то эти составы одинаковы 

(и совпадают с общим составом),
в) составы обеих фаз изменяются, то эти составы не могут 

быть одинаковыми.
В положении ( 19-AJ пункт в является непосредственным след 

ствием пунктов а и б. Случаи, когда составы обоих фаз бинар
ной системы одинаковы, очень важны [см. § 19,10].

3°. В ряде случаев массы обеих фаз бинарной системы изме
няются при постоянном составе одной из них. Такими являются 
все системы, рассмотренные в гл. 11. Другие примеры:

а) фаза Ф' — химическое соединение обоих компонентов в твер
дом или жидком виде, а фаза Ф" — газообразная смесь этих же 
компонентов; состав смеси произволен (например Ф‘ — соль NH4C1 
в твердом состоянии, а Ф” — смесь газов NH3 и I ICI произволь
ного состава);
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б) пусть компоненты А1 и А« — серная кислота Н2304 и вода 
Н20 ; фаза Ф" — жидкая смесь 1120  и 112504, а фаза Ф' — пар. 
В соответствии с этими обозначениями х[ и х \— весовые доли 
Н2304 в жидкой и паровой фазах. Имеются следующие экспери
ментальные данные при р — 1 шпм:

х [ ............... О 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,75 0,81 0,90
х [ ............... 0 0 0 0 0 0 0 0,001 0,016 0,071

Из таблицы следует, что в пределах от а'" =  0 до х[ = 0,6 изме
нение состава жидкой фазы нисколько не влияет на состав 
пара: паровая фаза представляет не смесь паров Н20  и ILS04, 
а состоит только из Н20 .

Как видим, в системе состав паровой фазы нужно считать 
неизменным, если весовая доля H«S04 в жидкой фазе не превос
ходит 0,6.

Назовем фазой Ф' ту, состав которой постоянен. Паша цель 
установить состав фазы Ф" или его изменения. Так как состав 
фазы Ф' постоянен, то х'ь =  const и в (19,4,2) левая часть постоянна. 
Поэтому, обозначив индексами а и Ь начальное и конечное состоя
ния, имеем по (19,4,2):

tna — xh)a — ml (xl — x’h)bt
или

ml _  (xl — xpg
'»« ~  (*к—хк)Ъ

(19,4,9)

m,
Вследствие того, что - ^ - > 0  всегда, в правой части (19,4,9)

та
числитель и знаменатель должны быть одного и того же знака, 
поэтому разности (х  ̂— х'ь)а, (л/< — х1) можно заменить их абсолют
ными значениями:

ть _ I Ait хк О
К  ~  I Х1 -  х'п !<■

(19,4,10)

Такая замена целесообразна, потому что \х \ — х'к \ показывает, 
насколько отличаются составы фаз Ф' и Фп\ с уменьшением 
\х ’ь —х'ь \ уменьшается и различие в составах Ф' и Ф".

Допустим, масса фазы Ф" увеличивается и, следовательно,
>  1. Тогда по (19,4,10) £—** <  1, т. е. в конечном СОСТОЯ

ЛИ I хк хк в
нии системы составы фаз отличаются меньше, чем вначале; при 
уменьшении массы фазы Ф" результат был бы обратным.

Таким образом:
[19-Б) При постоянстве состава одной из фаз бинарной систе

мы, увеличение массы другой фазы приводит к уменьшению разли
чия в составах обеих фаз, и наоборот.
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4°. Зависимости (19,4,7) — (19,4,10) и [19-Л], [19*Б] являются 
следствиями постоянства масс mv пи компонентов и всей системы 
и ничего термодинамического в себе не содержат.

До сих пор рассматривались вопросы, имеющие однозначный 
ответ. Там же, где ответ оказывается неоднозначным, выбор дол
жен быть произведен на основании положений термодинамики. 
Вот один такой случай. Предположим, процесс в бинарной двух
фазной системе таков, что массы фаз изменяются, а различие 
в их составах уменьшается, и, наконец, составы фаз становятся 
одинаковыми. Останутся ли при дальнейших изменениях масс фаз 
их составы одинаковыми или будут изменяться?

Чтобы ответить на этот вопрос, продифференцируем (19,4,1), 
помня, что <1(тхь) = 0 и dm' =  —dni".
Тогда получим:

(xl — xí,)d ni -f rn'dx'h -f- m"dxk =  0.
В состоянии, в котором составы фаз одинаковы (x£ =  x¿),

m'dx’k +  ni’dx"h =  0. (19,4,11)

Из (19,4,11) следует, что в состоянии с одинаковыми составами 
фаз:

а) или dx'n и dxl должны иметь различные знаки,
б) или dxh = 0t dx"h — 0.
Мы увидим дальше (см [19-Г'] и [19-Г"]), что если одна из 

фаз бинарной системы газообразна, то в изотермическом или 
изобарном процессе dx I и dx i не могут иметь различных знаков; 
следовательно, результат а отпадает, и справедливым оказывается 
только б.

§ 19,5. Сравнение бинарной системы с унарной
Io. Предположим, температура такова, что при малых давлениях 

смесь компонентов /1, и A¿ находится в газообразном состоянии, 
а при больших давлениях оказывается жидкой. Случай, когда A j 
и А.г образуют две жидкие фазы, рассмотрен в гл. 20. Газовая смесь 
переходит при изотермическом увеличении давления в жидкую 
не сразу, а постепенно. Таким образом, при указанных выше темпе
ратурах изотерма бинарной системы (как и изотерма унарной си
стемы) состоит из трех участков (рис. 107): участок сс"— смесь 
газов А , и А 2, участок с V  — двухфазна я система, участок с'с\ — жид
кая смесь.

Пока бинарная система однофазна (газообразная или жидкая 
смесь), ее состав постоянен, поэтому крайние участки сс" и c'ct, 
изотермы не отличаются от крайних участков сс" и с с i изотермы 
унарной системы (рис. 108). Средние же участки изотерм унарных 
и бинарных систем неодинаковы. В самом деле, бинарная двухфаз-
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ная система бивариантна, поэтому: а) приняв за интенсивные пара
метры р п t t имеем на среднем участке изотермы:

*к=х'к (р, о , * ;= * * (р, о , 1

/ =  соп51; 4 = 1 , 2; |  ( 9>5, *
б) к этому участку применима (12-Е): при изотермическом уменьше
нии массы газообразной смеси давление должно повышаться.

Из (19,5,1) вытекает: если на среднем участке изотермы массы 
жидкой и газообразной смесей изменяются при одинаковых соста

вах, то (см. И9-А1) составы 
фаз постоянны и давление 
должно быть постоянным (об 
этом подробнее сказано в 
§ 19,10).

На рис. 109 представлено 
семейство изотерм бинарной 
системы. Чем выше температу
ра, тем выше (и правее) изо
терма. С повышением темпе
ратуры изотермы ее средний 
участок становится все мень
ше и меньше и обращается в 
точку к" на изотерме ЛЛ"/.

2°. Та точка изотермы (с*, 
рис. 107; с", <?", /*, рис. 109), 
в которой при изотермическом 
сжатии начинается образова
ние жидкой смеси, называет
ся точкой росы. Геометричес
кое место точек росы обра

зует линию росы с 'е Т к 'к к ’ (см. рис. 109). Точка (с, рис. 107; 
с\е\к’ рис. 109), в которой при изотермическом сжатии двухфазной 
системы вовсе исчезает газообразная фаза, называется точкой
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кипения; геометрическое место этих точек образует линию кипе
ния ce  k' (см. рис. 109).

Линии росы и кипения образуют вместе одну плавную кривую 
c e k 'k k ne nc \  по виду сходную с линией насыщения а 'с  kc"a" 
унарной системы жидкость — пар (см. рис. 108). Назовем кривую 
c'e k 'kk"e"c" линией насыщения бинарной системы. Любая точка 
внутри этой линии изображает состояние бинарной системы, в ко
торой две фазы — жидкая и газообразная. Каждая точка вне линии 
насыщения представляет состояние однородной (жидкой или газо
образной) системы.

В последующем линия кипения будет изображаться более тол
стой, чем линия росы (см. рис. 109, ПО, 111).

Несмотря на сходство форм линий насыщения унарной и бинар
ной систем, имеются и существенные отличия. Две ветви а’с к 
линии насыщения унарной системы встречаются в критической 
точке к (рис. 108), являющейся наивысшей; а в бинарной системе 
линия росы и линия кипения встречаются не в наивысшей точке к , 
а в точке k’, расположенной левее к (рис. 110) или правее (рис. 111). 
Вследствие того, что на изотермах нет точек с касательной, парал
лельной оси OV, изотерма g’kg"g, проходящая через точку /г, не 
касается линии насыщения, а пересекает ее (см. рис. 109). Та же 
изотерма hk"i, в которой средний участок обращается в точку, 
касается линии насыщения в некоторой точке к", расположенной 
правее к (см. рис. 109). Изотермы, расположенные выше изотермы 
/i£ní, не пересекают линии насыщения; на таких изотермах бинар
ная система остается газообразной при любых давлениях.

Следует иметь в виду, что точки к' и к" никогда не совпадают.
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§ 19,6. Обратная конденсация и обратное 
парообразование

1°. С тем обстоятельством, что линия кипения оканчивается 
не в наивысшей точке, связаны явления, которые не имеют места 
в унарной системе жидкость — пар.

Пусть к' левее к (см. рис. 110). Рассмотрим средние участки Ьа 
и fee изотерм, причем а расположена ниже k \  а с выше к \  Оче
видно, при изотермическом сжатии но Ьа газообразная смесь посте
пенно превращается в жидкую. Это — процесс нормальной конден
сации. Точки / н с  находятся на линии росы. С ледова гель но, в этих 
точках система состоит только из газообразной фазы; внутри же 
линии насыщения система двухфазна, т. е. состоит из газообразной 
и жидкой фаз. Из этого вытекает, что при изотермическом сжатии 
от /  до с сначала возникает жидкая смесь, и ее масса, постепенно 
увеличиваясь, достигает максимума в некоторой точке с, а затем 
уменьшается и исчезает в точке с. Этот частичный переход газо
образной фазы в жидкую по линии fe называется обратной (ретро
градной) конденсацией.

2°. Теперь рассмотрим тот случай, когда точка к ' находится 
правее наивысшей точки k (см. рис. 111). Пусть Ьа и fee —■ средние 
участки изотерм, причем Ь и f  расположены левее k ” (т. е. находятся 
на линии жидкости), а с и а — правее к": а — на линии росы, 
с — на линии кипения. Теперь на линии Ьа происходит нормальное 
парообразование: жидкая смесь постепенно переходит в газообраз
ную. Так как /  и с лежат на линии кипения, при изотермическом 
расширении сначала возникает газообразная смесь, масса которой, 
увеличиваясь, достигает максимума в точке е, а затем масса газооб
разной смеси постепенно уменьшается, и в точке с мы снова имеем 
однородную жидкую смесь. Возникновение газообразной фазы 
по fe, котора я затем исчезает, называется обратным (ретроградным) 
парообразован и ем.

Как мы видели в гл. 10, в унарной системе изотермические паро
образование и конденсация бывают только нормальными.

§ 19,7. Линия p  — t  бинарной системы
Линия р — / бинарной системы, состоящей из жидкой и паровой 

фаз, отличается от линии р —- / унарной системы жидкость — пар. 
Причина отличия в том, что в области сосуществования двух этих 
фаз изотермическое изменен не объема сопровождается изменением 
давления в бинарной системе и происходит при постоянном давле
нии в унарной системе.

Линию p — t бинарной системы (рис. 112) легко построить, 
когда дано семейство изотерм этой системы в координатной системе 
р — V. Действительно, в координатной системе р — / изотерма 
имеет вид прямой, параллельной оси давлений. Отложим на оси Ot
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температуры ОС — ¿с, ОН — /е, ... , соответственно равные темпе
ратурам изотерм диаграммы р — V. Проведем из точек С, Е... 
прямые Сс, Ее..., параллельные оси Ор. Отложим на Сс давления 
р ^  — Сс", рс> =  Сс', соответствующие точкам росы и кипения на 
изотерме сс"ссх> диаграммы р — V. Продолжая таким образом, 
получим линию росы с"епк"кк! и линию кипения сек !  на диаграм
ме р — (. Обе эти кривые образуют две ветви линии насыщения. 
Линия насыщения бинарной системы на диаграмме р — t имеет 
максимум в точке к\ точке же к" соответствует наивысшая темпера
тура на линии насыщения.

Квадрант диаграммы р — t делится на три области: внутри 
линии насыщения e'e k 'k k ^ 'c "  система двухфазна, жидкая смесь 
и паровая смесь сосуществуют; между осью Ор, линией кипения 
с е к '  и верхней частью к'г изотермы система представляет однород
ную жидкую смесь; правее верхней части к'г изотермы и правее 
линии c Ne"kNkк, росы система представляет однородную паровую 
смесь (полупрямая к’г поднимается от k' параллельно Ор).

§ 19,8. Диаграмма давление — состав
I С ч и т а я  температуру во всех точках диаграммы одинаковой, 

будем откладывать по оси абсцисс общую весовую долю одного из 
компонентов, например х2, а но оси ординат — давление. Прове
дем в координатной системе р — хг линию L L X постоянного общего 
состава (рис. ИЗ):

х.г = 01 — const.
На всех изотермах рис. 109 общий состав один и тот же; поэтому, 
полагая и на рис. 113 тот же общий состав, а именно: х2 — 01 можем 
привести точки изотермы сспс с { в соответствие с точками прямой 
LL {.
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Пусть точкам с, с", с , с 1 соответствуют на рис. 113 точки I ,  
й , Ьи  так что от В до Ьи  давление постоянно повышается. 

На участке система представляет газообразную (паровую)
смесь (как и на участке сс*); точка росы: в начинается обра
зование жидкой смеси. От С" до V  бинарная система двухфазна; 
с приближением к и  масса жидкой смеси неизменно возрастает. 
В I /  система состоит из одной жидкой смеси. На участке 
с повышением давления медленно уменьшается объем жидкой сме
си. Таким же образом, считая постоянную общую весовую долю хч

разной ОН или 0с, получим еще две линии постоянного состава 
НН“Н 'Н ь УУЯУ'У 1, каждая из которых тоже состоит из трех уча
стков.

Геометрическое место точек В", //" , У" есть линия росы 
СВиН"У"О, а геометрическое место точек У/, И \  У" — линия 
СВ'Н'У'О  кипения. В каждой точке между этими линиями бинар
ная система двухфазна. Линии росы и кипения имеют общие точки 
при дг2 =  0 и при х*=  1. В самом деле, при х2 — 0 система состоит 
из компонента А \, и давление обеих фаз р\ = ОС\ когда же х2 =  1, 
система состоит только из компонента /12, и обе фазы находятся 
под давлением р\ =  ВО.

2°. На рис. ИЗ ОС <  ВО, т. е. р" <  р]. Когда при одной и той 
же температуре р\ >  р\> компонент Л2 называется более летучим. 
Так, на рис. 114 линия / представляет собой график функции 
Р°1 ~ Р V(0* а линия II — график функции р" =  р2(0. Из рис. 114 
следует, что при всех температурах, компонент Л2 более летуч, 
чем компонент А\. Можно представить и такие случаи, когда компо
нент, более летучий при некоторых температурах, становится менее 
летучим при других температурах (рис. 115).

Очевидно, если при одной и той же температуре р" >  р° (рис. 114), 
то, наоборот, при одном и том же давлении (р° =  р°) температура 
окажется меньше Таким образом, при одном и том же давлении

Р

Рнс. ИЗ Рис. 114
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(рЧ — р2) более летучим будет тот компонент, температура которого 
меньше.

3°. Итак, по оси абсцисс рис. 113 отложена общая весовая доля 
более летучего компонента. Если же откладывать общую весовую 
долю Х\ менее летучего компонента А ь то получим рис. 116. На этих

рисунках изменения давления монотонны, т. е. при увеличении 
общей весовой доли от 0 до I давление изменяется в одном направ
лении (на обеих линиях рис. 113 давление неизменно возрастает, 
на обеих линиях рис. 116 давление неизменно падает).

Случай немонотонного изменения давления рассмотрен в § 19,10. 
При монотонном возрастании давления линии росы и кипения могут 
еще иметь вид, изображенный на 117, а и 117, 6. Аналогичные слу
чаи расположения кривых могут быть и тогда, когда по оси абсцисс 
откладывается общая весовая доля менее летучего компонента. 
Во всех случаях монотонного изменения давления линия кипения, 
за исключением крайних точек С и О, расположена выше линии 
росы.
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Обратим внимание на следующее. Если начальное состояние 
паровой смеси изображается точкой, лежащей ниже линии росы, 
то при постепенном изотермическом увеличении давления в точке 
L" возникает жидкая смесь, при этом в точке L" весовая доля xi 
компонента А* в газообразной смеси равна общей весовой доле 
х2, т. е. х\ — д:2; поэтому на линии росы давление газообразной смеси 
будет:

рп — рп {х\, I — const). (19,8,1)
Таким же образом, если начальное состояние жидкой смеси изо
бражается точкой, расположенной выше линии кипения, то при

изотермическом понижении давле
ния газообразная смесь начинает 
возникать в точке V , в которой 
весовая доля хг в жидкой смеси 
равна общей весовой доле х2, т. е. 
К  “  х 2 > поэтому на линии кипения 
давление на жидкую смесь

/ /  =  р' (де', / =  const) (19,8,2) 
Из рис. ИЗ очевидно: 

при х ’г = х1 = х2 р' >  р". (19,8,3)
Обычно же рассматривают бинар
ную систему, когда равновесные 
жидкая и газообразная смеси нахо

дятся при одинаковом давлении р. Из рис. 113 и из (19,8,3) следует:
при / /  =  р" = р х \Ф  л-;. (19,8,4)

В последующем будем предполагать давление на обе фазы 
одинаковым, нигде не указывая на это

По диаграмме давление —состав легко определить для каждого 
значения р значения хг и х\. В самом деле, проведем изобару 
RLS  (рис. 118); точки ее пересечения с линиями кипения и росы 
— R и S, а абсциссы Ог и Os этих точек равны соответственно 
весовым долям х\ и х”2:

Ог =  х2, Os =  х"2.
Пусть А2 — более летучий компонент и а*2 =  0 / —его общая весо
вая доля. Из рисунка следует, что давлениям р" = 1Ь", р — 11 
р ' =  / / /  соответствуют:

весовые доли Аг в жидкости х' =  0&\ Ог, 01;
весовые доли Л2 в паре х2 = 01, Ов, Ок".
Из этого заключаем:
[ 19-В] В равновесной бинарной двухфазной системе весовая 

доля более летучего компонента в паровой фазе больше, чем и 
жидкости: -  хг >  0;
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[ 19-Г] При изотермическом увеличении давления весовые доли 
более летучего компонента увеличиваются как в жидкой, так и 
в паровой фазах:

При >  0 имеем: й,х^ >  О, (¡гх*г >  О.
Выражая эти результаты посредством частных производных, полу
чаем:

( ¥ ) > 0 ,<
/  дх\ • 
V Ор (19,8,5)

(  др  ̂
Ч >)| >  0. т

> 0 ;
1

(19,8,6)

(  дх\ >
Ч дх'г ;), >  0, т ( > 0 . (19,8,7)

Все эти неравенства имеют один и тот же знак.
Так как в каждсй фазе бинарной системы 

долей двух компонентов равна единице, т. е.
х\ 4- х'г -  1, х\ +  х\ =  1, 1

Т0 йх[ — — йх'„, д х \~  — (Хх\ . }

сумма весовых

(19,8,8)

Поэтому [19-В] и (19,8,8) дают:
х\ <  х[у х\ — х[ <  О, (19,8,9)

а из (19,8,8) и (19,8,5) — (19,8,7) следует:

(19,8,10)

Разделив одно из неравенств (19,8,10) на другое, получим:

( Ц - ),><>• ( Ц ) > ° -  С 9'8 ' 1')
Результаты (19,8,9) — (19,8,11) вытекают также и из рассмотре
ния рис. 116.

Знаки неравенств [19-В], (19,8,5) и (19,8,6) противоположны 
знакам соответствующих неравенств (19.8,9), (19,8,10). Производ
ные же в (19,8,7) и (19,8,11) равны друг другу, так как дх\ = 
=  — йх”г и дх\= —дх[у  Из равенства этих производных заключаем:

[19-Г'] В любых обратимых изотермических изменениях 
в бинарной системе жидкость — пар составы обеих фаз изменя
ются в одинаковых направлениях.

4°. Пусть т ', т" и т*=т' + т" представляют соответственно 
массы жидкой и паровой фаз и всей бинарной системы. В § 19,4 
было указано, что по диаграммам, на одной из осей которых 
откладываются весовые доли компонентов в фазах, можно опре
делять отношения ~ , ~  и . Следовательно, для этой цели 
можно воспользоваться диаграммой давление — состав. Положив
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в формулах (19.4,3) k — 2t имеем:
т' _  х; — л2 т" _  дга — х2 
т" ~  х2—х'ч * т ~  х \—х'2

Например, на изобаре RLS  (см. рис. 118)
л\, =  01, x2 — Or, x]=*0s.

Поэтому
*2 — х2 = Os — Ol — ls =  L S ; 
xi — х\ = Os — Or — rs — RS\ 
Xn — xn = Ol — Ot ~  rl — RL.

Отсюда
m' _  LS m° _  RL m1   LS
m" RL * m ~  RS * m RS (19,8,12)

Каждая из зависимостей (19,8,12) называется правилом рычага 
Рассмотрим ту же изобару RLS  в предположении, что д:2 =  ОЛ 

(а не О/); тогда точка L должна быть заменена точкой Н (см. рис. 118). 
и мы получим:

тв _  RH 
т “  RS *

Но если ОИ >  01, то и RH >  RL. Таким образом:
(19-Д1 При одном и том же давлении в материально изолиро

ванной бинарной системе большей общей весовой доле более летучего 
компонента соответствует и большая масса паровой фазы.

§ 19,9. Диаграмма температура — состав
1°. Наряду с диаграммой давление — состав, рассматривается 

диаграмма температура — состав (/ — х2), причем во всех точках 
диаграммы давление считается одинаковым. В этом параграфе диа
грамма температура — состав рассматривается в предположении, что 
при изобарном изменении состава изменения температуры моно
тонны. Случаю немонотонного изменения температуры посвящен 
§19,10.

В § 19,8,2 было указано, что если каждый из компонентов А\ 
и Л2 образует унарную систему жидкость — пар, то при одинако
вом давлении температура системы, образованной более летучим 
компонентом, будет ниже. Для построения диаграммы / — хг 
нужно еще показать, что на ней линия кипения лежит ниже линии 
росы. Это непосредственно следует из (12-И1; но в этом можно убе
диться еще, проведя изобару МЫ в координатной системе р — V 
и рассмотрев ее пересечения с изотермами.

Пусть изотермы, температуры которых /о и *м (рис. 119) 
пересекает изобару ММ соответственно в точках М, (?, М. Мы видим,
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что (к >  /о >  /м, т. е. при изобарном превращении паровой фазы 
бинарной системы в жидкую фазу температура понижается. Отсюда 
и следует, что в координат
ной системе Ь — х2 линия 
кипения расположена, за ис
ключением двух крайних то
чек, ниже линии росы.

Итак, при монотонном из
менении температуры диаг
рамма / — х2 имеет вид, изоб
раженный на рис. 120 или 
рис. 121, смотря по тому, 
является ли А.> компонентом 
более летучим или менее ле
тучим. На обеих фигурах 
С и и  — линия кипения. Ди
аграмма р — хг на рис. 118 
соответствует диаграмме / —
хг на рис. 120, так как по их осям абсцисс отложена весовая доля 
более летучего компонента.

2°. Рис. 120 также приводит к заключению [19-В] Для получе
ния ряда других заключений нужно учесть, что при увеличении

Рис. 121

весовой доли хг более летучего компонента возрастает давление 
на рнс. 118 и падает температура на рис. 120. Таким образом, заме
нив в формулах (19,8,5) — (19,8,7) с1р на — сИ, получим:

(  ох: > 
V 01 у1 < о ,

р
/  дх; )  < 0 ;  

'V
(19,9,1)

(  0( \  
\  )

1 < 0 ,
р ( £ )  < 0 ;  

/  р
(19,9,2)

Ш)1 > 0 ,
р

( )  > 0 .  
/ р

(19,9,3)
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Знак неравенств (19,9,3) совпадает со знаком неравенств (19,8,7), 
поэтому аналогично [19-Г'J имеем:

[19-Г"] При любых обратимых изобарных изменениях в бинар
ной системе жидкость — пар составы обеих фаз изменяются 
в одинаковых направлениях.

Наконец, пусть изотерма RLS  пересекает на диаграмме t — хг 
(см. рис. 120) линию кипения в точке R, а линию росы в точке S. 
Тогда аналогично § 19,8,4° получим:

I.S т" RL т' _  LS
RL ’ т ~  RS ’ т ~  RS (19,9,4)

А отсюда приходим к заключению, аналогичному [19-Д]: 
[19-Д'] При одной и той же температуре в материально 

изолированной бинарной системе большей общей весовой доле 
более летучего компонента соответствует и большая масса паро
вой фазы.

§ 19,10. Случай немонотонного изменения 
давления и температуры

Г. В § 19,8 и 19,9 рассматривались диаграммы давление — 
состав и температура — состав в предположении монотонного 
изменения р и /. Перейдем теперь к случаям немонотонного

изменения р и /. Прежде 
всего покажем возможность 
такого изменения р и /. Пред
положим, что при некоторой 
температуре I давление унар
ной системы жидкость — пар, 
образованной компонентом 
А 1% равно давлению такой же 
системы, образованной ком
понентом А«: р°г =  р\. Тогда 
в координатной системе р — х2 
(рис. 122) ОС = 1Ю и если 
линия кипения плавная, она 
может быть или прямой С1> 
или иметь вид кривых СП'й,  
СУ'й,  на которых давление 

имеет экстремум: максимум в точке Н',  минимум в точке У'. 
Экспериментально установлено наличие экстремумов и в таких 
бинарных системах, в которых давления р° и р \ значительно от
личаются друг от друга.

2°. Вследствие бивариантности бинарных двухфазных систем 
можем положить:

/; =  р(/, х1), или р = рУ,  *;).
4JÖ

(19,10,1)



Условимся рассматривать только компонент Аг и в зависимости 
от обстоятельств считать Лг или более летучим, или менее 
летучим компонентом. При большей летучести А2 по [19-В] 
и П9.8,0) имеем:

A'j —• Хг >  0, (■ £ ■ ) > о ,ч 0хг / 1 (19,10,2)

а в случае меньшей летучести Л2, заменив в (19,8,9) и в (19,8,10) 
индекс 1 индексом 2, получим:

А'о -  Х'л <  0 , (19,10,3)

Одинаковость знаков трех неравенств (19,10,2) и противополож
ный им знак неравенств (19,10,3) указывают на то, что если

Vo — хп ° '  10 и ( ! ; ; • ) , =  0> (19,10,4)

Так как мы рассматриваем двухфазные бинарные системы при 
одном и том же давлении на обе фазы (см. § 19,8,3е), то первое равен
ство (19,10,4) означает, что когда то в координатной си-

стеме р — хг линии кипения и росы имеют общую точку. Второе 
и третье равенства (19,10,4) показывают, что в этой общей точке 
обе линии имеют общую касательную, параллельную оси Ох2, 
т. е. в этой точке давление достигает экстремума (минимума, мак
симума, точки перегиба с касательной, параллельной оси Ох2 — 
рис. 123 и 124).

Состояние бинарной двухфазной системы, в которой составы 
обеих фаз одинаковы, называется азеотропным, а сама бинарная 
система в этом состоянии — азеотропной (т. е. постоянно кипящей). 
Это название вполне справедливо, так как по (19-А1 одинаковые 
составы постоянны (*' =  х”2 =  хг — const), а по (19,10,1) при х\
— х, — const, / — const, также и р — const.
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Азеотропному состоянию соответствует изотерма cc*cc¡ 
(см. рис. 108), средний участок которой прямолинеен и параллелен 
оси OV, как в унарных системах жидкость — пар. Мы имеем право 
сказать, что бинарная двухфазная система, вообще бивариантиая, 
становится в азеотропном состоянии моновариантной и по правилу 
фаз однокомпонентной.

Итак, мы пришли к следующему результату (теорема Гиббса — 
Коновалова):

I19-E1 Если изотермическим изменением можно привести бинар
ную систему жидкость — пар в азеотропное состояние, то в этом 
состоянии давление должно иметь экстремум.

3°. Пусть А г — более летучий компонент. Тогда [19-В1 и (19,9,2) 
дают:

ш > < ° -  о а < ° -  (19'1о-5)
Если бы А 2 был менее летучим компонентом, то во всех неравен
ствах (19,10,5) изменились бы знаки. А это означает, что при х\ — 
х\ =  0 мы имели бы:

Отсюда следует заключение, аналогичное 119-Е 1:
Ц9-Е'] Если изобарным изменением можно привести бинарную 

систему жидкость — пар в азеотропное состояние, то в этом со
стоянии температура должна иметь экстремум.

Очевидно, положения И9-Е1 и 119-Е'] дополняют друг друга 
и могут быть объединены в одно, более общее:

119-Е" 1 Если существуют такие значения давления и темпера
туры, при которых бинарная система оказывается азеотропной, то

а) в изотермическом переходе в это состояние давление дости
гает экстремума;

б) в изобарном переходе в это состояние температура дости 
гает экстремума;

в) эти экстремумы разноименные: один из них — максимум 
другой — минимум.

4°. Чтобы доказать последнее утверждение (в), рассмотрим 
рис. 123 и 124.

В конце 2° этого параграфа было сказано, что в точке £  система 
может считаться однокомпонентной. Назовем этот компонент А 
Тогда давление рк системы в азеотропном состоянии может рас
сматриваться как давление р \  унарной системы жидкость — пар. 
образованной компонентом А. Так как в точке £  давление достигает 
максимума, то компонент А нужно считать более летучим, чем 
компоненты А\ и Аг. Приняв существование компонента А , мы 
имеем следующие весовые доли компонентов Л \, А 2, А:

в точке С х г — 1, хг — 0, хл =  0;
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в точке D ДГ| =  0, х2 =  1, хл =  0; 
в точке Е X i=  0, хг — 0, х л ~  1.

Из этого следует, что диаграмму рис. 123 можно считать состоящей 
из двух диаграмм: СН'ЕП"С и EK 'D K HE. Компонентами первой 
служат А 1 и А, компонентами второй А и А 2.

В § 19,9,1° было сказано, что диаграмме р — х (рис. 118) соот
ветствует диаграмма t — х рис. 120. Таким же образом диаграмме 
рис. 116 соответствует диаграмма р — х (рис. 121). Поэтому при 
постоянном д а в л е н и и  р =  р к  — const на диаграмме t  — Х л ,  соот
ветствующей СИ’Е Н ”С, температура должна падать с увеличением 
весовой доли хл \ то же должно иметь место на диаграмме t — хА 
соответствующей EK'DK'E.

Следовательно, при изобарном (р — рЕ) приближении к азео
тропному состоянию, в котором давление имеет максимум, темпера
тура неизменно понижается и достигает минимума в азеотропном 
состоянии. Таким же образом можно показать, что если в азеотроп
ном состоянии давление достигает минимума, то при изобарном 
приближении к этому состоянию температура повышается и дости
гает максимума в точке F (см. рис. 124).
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Г л а в а  д в а д ц а т а я  

ДРУГИЕ БИНАРНЫЕ СИСТЕМЫ

§ 20,1. Ограниченно смешивающиеся жидкости

1°. В §§ 19,5—19,10 мы познакомились с некоторыми свойствами 
бинарных двухфазных смесей, в которых одна фаза жидкая, дру* 
гая — паровая. Теперь перейдем к бинарным системам с двумя 
жидкими фазами.

Предположим, температура и давление таковы, что оба компо
нента (А 1 и А.г), находятся в жидком состоянии. Если смесь этих 
жидкостей оказывается однородной при всех значениях их весовых 
долей (от 0 до 1), то говорят, что жидкости А, и Л2 смешиваются 
во всех пропорциях. Такими являются, например, вода и спирт: 
в жидкой смеси, образуемой ими, весовая доля воды может изме
няться от 0 до 1.

Но не все жидкости таковы; пример воды и фенола был приведен 
в § 19,2. Вот еще другой пример. При 19,8° С вода и эфир образуют 
две смеси: в одной весовые доли воды и эфира равны 0,9 и 0,1, 
в другой — 0,03 и 0,97. Это нужно понимать следующим образом. 
Пусть у нас имеется 90 г воды, 19,8° С; приливая к ней эфир, мы 
будем иметь однородную жидкую смесь до тех пор, пока количество 
эфира не превосходит 10 г. Если продолжать добавлять эфир сверх 
10 г, то начнется образование второй жидкой фазы, в которой весо- 
зые доли эфира и воды равны 0,97 и 0,03.

При постоянных температуре и давлении постепенное увеличе
ние количества эфира вызывает увеличение массы второй фазы 
и уменьшен не массы первой жидкой фазы. Имея 97 г жидкого эфира 
и приливая к нему воду, можно получить однородную смесь до тех 
пор, пока количество прилитой воды не превышает 3 г. Если после 
этого продолжать добавлять воду, то появится вторая фаза, в кото
рой весовые доли воды и эфира равны 0,9 и 0,1 и масса которой 
возрастает с продолжающимся увеличением массы воды; при этом 
масса первой фазы постепенно уменьшается.

Такие две жидкости, как вода и эфир, вода и фенол, которые 
могут образовать две жидкие смеси, отличающиеся по составу
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и способные находиться в равновесии друг с другом, называются 
огра н иченно смсшивающимнся.

2°. Рассмотрим бинарную систему с двумя жидкими фазами при 
различных температурах; воспользуемся диаграммой t — х2. Нужно 
иметь в виду, что давление мало влияет на свойства жидкостей, 
поэтому диаграммы р — V, р — х2 в этом случае большого инте
реса ие представляют*.

Итак, по оси абсцисс будем откладывать весовую долю х2 жид
кого компонента А 21 по оси ординат температуру (рис. 125). Вначале 
система состоит из жидкости A i :
ЛГ|= 1, х2 — 0\ если t — ОВп> со
стояние системы изображается точ
кой В0. При постепенном введении 
жидкости Л2 ее мольная доля на
чинает возрастать от нуля и так 
как температура постоянна, точка, 
изображающая состояние системы, 
перемещается по прямой В0В. Эту 
фазу назовем Ф'. Когда весовая 
доля Л2 в жидкой смеси Ф' дости
гает значения х„= В0В', возникает 
фаза Ф", в которой весовая доля х2 
компонента А„ значительно больше
хг и равна Вй В". Продолжая изотермически увеличивать массу 
компонента Л2 в системе, мы заметим, что будут изменяться 
массы обеих фаз, а их составы останутся теми же, как в момент 
возникновения фазы Ф", т. е. х\ — В0В' — const, х\ = В0В ” = const. 
Так это и должно быть. В самом деле, бинарная система тривя- 
рнантиа при одной фазе и бивариантна при двух фазах.

Таким образом, из четырех интенсивных переменных р, /, 
xl, х'г двухфазной системы две могут быть выбраны по нашему 
усмотрению, а остальные две будут функциями первых двух. 
Выберем в качестве независимых переменных р и t\ тогда

о» о-
Очевидно при постоянных p u t  имеем: *' =  const, х2 — const. Сле
довательно, увеличивая массу компонента /12 в системе, мы изменяем 
массы т' и т" фаз при их постоянных составах. Легко установить, 
каковы изменения т и т". Обозначив через х2 общую весовую долю

* Мнение о малом влиянии давления на свойства жидкостей общепринято 
и подтверждается в большом числе случаев. Однако Взн-дер-Ваальс высказал 
мысль, что при больших (5С0 атм, 1С00 отм и более) давлениях любые две 
жидкости должны смешиваться во всех пропорциях. Эта мысль нашла экспе
риментальное подтверждение в случае некоторых пар жидкостей, которые ока
зываются ограниченно смешивающимися при обычных небольших давлениях. 
Отсюда непосредственно следует, что влияние давления, малое в отношении 
одних свойств, например в отношении объема, может быть значительным 
в отношении других свойств.
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компонента А2, имеем по (19,4,3):
т‘ _  х \ —хг 
гп" ~  х2— х'г *

Но общая доля х2 компонента Л2, очевидно, возрастает вместе 
с возрастанием массы компонента Л2, а ^  и де, неизменны; х\ — дг2 
постепенно уменьшается и стремится к нулю, когда х2, увеличиваясь, 
стремится к х2. Б момент, когда х2 — х\у фаза Ф' исчезает вовсе, 
к дальнейшее введение компонента А2 увеличивает массу оставшейся 
£азы Ф" и весовую долю х] в ней. Состояния фазы Ф \  образующей 
геперь всю систему, изображаются точками отрезка В*В.

Итак, на участках В0В' и В "В система однородна и состоит 
лз фазы Ф' па участке В^В’ и фазы Ф" на участке В "В\ ее вариант
ность равна трем. Приняв за независимые интенсивные переменные 
давление, температуру и весовую долю компонента Д2, видим, что 
при изобарно-изотермическом введении этого компонента его весо
вая доля может принять любые значения (от х'г =  0 до ,v '=  В0б ’ 
а от Aj -- В0В * до х \ — 1), если система остается однофазной.

3°. Очевидно, если вначале система состоит из жидкости A.t 
.фаза Ф") и изображается точкой В , то при постепенном изобарно- 
изотермическом растворении в ней жидкости A t  весовая доля А 2 
будет уменьшаться, начиная от 1. Когда эта доля станет равной 
30В ", начинается образование фазы Ф \ в которой весовая доля Л2 
равна х'ъ. При дальнейшем введении жидкости A t общая весовая
доля х2 и отношение"V =  **—** будут уменьшаться, а х! и х\ttt X* ~  Х2

останутся неизменными до тех пор, пока система двухфазна. С мо
мента, когда х2 станет равной х ’г — В0В ' , система снова станет одно
родной, состоящей из фазы Ф \

4°. Изобарно-изотермическое введение жидкости А2 в жид
кость А 1 можно осуществить и при какой-либо температуре tD = OD0. 
отличной от tn. При этом на диаграмме i — хг отрезкам В0в \  
В 'В “, В аВ теперь будут соответствовать отрезки D J ) 'у D 'D"% 
D"D. Когда система однофазна, точки отрезка D0D' изображают 
аесовые доли х'г компонента А2 в фазе Ф'; точки отрезка D ”D изо
бражают весовые доли х\ фазы Ф \  которая «богаче» компонентом 
Аг, чем фаза Ф'. Кв к только х\ сделается равной D0D’ (или хп2 рав
ной D0D U), система становится двухфазной; в ней при р =  const, 
t — const постоянны также x2=^D0Dr и х\ — £>0О*. Повторив то 
же самое при tE — 0EU, tP =  OF(i (рис. 126), получим прямые 
Е.Е 'Е’Е  и F ^F F T , отрезки которых £ 0Е', Е 'Е \  Е пЕ\ F0F , 
FyF", F 'F  соответствуют отрезкам В0В \  В'В", В"В.

Линия B ’D'E'F' представляет геометрическое место точек, 
з которых однородная смесь (фаза Ф') становится неоднородной, 
вследствие образования новой фазы Ф", в которой весовая доля А2 
больше, чем в Ф'.

Аналогично этому линия B"D’,E"F,’ представляет геометриче
ское место точек, в которых неоднородная система, состоящая из
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двух жидких смесей Ф’ и Ф \  переходит в однородную, состоящую 
только из Ф". Эти линии называются линиями разделения или рас
слоения смеси и разделяют всю площадь диаграммы / — х2 на три 
части. Чтобы наиболее простым образом охарактеризовать каждую 
из этих трех частей, обратим внимание на то, что в однородной 
(т. е. однофазной) системе общая весовая доля системы совпадает 
с весовой долей в фазе, т. е. если система состоит из фазы Ф , то 
дг>— лг̂ и х2 =  х\, если система состоит из фазы Ф \  а в двухфазной 
системе общая весовая доля отличает

Го _ п г \  г

ел е/ П 1

л  1)’ л !  д

Во\в‘ /В " в

0

ся от весовой доли в каждой фазе.
Таким образом, считая, что на 

диаграмме t — х„ абсцисса каждой 
точки представляет общую весовую 
долю х2 компонента А2 в системе, 
можно характеризовать следующим 
образом три области, которые обра
зуются линиями разделения В'О ’Е 'У  
и В "О "Е”Г ". Когда два жидких 
компонента бинарной системы оказы
ваются ограниченно смешивающими
ся, то на диаграмме / — х2 любая 
точка, лежащая левее кривой В 'й 'Е ’Е' 
или правее кривой В 'Ъ ',ЕпЕч, пред
ставляет жидкую однородную систему.
Точка между этими кривьыи представляет двухфазную систему, 
в которой общая весовая доля равна абсциссе этой точки, а весо
вые доли компонента А2 в обеих фазах определяются точками АГ 
и М" пересечения изотермы М'ММ“ с кривыми В 'О 'Я 'Р  и 
Я Т Г Е 'Т "  (см. рис. 127 и 126).

Отношение масс фаз Ф' и Ф* по (19,4,3):
т' ММ* 
т* М’М *

Л>*/
Рис. 126

Следует иметь в виду, что в материально неизолированной си
стеме общая весовая доля х2 может вследствие изменения масс 
компонентов А х и А г принимать любые значения .от 0 до 1. Поэтому 
в указанных пределах точка М может занять при заданной темпе
ратуре любое положение на изотерме диаграммы / — х2\ в частно
сти, отношение масс двух фаз может быть любым.

В материально изолированной системе общая весовая доля 
неизменна. Вследствие этого при заданной температуре точка Л1 
может занимать только одно положение на изотерме, и отношение
ММ*
М'М будет иметь вполне определенное значение, т. е. массы т ’
и т" будут при заданной массе всей системы иметь вполне опреде
ленные значения. Если же температура материально изолированной 
системы изменяется, то геометрическим местом точек М будет пря
мая (л̂  — сопэ!), параллельная оси О/. При этом, так как линии
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расслоения всегда оказываются кривыми, то они должны пересе
каться с прямой а'2 =  const (рис. 128).

При неизменной общей весовой доле а'2 по одну сторону от точки 
пересечения система оказывается двухфазной, а по другую сторо
ну — однофазной. Так, если х2 — ОЬ, а температура ниже, чем 
ЬВ, система двухфазна; при х2 — ОЬ и более высоких температурах

(/ > tB) система однофазна. Если х., — Ос =  const, то с уменыле-
СС *нисм температуры отношение уменьшается, т. е. отношение

--г уменьшается и обращается в нуль npir tE = сЕ. Это означает,
что при tF >  tE бинарная система двухфазна; с понижением темпе
ратуры масса фазы Ф" увеличивается за счет массы фазы Ф'; при 
/ =  tE фаза Ф'вовсе исчезает, а при дальнейшем понижении тем
пературы система будет состоять только из фазы Ф".

§ 20,2. Критическое состояние бинарной 
жидкой системы

1°. Обычно с изменением температуры длина отрезка, отсекае
мого линиями расслоения, изменяется. Если постепенно изменять 
температуру так, чтобы линии расслоения приближались друг 
к другу, то при некоторой температуре эти линии сливаются в одну, 
имея в точке К  слияния общую касательную, параллельную оси 
0х2 (рис. 129 и 130). Таким образом, в точке К  температура дости
гает экстремума (максимума или минимума).

Точка К, в которой температура достигает экстремума, и харак
теризуемое ею состояние называются критической точкой расслое
ния и критическим, состоянием жидкой бинарной смеси. Когда 
в точке К  температура достигает максимума, эта точка называется 
верхней критической точкой расслоения (см. рис. 129). Это имеет 
место, например, в системе вода — фенол, в которой /„.к (в — верх-
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няя, к — критическая) ^66° С, а критическая весовая доля фенола 
*2к= 0,35. Другим примером служит система нормальный гексан — 
нитробензол, в критическом состоянии которой температура также 
достигает максимума: /вк =  19°С при весовой доле нитробензола 
*2к =  0,42.

Когда экстремум температуры оказывается минимумом (см 
рис. 130), ее называют нижней критической температурой; при
мером может служить система вода — анилин.

Иногда существуют две критические температуры расслоения, 
верхняя и нижняя. К таким системам относится жидкая бинарная 
смесь вода — никотин; в ней /„ И^ 2 1 0 °С , /„к =  60°С, а состав 
системы в обоих критических состояниях один и тот же. Нужно, 
однако, заметить, что одинаковость со
ставов в верхнем и нижнем критичес
ких состояниях — чистая случайность 
и обычно в системах с двумя кри
тическими точками не наблюдается.

Интересна система сера — бензол; 
она имеет верхнюю и нижнюю крити
ческие точки (рис. 131), причем 
/и|; <  Объясняется это тем, что 
жидкая сера может быть в двух ал
лотропических видоизменениях: сера 
Я, сера р. Па рисунке кривая с мак
симумом относится к одной разновид
ности серы, кривая с минимумом — к 
другой.

Наконец, в системе вода — эфир расстояние между двумя кри
выми расслоения мало изменяется с изменением температуры и кри
тические точки не наблюдены (рис. 132).

Здесь мы вовсе не приводили давлений, которым соответствуют
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критические температуры расслоения. Это потому, что давление 
мало влияет на критическую температуру расслоения жидких 
■систем: значительные изменения давления сопровождаются только 
небольшими изменениями температуры. Так, в системе циклогек
с а н а н и л и н  при 1,8 атм /„ = 3 1 °  С; с увеличением давления 

очень медленно повышается и достигает 32,6° С при 250 атм. 
С изменением давления изменяется (помимо температуры) также 
и состав смеси в критическом состоянии.

2°. Чтобы понять, почему состояние К  названо критическим, 
сопоставим диаграмму р — V унарной системы жидкость — пар 
с диаграммой Г — х2 бинарной двухфазной жидкой системы.

Пусть на рис. 133 А'С"КСпА — линия насыщения унарной 
системы жидкость — пар. Проведем три изохоры — критическую 
ВКВ и расположенные от нее по обе стороны ОС'М и ИСИ. Рас-

ж 9
смотрим, как изменяется на них отношение масс фаз ^  при при
ближении к линии насыщения. Проведя несколько изобар, заме
чаем, что при приближении к линии насыщения по изохоре ЭС'М 
это отношение увеличивается, т. е. масса жидкости увеличивается 
за счет массы пара; в точке С' паровая фаза полностью исчезает 
и вся система состоит из насыщенной жидкости. При дальнейшем 
повышении давления (температуры) жидкость становится ненасы
щенной. При приближении к линии насыщения по изохоре ГС"М, 
наоборот, увеличивается масса пара за счет массы жидкости, и в 
точке С" система становится однофазной (однородной) вследствие 
исчезновения жидкой фазы. На изохоре же ВКВ при приближении
к линии насыщения отношение — масс жидкости и пара почти не
изменяется, а разность удельных объемов фаз уменьшается. В точ
ке К система становится однородной, но не вследствие исчезновения 
одной из фаз, а потому, что обе фазы оказываются совершенно оди
наковыми.
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Теперь рассмотрим три линии постоянного состава на диаграмме 
1 ~  хг (Рис 134) Пусть одна из них (ВКЦ  проходит через крити
ческую точку, а другие две распо
ложены одна {ОС М) левее, а дру
гая (ВС*М) правее точки К  Ана
логично диаграмме р — V мы за
мечаем, что при приближении по 
линиям йС 'М , /■'С"А к линии 
расслоения отношение масс фаз из
меняется, в точке С' совершенно 
исчезает фаза Ф", и система состо
ит из фазы Ф'. В точке С" совер 
шенно исчезает Ф \ и система со
стоит из Ф" На линии же при 
приближении к К  отношение масс 
почти не изменяется, а различие 
в составах обеих фаз уменьшается 
В точке К система становится однородной не вследствие исчезно
вения одной из фаз, а потому, что обе фазы стали идентичными

§ 20,3. Бинарные системы с одной паровой 
и двумя жидкими фазами

1°. В § 20,1 и 20,2 бинарные системы рассматривались в той 
области температур и давлений, в которой компоненты А 1 и А, 
могут быть только в жидком виде, а не в газообразном Теперь рас 
ширим границы давлений и температур настолько, чтобы компонен
ты А 1 и А 2 могли бы образовать как жидкие, отличающиеся по 
составу, бинарные фазы Ф * и Ф"\ так и паровую Ф

Так как в системе возможна только одна паровая фаза, то в рас
сматриваемом интервале температур и давлений бинарная система 
может быть

а) однофазной (одна из фаз Ф' , Ф°, Ф"),
б) двухфазной (фазы Ф' и Ф \  Ф' и Ф " , Ф* и Ф"),
в) трехфазной (фазы Ф', Ф ', Ф"').
Согласно правилу фаз вариантность бинарных систем равна 

трем при одной фазе, двум — при двух фазах и единице — при 
трех фазах Вследствие этого за независимые интенсивные признаки 
могут быть приняты в однофазных системах температура, давление 
и молярная доля компонента Л2 (р, /, х2), в двухфазных — р 
и мольная доля компонента /12 в одной из фаз, в трехфазных — 
р (или /)

Построим диаграмму температура — состав этой системы, ечн 
тая, что компоненты А ! и А* не образуют химических соединений 
а давление постоянно и равно р0 По оси абсцисс будем откладывать 
как общую — вековую или мольную — долю компонента Л2, так 
и его весовую или мольную долю в одной из фаз При этом нужно



помнить, что в случае однофазной системы общая мольная доля 
компонента совпадает с его мольной долей в фазе и поэтому (в от
сутствии химических реакций) постоянна. Если за абсциссу при
нята общая доля компонента A z, то ввиду ее постоянства всякий 
процесс, в течение которого температура изменяется, изобразится 
прямой, параллельной оси Ot. То же самое будет иметь место в одно
фазной системе, если за абсциссу принята доля компонента в этой 
фазе.

Выше мы условились за независимые интенсивные признаки 
бинарной двухфазной системы принять давление и мольную долю

компонента А г в одной из фаз. 
Поэтому при р — р0 — const тем
пература должна рассматривать
ся как функция этой мольной 
доли. Следовательно, в бинарной 
двухфазной системе изобарному 
процессу соответствует в каждой 
фазе своя линия.

Наконец, согласно сказанному 
немного выше, в трехфазной би
нарной системе при р — const 
все другие интенсивные признаки 
должны оставаться неизменными, 
изменяться же могут только экс
тенсивные признаки (объем, эн
тальпия, массы фаз и т. д.). По

этому при р =  const все состояния трехфазнон бинарной системы 
и все процессы изобразятся на диаграмме температура — состав 
одной точкой.

2°. Пусть (рис. 135) точки М у М i, M z, М3, изображают состоя
ние бинарной системы, имеющей только паровую фазу Ф', причем 
*2ль x’imi малы и х’2мл >  x 'im * а *2а/2» х '2м3 близки к единице и 
*2А/3> *2м2- Изобарное охлаждение, начатое в М, сначала вызовет 
только понижение температуры паровой фазы и изобразится отрез
ком МV  прямой, параллельной оси Ot\ в состоянии V начинается 
образование жидкой фазы Ф", система станет двухфазной. Таким же 
образом изобарное охлаждение, начатое в M i, сначала вызовет 
только понижение температуры по М j 1/|, а в точке Vt начнется обра
зование жидкой смеси Ф". Мы замечаем, что температура в точке 
Vi ниже температуры в точке V.

Геометрическое место точек V, Vt — линия CVViE, точка С 
которой лежит на оси Ot и представляет температуру сжижения 
чистого пара A t (хг = 0) при давлении р0. Линия CVV t£ — график 
функции t — t (*', /?0) в паровой смеси и называется линией пара.

Согласно в § 19,9,1° в бинарной системе, состоящей из жидкой 
и паровой фаз, в координатной системе t — х» линия пара всегда 
выше графика t — t (*", р0) жидкой фазы, называемого линией
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жидкости. Следовательно, линия жидкости CLLXD должна быть 
расположена как указано на рис. 135, т. е. в жидкой смеси содержа
ние компонента А 2 меньше, чем в паре. На любой изотерме, пере
секающей линии пара и жидкости, абсциссы точек пересечения 
дают доли компонента А 2 в жидкости и паре, находящихся в рав
новесии.

Теперь представим, что изобарное охлаждение начинается в точ
ках Л1>, Мз, в которых д'2 близка к единице. Опять-таки это охлаж
дение сначала только приведет к понижению температуры пара 
но прямым M2V2> Л/31'8; в точках V2 и К3 начинается образование 
жидкой фазы Ф~, отличающейся но составу от Ф ". Здесь линией 
пара будет кривая FV3V2E, где F находится на прямой BF и пред
ставляет температуру сжижения чистого компонента Л2 {х2 — 1) 
при давлении р0. Линин FV3V2E пара соответствует линия F l3L2H 
жидкости, расположенная ниже FV3V2E.

Так как с понижением температуры CVVXE удаляется от оси 
О/, a FV3V2E удаляется от прямой BF, то эти линии должны встре
титься в некоторой точке Е. В этой точке паровая фаза, в которой 
доля компонента А « х2л  = Ое находится в равновесии, с одной сто
роны, с жидкой смесыо Ф", в которой доля А 2 x*d =  Od, а с другой 
стороны — с жидкой смесью Ф", в которой доля Ао xzu — Oh. 
Таким образом, прн температуре tE ( = tD = tu) три фазы, отличаю- 
щнсся друг от друга по составу (паровая и две жидкие) сосущест
вуют в равновесии; система трехфазна.

Как уже сказано в § 20,3,1°, трехфазная бинарная система моно- 
варнантна, поэтому при р — const все интенсивные признаки (тем
пература и доли компонентов в фазах) должны быть постоянными. 
В точке Е прн превращении жидких смесей Ф” и Ф" в пар, или, 
наоборот, при сжижении пара ни температура, ни составы фаз 
не изменяются. На рис. 135 температура точки Е ниже температур 
/с и //,- кипения чистых жидкостей А х и Л2 под давлением р0. Так, 
например, когда компоненты — вода и амиловый спирт, то при 
р0 — 1 атм их температуры кипения равны 100° С и ~ 1 3 Г С , 
a tg = 95° С. В случае системы, образованной метиловым спиртом 
h C S o, т о ч к и  кипения которых соответственно равны 64,7° С и 4б,3°С, 
/е = “38°С.

Известны случаи, когда tE находится между температурами 
кипения чистых компонентов А х и А2. Это имеет место, например, 
в системе, образованной водой и S02. Для таких систем диаграмма 
I — х2 имеет вид, представленный на рис. 136, причем tK <  /с, 
/е >  tp\ CEF — линия пара, CD и FH — линии жидких фаз. Систем, 
в которых tg была бы выше температур кипения обоих чистых ком
понентов, нет. Несколько выше кривые CVVХЕ и FV3V2E были 
названы линиями пара; очевидно, правильнее назвать линией 
пара кривую CVVtEV2V3F, a CVVХЕ и FV3V2E — ее участками. 
Участку CVE соответствует линия CLD жидкой фазы Ф". 
а участку FV2E —- линия жидкой фазы Фт.



Рассмотрим замкнутый контур CLDEIiL2FVtEVC. Какие 
системы изображаются точками диаграммы / —лг>, расположенными 
внутри этого контура, на контуре и вне его?

Левее линии CLD система состоит из жидкой смеси Ф”\ выше 
линии пара CVEVZF система представляет паровую смесь; пра
вее линии FLM  мы имеем жидкую смесь Ф '. Таким образом, левее, 
выше и правее контура CLDEHL^FVMVC каждая точка пред
ставляет однофазную систему.

Точки на контуре изображают однофазную систему, которая 
может быть в равновесии с другой фазой. Например, в точке L,

мы имеем жидкую фазу Ф", которая бу
дет в равновесии с паровой фазой Ф . 
если состояние последней изображается 
точкой Vi. То же самое можно сказать 
и о линиях FV2E h FLJi.

На прямой DEFI равновесными ока
жутся три фазы Ф \ Ф" и Ф", если со 
стояния пара Ф' и жидких смесей Ф", Фш 
соответственно изображаются точками 
Е, D, Н. Жидкая смесь, состояние ко
торой изображается любой точкой отрез
ка DEH, за исключением точек D и Н. 
должна расслоиться на две смеси, в ко
торых мольные доли ид:" компонента А 2 
равны Od и Oh. Так, если изобарное 
охлаждение пара производить по прямой 
NE, параллельной оси 01 (см. рис. 135). 

то в Я начнется образование не одной жидкой фазы, состав кото
рой совпадает с составом паровой смеси, а двух жидких смесей, 
составы которых определяются соответственно точками D и Н

Внутри контура каждая точка представляет равновесную двух
фазную систему: пар и одна из жидких смесей. Например, в точке У 
система состоит из пара и жидкой смеси Фт\ согласно (19,4.3) 
огношенне масс этих фаз

т '  :пГ = У Ц :У 2У.

Ниже линии йЕ И  пар существовать не может. Из точек О и Н 
должны исходить еще кривые (не изображенные на рис. 135), 
являющиеся линиями расслоения жидких смесей Ф* и Фт.

§ 20,4. Случай абсолютно несмешмвающихся 
жидкостей

Иногда ограниченно смешивающиеся жидкости А\ и А 2 таковы, 
что в одной из образуемых ими смесей всегда очень мала доля компо
нента А о, а в другой — всегда очень мала доля компонента А\.
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Когда эти доли пренебрежимо малы, то жидкости Л\ н Л2 счи
таются абсолютно несмешивающим нс я, короче, несмешиваю-
1ЦИМИСЯ.

В области температур и давлений, при которых несмешивающие - 
ся жидкости могут существовать и в виде пара, бинарная система 
оказывается:

а) однофазной (фаза Ф' — паровая смесь А х и Л2, или фаза Ф \ 
образованная чистой жидкостью Л ь или фаза Ф", образованная 
чистой жидкостью Л2);

б) двухфазной (фазы Ф' и Ф‘\  Ф' и Фт или Ф" и Фт)\
в) трехфазной (фазы Ф', Ф", Ф").
Диаграмма температура — состав этой системы легко может 

быть получена из такой же диаграммы для случая ограниченно сме
шивающихся компонентов. В са
мом деле, при ограниченно сме
шивающихся жидкостях А 1 и А 2 
фазы Ф ” и Фт — жидкие смеси 
и Ф" богаче компонентом А |, а 
Фт — компонентом Л2. Если же 
жидкие компоненты А 1 и Л2 ока
зываются несмешивающимися, то 
Ф" — чистая жидкость А I {х[— 1,
*¡ =  0 при всех температурах),
Ф*—чистая жидкость Л2 (*" =  0, 
х7 =  1 при всех температурах).
Следовательно, теперь линия 
СЫ) фазы Ф" (рис. 135), превра
титься в отрезок СО осиО( (так 
как *, =  0) (рис. 137), а линия 
П гИ фазы Ф~ (рис. 135) — в отрезок PH вертикали ВР> в любой 
точке которой хй — 1. Таким образом, в случае несмешивающихся 
жидкостей А \ и~Л2 вместо рис. 135 получится рис. 137.

Из рис. 137, например, следует, что при изобарном охлаждении 
пара, в котором мольная доля компонента А., меньше, чем в точке В, 
образование жидкой фазы, состоящей только из компонента А х, 
начнется в точке Vх\ при последующем понижении температуры 
масса жидкости А\ будет увеличиваться, а в паре будет возрастать 
мольная доля компонента Л2. В точке Е содержание Л2 в паре на
столько велико, что при постоянном составе пара начинается, если 
продолжать охлаждение, изотермическое оседание чистой жидко
сти Л2- Таким образом, можно весь пар превратить в жидкости А, 
и Л о.

К этому результату можно прийти и тогда, когда изобарное 
охлаждение пара начинается в состоянии К\ но теперь сначала 
(при уменьшающейся мольной доле х'г) будет выделяться жидкость 
Л2, выделение же жидкости А х начнется только, когда пар будет 
в состоянии Е.



В каждом из состояний, когда система состоит из пара н одной 
жидкости, отношение их масс определяется по правилу рычага. 
Например, в состоянии У|

т' _  ¿ху, 
т *  ~  У1У1 '

где т' и т" — массы пара и жидкой фазы Ф \

§ 20,5. Бинарные системы, состоящие из жидких 
и твердых фаз

1°. Бинарные системы, состоящие из жидких и твердных фаз, 
гораздо более разнообразны, чем бинарные же системы с паровой 
и жидкими фазами. Причина этого та, что паровая фаза одна, 
а твердых фаз может быть несколько. Аналогично неограниченно 
смешивающимся, абсолютно несмешивающимся и ограниченно сме
шивающимся жидкостям два твердых тела или дают сплавы (твер
дые растворы) любого состава, или вовсе не дают сплава (не обра
зуют твердого раствора), т. е. оказываются абсолютно несмешиваю- 
щимися, или образуют сплавы, составы которых изменяются только 
в некоторых пределах. Кроме того, иногда значительный интерес 
представляют случаи, когда твердые тела образуют химические 
соединения.

Два твердых тела, способные образовать сплав, т. е. способные 
совместно кристаллизоваться, называются изоморфными. Эти кри
сталлы совершенно однородны, а их состав иногда может быть 
любым, а иногда может изменяться только в некоторых пределах.

Представим, например, что твердые компоненты А 1 и Л2 совмест
но образуют смешанные кристаллы а' и а", причем: а) мольная 
доля А2 может изменяться от 0 до х'г в кристаллах а и от 1 до х1 — 
в кристаллах а", х\ >  х[. б) кристаллы а  гомеоморфиы с кристал
лами А ь а кристаллы а"  гомеоморфиы с кристаллами А 2. О б ы ч- 
н о (но не всегда) смешанные кристаллы образуются такими двумя 
телами, каждое из которых имеет по две аллотропные формы, при
чем одна из них неустойчива. Если неустойчивая форма А 2 совпа
дает с устойчивой формой А 1, то получается смешанный кристалл 
а'\ аналогичным способом образуются и кристаллы а".

2°. Мы ограничимся разбором нескольких простых бинарных 
систем в предположении, что:

а) в пределах рассматриваемых температур и давлении образо
вание паровой фазы невозможно;

б) жидкая фаза одна, т. е. что компоненты А \ и Л2 в жидком 
виде дают раствор любого состава.

При исследовании бинарных систем с паровой фазой, наряду 
с диаграммой температура — состав, можно применять и диаграмму 
давление — состав. В системах, не содержащих паровой фазы, поль
зоваться диаграммой давление — состав нецелесообразно, так как
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давление мало влияет на жидкие и твердые тела. В случаях бинар
ных систем, состоящих из твердых и жидких фаз, диаграмма темпе
ратура — состав называется диаграммой плавкости или раство
римости.

3°. Начнем со случая, когда компоненты А\ и Л2 дают твердые 
сплавы любого состава; к ним относятся, например, твердые сплавы 
меди и никеля, серебра и палладия, хлористого рубидия и хлори
стого калия, золота и меди и т. д. Обозначим через Ф' и Ф" соответ
ственно жидкий и твердый сплавы. Считая давление постоянным 
и откладывая по оси абсцисс составы (весовые или мольные доли)

Рис. 138

как жидкого, так и твердого сплава, получим две линии CSD 
и CLD (рис. 138), которые имеют общие точки С (х' — 0, xl =  0) 
и О (*' =  1, х\ =  I). Эти линии являются графиками функций:

t =  t (*', р =  const), t =  t p =  const) (20,5,1)
и соответственно называются линией солидуса и линией ликвидуса 
(от латинских: solidus — твердое тело, liqui dus — жидкое тело).

Представим твердый сплав, температура которого Чтобы 
сплав полностью перевести в жидкое состояние при постоянном дав
лении, нужно повысить температуру до и только иногда
/" =  t'. Таким образом при одинаковом составе и одном и том же 
давлении температура жидкого сплава не может быть ниже темпе
ратуры твердого. Отсюда непосредственно вытекает, что на диаграм
ме температура — состав линия CLD ликвидуса или везде оказы
вается выше линии CSD солидуса (см. рис. 138), и тогда функции 
(20,5,1) монотонны, или эти линии, кроме точек С и D, имеют еще 
одну или несколько общих точек и функции (20,5,1) имеют экстре
мум (рис. 139) или экстремумы.

Когда функции (20,5,1) монотонны, диаграмма температура — 
состав (см. рис. 138) приводит к существенному заключению:

(20-Л 1 При равновесии твердого и жидкого растворов твердый 
раствор богаче тугоплавким компонентом, чем жидкий.
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Это заключение вполне напоминает 119-В1.
Функции (20,5,1) оказываются монотонными для нары компо

нентов Си, N1 и для всех других пар, перечисленных немного выше, 
в паре Си, N4 тугоплавок никель (температура плавления чистого 
никеля 1450° С, а температура плавления чистой меди
¿си =  ОС =  970° С), и рис. 138 вполне напоминает рис. 121. В слу
чае сплавов серебро — палладий и хлористый рубидий — хло-

Рис. 140

ристый калий диаграммы температура — состав имеют соответ
ственно вид, изображенный на рис. 140 и 141. Во всех этих сплавах 
функции i =  t (х'„у р — const) и / =  / (jicJ, р — const) монотонны.

В случае сплавов золото — медь эти функции оказываются не
монотонными и имеют экстремум (см. рис. 139). В экстремальной 
точке, как будет доказано в § 21,1,4° и как это мы видели в бинар
ных системах жидкость — пар, составы обеих фаз должны быть 
одинаковы; в результате переход из одной фазы в другую происхо
дит совершенно так, как в унарной системе.

§ 20,6. Случай, когда компоненты 
не дают твердых растворов

1°. Перейдем теперь к бинарны.ч системам, компоненты которых 
не способны образовать твердые pací воры. Это системы, состоя
щие из олова и цинка, из воды и соли NaCl, воды и соли AgNOj

Если охлаждать раствор воды и NaCl.TO несколько и иже 0° С нач
нется выделение чистого льда (без примеси соли) или выделение 
чистой твердой соли NaCl (без примеси льда): вода и соль NaCl не 
образуют твердых растворов. То же самое происходит в жидком 
сплаве олова и цинка: при постепенном охлаждении начинает 
выкристаллизовываться или чистое олово, или чистый цинк, твер
дого же раствора цинк и олово не дают.
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Если ограничиться теми температурами и давлениями, при кото
рых паровая фаза не может возникнуть, то в бинарных системах 
только что рассмотренного типа возможны следующие фазы: жидкий 
раствор, твердая фаза, образованная только компонентом Л ь 
и твердая фаза, образованная только компонентом Л2. При этом 
согласно правилу фаз однофазная система будет тр»вариантной, 
двухфазная — биварнантной, а трехфазная — моно вариантной.

Как по возможному числу фаз, так и потому, что здесь только 
одна из фаз бинарна, а остальные две — унарны, эта система вполне 
напоминает рассмотренную в § 20,4 систему, фазы которой — 
паровая смесь и две несмешивающнеся 
жидкости. Очевидно, диаграмма тем
пература — состав рассматриваемой 
теперь системы (рис. 142) сходна с та
кой же диаграммой §20,4 (см. рис. 137).
Ввиду этого при описании диаграммы 
рассматриваемой системы нет необхо
димости в подробных объяснениях.

Обозначим через Ф1, Ф', Ф” и со
ответственно жидкую смесь, твердую 
фазу, образованную компонентом А\, 
и твердую фазу, образованную ком
понентом Л2. Пусть Mi, М2, К 
(см. рис. 142) —точки, изображающие 
жидкую смесь, причем в М * весовая 
(или мольная) доля лг2 компонента Л2 
мала, а в М2 эта доля близка к еди
нице. Изобарное охлаждение, начатое в М i, изображается отрезком 
прямой M ill. При t — OS у начинается выделение из жидкого 
раствора твердого тела Ф'; с этого момента зависимость между темпе
ратурой и составом раствора изображается линией L {E, а состояние 
фазы Ф', в которой хг =  0 (х[ =  I), изобразится отрезком S\D  оси 
О/. При продолжающемся выделении твердого компонента Л 1 жид
кая смесь постепенно обогащается компонентом Л2, и в точке Е, 
если продолжать изобарно отнимать теплоту, начинает выделяться 
твердый компонент Л3 и продолжает выделяться A i таким образом, 
что масса жидкого раствора уменьшается при его постоянном 
составе (состав должен быть постоянным, так как трехфазная 
система моновариантна, вследствие чего при р =  const все интен
сивные признаки постоянны).

Таким же образом, начав изобарное охлаждение в М2, сперва 
получим отрезок М.гЦ  прямой, параллельной О/, а в точке 
при / =  BS2 начнет выделяться из раствора твердый компо
нент А 2, а температура и состав раствора будут изменяться по 
линии L2E\ в Е начнет выделяться твердый компонент А Точка 
Е называется эвтектической, а раствор, состав и температура кото
рого определяются точкой Е , называется эвтектической смесью.
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2°. Рассмотрим более сложный случай, когда компоненты А 1 
и А 2 не образуют твердого раствора, но в твердом виде существует 
их химическое соединение А. Примером таких компонентов могут 
служить А^ и 2 п, не дающие твердого раствора, между тем, как 
з твердом виде существует химическое соединение А^2 па, 
в-котором мольные (правильнее, атомные) доли М& и 2 п соответствен
но равны 1/3 и 2/3. Поэтому, если за компоненты Л, и А г принять 
Ъп и А^ и откладывать по оси абсцисс мольные доли х2 магния, то 
соединению А^2 п2 соответствует мольная доля х2 =  1/з-

Легко понять, что из жидкого раствора с очень малым содержа
нием А1б при изобарном охлаждении здесь сначала выделится 2 п. 
затем А^2 п2; а если в жидком растворе очень мало 2 п, то изобарное 
охлаждение приведет к выделению сначала А^, а затем Мй2 п2. 
Это наводит на мысль, что построение диаграммы температура — 
состав в данном случае можно свести к построению двух диаграмм 
для пар 2 п, А^2 п2; А1я2 п2, А^ и последующему соединению 
этих диаграмм в одну. А1ы так и поступим, а затем внесем весьма 
важную поправку.

Пусть дано, что температуры плавления 2п, А^2п2 и А^ соответ
ственно равны ОС, НУ и Вй. Допустим, что также известны темпе
ратура и состав той эвтектической точки Е , в которой из жидкой 
эвтектической смеси выделяются твердые тела 2п и А1£2п2; тогда, 
помня, что в твердом цинке л-2 =  0 , в твердом А^2 п2 х2 = 1/3, полу
чим приблизительно такую диаграмму температура — состав, кото
рая изображена на рис. 143. Зная температуру и состав той эвтек
тической точки Е ', в которой из эктектической смеси выделяются 
Мб2 п2 и А1б, и помня, что в этих телах мольные доли х:2 соответствен
но равны */3 и 1 , получим вторую часть диаграммы температура —
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состав (рис. 144). Приставив их так, чтобы вертикаль НУ второй 
диаграммы совпала с вертикалью НУ  первой, получим рис. 145.

Но обратим внимание на точку У. Пусть точка М представляет 
жидкий раствор, в котором мольные доли Мд н2п2 такие же, как 
и в соединении Мб2п2. Начнем изобарное охлаждение в точке М; 
тогда в точке У начнется выделение твердого соединения Мё2па, 
и обе фазы — жидкий раствор и твердое соединение Мд2па будут 
иметь одинаковый состав.

В § 19,10 было отмечено, что если функция t — t (хг, р =  const) 
имеет экстремум, то составы обеих фаз должны быть одинаковы. 
Но обратное тоже справедливо (и это будет доказано в гл. 21): 
если составы обеих фаз одинаковы, то функция t — t (х2, р — const) 
должна иметь экстремум — максимум или минимум. Следовательно, 
в точке У линия ликвидуса должна иметь максимум.

Таким образом, диаграмма температура — состав для бинар
ной системы, компонентами которой являются Mg и Zn, должна 
быть такой, как это изображено на рис. 146.

§ 20,7. Бинарные системы с твердыми фазами 
ограниченного состава

1°. Рассмотрим еще тот случай, когда компоненты А х и А % 
не вступают в химические соединения, образуют твердые сплавы 
ограниченного состава, между гем как жидкий сплав может иметь 
любой состав. В такой системе возможны фазы: жидкая смесь 
(&, твердый сплав Ф' и твердый сплав Ф"\ вследствие этого диаграмма 
температура — состав (рис. 147) должна напоминать диаграмму 
системы (см. рис. 135), состоящей из паровой смеси и двух жидких 
растворов.

Таким образом, на рис. 147 линией ликвидуса будет СEF\ ев 
участку СЕ соответствует участок CD линии солидуса (фаза Ф');
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участку £Р  соответствует участок 11Р солидуса (фаза Ф")\ фаза Ф 
богаче компонентом А х% а фаза Ф" богаче компонентом А г.

Проследим за результатами изобарного охлаждения жидкого 
сплава в зависимости от его состава. Пусть в точке М х 1г <  0(1. 
Тогда изобарное охлаждение приведет к точке ¿ , в которой начи
нается выделение из раствора твердой фазы Ф'\ при этом составы 
жидкой и твердой фаз изменяются по линиям и 5 5 ь В точке 
5 1  жидкий сплав полностью исчезает, и вся система представляет 
сплав Ф'. Если в точке N 0(1 <  х[ <  Ое, то возникновение из жидко
го сплава тердого сплава Ф' начнется в точке ¿ 2; составы жидкой

фазы и твердого сплава будут изменяться по линиям ЕгЕ и 5 Е — 
эвтектическая точка. При температуре 1Б =  дальнейшее охлажде
ние приведет к появлению нового твердого сплава Ф", состав которого 
определяется точкой //. По мере увеличения масс фаз Ф' и Фя. 
масса фазы Ф1 уменьшается и, когда жидкий сплав исчезнет, систе
ма снова станет двухфазной, после чего охлаждение приведет к по
нижению температуры этих фаз. Достаточно переставить местами 
Ф' и Ф ', чтобы по только что приведенным результатам охлажде
ния, начатого в точках М и N, описать результаты охлаждения, 
начатого соответственно в /? и ф.

2°. На рис. 147 температура электрической точки (У£) мень
ше температур плавления Ус и У/-.- чистых компонентов А 1 и А 2 
На рис. 148 участки СР и РР линии СРР ликвидуса встречаются 
в точке Р (соответствующей точке Е на рис. 147), и температура 
этой точки промежуточная между Ус и У*- плавления чистых компо
нентов. В этом случае точка Р называется перитектической (а не 
эвтектической). Буквами С, О, Р и Н обозначены на рис. 148 
те же точки, что и на рис. 147. Участкам СР и РР линии ликвидуса
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соответствуют участки СО и ЕИ линии солидуса. СО изображает 
зависимость температуры твердого сплава Ф' от его состава; ЕИ 
изображает аналогичную зависимость в твердом сплаве Ф".

На рис. 147 точки О и И лежат по различные стороны от Е, 
а на рис. 148 точки О и И лежат по одну сторону от Р. По этой 
причине бинарные системы с перитектнческой точкой отличаются 
некоторыми особенностями в сравнении с системами, имеющими 
эвтектическую точку. Прежде всего, в системах с эвтектической 
точкой при температуре ¿я (см. рис. 147) охлаждение приводит к вы
делению жидким сплавом Ф[ твердых фаз Ф' и Ф \  из которых 
Ф' беднее, а Ф" богаче компонентом Л2, чем Ф*. Если бы то же 
самое имело место в системах с перитектической точкой Р, то при 
/ =  /*> и постоянных составах фаз жидкий сплав Ф1 должен был бы 
выделять два твердых сплава, каждый из которых беднее компо
нентом Л.>, чем Ф1. Но, понятно, это невозможно, в чем можно 
убедиться, произведя простые расчеты.

Пусть т1, т \ т ” — массы фаз Ф1, Ф \ Ф \  а х12, х[2 и х"2 — весо
вые доли компонента Лг в этих фазах; х[ >  х\ >  х[. Тогда масса т 
всей системы и масса т2 компонента А2 во всей системе:

т =  т1 -\-т' 4- т” =  сопбЕ, 

тг =  т1х[ +  т'х'г 4- ш" х\ =  сопбЕ

И так как при р =  соп$1 в точке Р постоянны и все весовые доли, 
то дифференцирование дает:

Фп1 4- Фя' 4- йт" =  0, т. е. ¿¡т" =  — {Фп' 4- <Ит')\ 
х[ Фп1 4- х\ с1т' 4- х"2 (1т" — 0.

Отсюда
{х12 — х2) <1т1 =  (х"г — х'„) Фп'.

Ввиду того, что х[ — ха„ >  0, х\ — хг >  0, Фуг' и Фп1 должны 
быть одного знака, т. е.: если масса фазы Ф" увеличивается {Фп">0), 
то массы фаз Ф1 и Ф' должны уменьшаться {(1т1 <  0, Фп! <  0).

Таким образом, если, изобарно охлаждая жидкий сплав, мы при 
(¡, имеем две фазы — Ф1 и Ф', то продолжая охлаждение, мы полу
чим фазу Ф” из Ф  и Ф'. Увеличение массы фазы Ф" прекратится 
только тогда, когда одна из фаз Ф', Ф‘ исчезнет, система снова 
станет двухфазной, и охлаждение будет понижать температуру. 
Однако какая из фаз Ф' и Ф1 исчезнет раньше? На этот вопрос легко 
ответить, имея в виду, что после исчезновения одной из фаз система 
будет состоять из двух фаз, одна из которых Ф".

Если охлаждение жидкого сплаза начинается в точке И, то 
0(1 <  х ? ¡\ <  ОН.

В одной из двух фаз, которые останутся, весовая доля компо
нента Ао должна быть больше дг2л-, а в другой — меньше х^у. Но фаза 
Ф" остается, и в ней весовая доля больше Х2 ,\, следовательно, в дру-
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гой оставшейся фазе весовая доля должна быть меньше, чемдггл- Тако
ва только фаза Ф \ в которой хор<Х2 у. Если же начальная весовая 
доля компонента Аг в жидком сплаве x2q такова, что х 2ц <  x2q < 
< х 2р, то такими же рассуждениями убедимся, что после охлажде
ния при tp останутся Ф" и Ф1. После этих пояснений следующие 
результаты будут вполне очевидны.

Охлаждение, начатое в точке М (см. рис. 148), приведет к точке 
L, в которой начинается образование твердого сплава Ф \ Измене
ния составов фаз Ф  и Ф' изобразятся линиями LLX и S.S,; в точке 
Sj вся система представляет твердый сплав Ф'. Дальнейшее 
охлаждение будет понижать температуру Ф' при постоянном со
ставе.

Аналогичны результаты охлаждения жидкого сплава, начатого 
в R: в начнется образование твердого сплава Ф"; при охлажде
нии до 53 вся система представляет твердый сплав Ф", и дальнейшее 
охлаждение приведет только к понижению его температуры.

Начав охлаждение жидкого сплава в N , мы придем в точку LA, 
в которой начинается появление твердой фазы Ф'; изменения соста
вов фаз Ф1 и Ф' происходят по линиям L4P и S4D. В момент паде
ния температуры до ip система состоит из двух фаз: Ф' и Ф1. Даль
нейшее охлаждение при р =  const и t =  const приведет к образо
ванию фазы Ф”, масса которой (см. объяснения, данные выше) 
увеличивается, пока не исчезнет жидкий сплав. После этого система 
окажется двухфазной (твердые фазы Ф' и Ф"), и последующее охлаж
дение будет только понижать их температуру.

Наконец, охлаждение, начатое в Q, приведет к точке L6\ здесь 
начнется образование фазы Ф \ При t =  tp система снова будет со
стоять из Ф' и Ф"\ но последующее охлаждение приведет к уничтоже
нию не Ф", а Ф'. Останутся Ф" и Ф1; при дальнейшем охлаждении 
по линиям ¿ eL, и S 6S7 фаза Ф  исчезнет и останется только фаза Ф*.

§ 20,8. Диаграмма g —ос2
1°. При графическом исследовании вопросов равновесия бинар

ных двухфазных систем часто пользуются диаграммой g — xt 
(точный смысл g разъяснен ниже). Ее преимущества вытекают из 
того, что при р ~  const и / =  const по графику функции g —g(p, 
/,х>) легко определить химические потенциалы и их изменения, 
посредством которых выражаются условия равновесия в общем 
случае.

2°. В однофазной системе через g  (с верхним индексом, соответ
ствующим фазе) обозначается удельная свободная энтальпия (на
пример, если G' и т — свободная энтальпия и масса фазы Ф', то

т \  Если же речь идет о двухфазной системе, то g  =  ^  ,
где G — G’ +  G” — свободная энтальпия системы, состоящей из 
фаз Ф' и Ф ', m — m — масса системы; удельные же сво-
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(20,8,1)

бодные энтальпии этих фаз:
о* ^  о*

® т '  ’ ^  т "  *

Таким образом, в двухфазной системе
=  т '# ' +  т у ,  (20,8,2)

3е. В § 15,4 (рис. 98) была рассмотрена в качестве примера 
диаграмма о — х.2, где и — удельный объем бинарной фазы. Но

как рассуждения, так и полученные результаты справедливы и тогда, 
когда буквой V обозначен любой удельный признак, например 
удельная свободная энтальпия g бинарной фазы.

Итак, обозначения и, Vи и2, и2 мы заменяем следующими:

8* 8\> 6-1* ¿>1 =  1Ч э  82 ~  И 2 1

где и означают удельные свободные энтальпии компонентов 
Л , и Л, при тех же р и /, что и в рассматриваемой фазе, а и цг —
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химические потенциалы компонентов в фазе. В случае одной бинар
ной фазы вариантность v =  2 — 1 + 2  =  3, поэтому g = g(p, I, x j ,  
или при р — const, t — const g  =  g (хг).

Пусть при р =  const, t =  const и изменении весовой доли х2 
компонента А.г от 0 до 1 функция# =  g (дг2) изображается линией 
АВС (рис. 149, о). Здесь O A = g u DC — g2. Относительно кривой 
АВС в координатной системе g  — хг можно, заменив v на g, повто
рить I15-BJ:

(20-Б1 Если g — удельная свободная энтальпия бинарной (jюзы 
и АВС — график функции g  =  g (я2) при р — const и t =  const, 
то касательная к любой точке В этой линии отсекает на еси Og 
и на вертикали DC, соответствующей значению хг — 1, отрезки 
Оа и Dc. Отрезок Оа изображает химический потенциал pi компо
нента А ь a Dc — химический потенциал р2 компонента А Т

Здесь следует указать на весьма существенное обстоятельство. 
Согласно (18,3,8), - ~ - = — по (17,1,8) в состояниях устой-

из (18,3,6):

(20,8,3)

чивого равновесия < 0 ,  и поэтому

=  и из <15'7'4) слеДУет:

V д х2 / р ,  i
< 0 , Ct-X,>0'

г. е. с изобарно-изотермическим увеличением весовой доли хг 
р, должен уменьшаться, а р2 — увеличиваться, следовательно отре
зок Оа должен алгебраически уменьшаться, а отрезок Ос —алге
браически увеличиваться (если отрезок Оа положителен, то он 
должен становиться короче; при Оа <  0, когда точка а ниже 
оси Охг, он должен становиться длиннее; аналогично рассужде
ние относительно Ос). Но с увеличением д‘2 отрезки Оа и Ос 
будут изменяться указанным образом только в случае кривой АВС, 
обращенной выпуклостью к оси Ох2 (рис. 149,6).

При кривой АВС (рис. 149,а), обращенной к оси Ох2 вогну
тостью, увеличение х, вызовет увеличение химического потен
циала Ц! и уменьшение р2:

\ д х % (20,8,4)

В этом случае равновесие невозможно, так как условия устой
чивости (20,8,3) не соблюдены.

Если на линии АВСОЕКЕ обращен вогнутостью к оси Ох2 
какой-нибудь участок, например участок СЪе  (рис. 150), то 
равновесие бинарной системы невозможно на этом участке {СОЕ). 
Равновесие бинарной фазы невозможно и тогда, когда линия АВС 
будет прямой. Действительно, при этом (рис. 149,«) касательная 
во всех точках А, В , С . . .  линии АВС совпадала бы с прямой
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и поэтому при любых значениях (от 0 до 1) отрезки Оа и Dc 
равнялись бы:

Оа = ОА, Dc = DC,
т. е. мы бы имели на всем протяжении прямолинейного отрезка: 

ц, =  0-4 =  const, Из — DC =  const, ( ^ ) м  =  ( ^ ) м = 0 .
(20,8,5)

Это также противоречит условиям (20,8,3) устойчивости равно
весия.

4°. Теперь представим бинарную двухфазную систему, фазы 
которой Ф' и Ф". Удельные свободные энтальпии фаз соответ
ственно будут

£ '= g '( P .  U л*;), g" =  £"(/>, t, *;), j 
или при р — const, t = const 1 (20,8,6)

g" =  g"(х\). j
Пусть т \ т" и т - т '  +  т"— массы фаз Ф', Ф" и системы; 
т2 = т'г -j-т\ — масса компонента Л2 в системе; О — свободная 
энтальпия системы. Тогда общая весовая доля х2 компонента Л2 
в системе будет:

тг _
1 т т'

и согласно (19,4,1)-
тх2 =  т 'х'3 +  т"х”2. (20,8,7)

G = nig, где £  —свободная энтальпия единицы массы системы, 
и по (20,8,2)

mg = т'g' ■+■ т”g \  (20,8,8)
Теперь мы можем выяснить, как изображается бинарная двух

фазная система в координатной системе g — x2. Фаза Ф' изобра
жается точкой А', координаты которой xj и g'; фаза Ф" изобра
жается точкой Л", координаты которой х.? и g" (рис. 151). Точки 
А* и А ” совпадают только при условии, что составы фаз одина
ковы. Действительно, по (15,7,3)

g' =  р,Х +  р Х , g" =  р> ; +  мХ. 
и при равновесии должно быть:

Mi =  14. Mi =  Mi* (20,8,9)
Таким образом, если х' =  д£ (и, следовательно, х[ — х[), то 

g' —g"\ точки А' и А” совпадают. При различных составах фаз 
х' Ф ё ' Ф ё" точки А' и А" не совпадают. В частности, нахо
дясь под одинаковым давлением и имея общую температуру, две
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жидкие фазы должны отличаться по своему составу, поэтому 
изображающие их точки А', А" не могут совпасть.

Итак, в общем случае различных составов фаз бинарная двух
фазная система в координатной системе g — х2 изображается сово
купностью двух точек. Вследствие бнвариантности такой системы g' 
и *2' 8" и Х1 являются функциями p u t .  Отсюда следует, что 
при р — const и / =  const положения этих точек неизменны и

нисколько не зависят от масс фаз.
Обозначим через А точку, 

абсцисса которой — общая весо
вая доля х2, а ордината — свобод
ная энтальпия единицы массы g. 
В выражения (20.8,7) и (20,8,2) 
для х2 и g  входят также массы 
т', т" фаз. Поэтому, если, не 
изменяя р, t , от которых зави
сят х', х\, g ' и gn, произволь
ным образом изменять массы т’ 
и пГ (вводя, например, извне 
новые массы компонентов), то 
х2 и g  будут изменяться, а точ
ка Л — перемещаться.

При пользовании диаграммой g — x2 очень важно следующее 
обстоятельство. Точка А , перемещаясь при изобарно-изотерми
ческом изменении масс фаз, всегда находится на отрезке А 'А“. 
Это легко показать, так как, пользуясь тем, что ш =  т 'Н -яГ . 
можно зависимости (20,8,7) и (20,8,2) привести к виду:

т‘
т*

— х*.
x-i—Xt ’ (20,8,10)

т'
/71"

g '—g 
g - g '  ’

(20,8,11)

Отсюда следует, что
g—g' _ (20,8,12)**— А х<1 —х%

На рнс. 151
* ;= Оа\ х'3— Оа”, xt = Oa\

е '= <х'А\ g ”= сГА\ g = aA\

8 - ■g' =  ЬА, 8 - 8 Z-  Ъ”А* \

*2~- х' *= а'а, х, х2, =  аа\

Таким образом, (21,10,12) перепишется так:
ЬА _  _  с А*
а'а ~  аа" ~  а'сГ (20,8,13)
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Это и означает, что точка А находится на отрезке Л'/Г; при изо
барно-изотермическом изменении хг от Оа' до Оа” отрезок a A —g 
будет изменяться от а'А' до а"Л", оставаясь всегда ординатной 
точки отрезка Л'Л".

§ 20,9. Применения диаграммы g  — x t 
к исследованию бинарных систем

1°. Сведения о диаграмме g — * 2, изложенные в предыдущем 
параграфе, достаточны для рассмотрения вопросов равновесия 
бинарных систем.

Прежде всего заметим, что в равновесной бинарной системе 
число фаз не может быть больше четырех. Но при четырех фазах 
бинарная система нонвариантна, равновесие возможно только 
при вполне определенных значениях р0 и /0 давления и температуры. 
Если заданные давление и температура отличаются от р0 и /0, то 
равновесие невозможно.

При трех фазах бинарная система моновариантна; поэтому 
каждой температуре должно при равновесии соответствовать дав
ление, определяемое зависимостью р =  <р (0- Следовательно, и 
трехфазная система не окажется равновесной, если заданные значе
ния р и / не соответствуют зависимости р =  <р (/). Бинарная двух
фазная система бивариантна, и равновесие возможно при любых 
заданных значениях p u t .

Таким образом, если постоянные значения давления и темпера
туры выбраны произвольно, то бинарная система может быть в рав
новесии только при числе фаз, не большем 2.

2°. Теперь мы можем установить связь формы кривой# =  g (хг) 
при р — const и t =  const с равновесием бинарной однофазной или 
двухфазной жидкой системы.

Если кривая на всем протяжении обращена вогнутостью к оси 
Ох2, равновесие бинарной системы — как однофазной, так и двух
фазной— невозможно. В §20,8,3° объяснено, почему невозможно 
равновесие однофазной системы. Равновесие же бинарной двухфаз
ной системы невозможно потому, что при такой форме кривой не вы
полняются условия равновесия:

В самом деле, представим, что фазы Ф' и Ф" системы изображают
ся точками А' к А" (рис. 152). Проведем касательные а'А 'с' и 
(СА"с”. Тогда по 120-Б]

р\ =  Оа\ \х[ =  Оа”\
Mi - D c \  р, =  Dcf

т. e.
Hi Hi» М2 ^  Не

совпадение точек а' и а", с* и ti* возможно только при совпадении 
касательных а'А 'с' и aM V . Касательные же, очевидно, не могут сов-
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пасть, где бы ни были выбраны точки А' и А ", если кривая на всем 
протяжении обращена к оси Охг или только вогнутостью, или 
только выпуклостью.

120-В1 Если кривая g = g (x±i на всем протяжении обращена 
к оси Сх2 выпуклостью, то равновесная бинарная система будет 
однофазной.

В самом деле, равновесие бинарной двухфазной системы невоз
можно но только что указанной причине (невозможность совпаде
ния касательных). Однофазная же система может быть в устойчивом 
равновесии в любой точке кривой, потому что в каждой ее точке 
выполняются условия: щ <  g t, щ  <  g.,.

Значительный интерес 
представляет случай, когда 
кривая g = g  (х,) имеет фор
му, изображенную на рис. 150. 
т. е. состоит из двух обращен
ных выпуклостью к оси Ох.£ 
участков АВС, EKL, соеди
ненных участком CD А у кото
рый обращен к оси Ох2 вогну
тостью. Согласно 120-В): 

r 1) бинарная однофазная 
система, состоящая из жидкой 

Рис. 150-а фазы Ф \ в которой весовая
доля компонента /12 изме

няется от нуля до Х2 с =  Ос, будет в равновесии на участ
ке АВС;

2) бинарная система, образованная жидкой фазой Ф", в которой 
весовая доля компонента Л„ изменяется от хщ  — Ое до 1, будет 
в равновесии на участке EKL.

Однако нужно иметь в виду, что равновесие однофазной системы, 
образованной фазой Ф', стабильно на участке А В, на участке же 
ВС — равновесие метастабильно. Таким же образом равновесие 
однофазной системы, состоящей из фазы Ф", стабильно на участке 
LK и метастабильно на участке КЕ. Чтобы в этом убедиться, пока
жем, что при изобарно-изотермическом изменении общей весовой 
доли л:2 от ОЬ до Ok равновесна также и двухфазная бинарная 
система, образованная фазами Ф' и Ф", и что свободная энтальпия 
этой системы меньше свободной энтальпии любой из однофазных 
систем на участках ВС и КЕ.

Пусть фазы Ф' и Ф" двухфазной системы изображаются соответ
ственно точками В и К, т. е. теми точками, через которые можно 
провести двойную касательную, т. е. прямую, касающуюся кри
вой в двух точках. Тогда химические потенциалы компонента А , 
в этих фазах будут:

= Оа; 
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химические потенциалы компонента А„:
и ж - / * .

Следовательно, условия равновесия (20,8,9) двухфазной системы 
выполнены.

Так как эта система бивариантна, то при р — const и t =  const 
весовые доли х'2 — ОЬ и x\ — Ok также будут постоянными и как бы 
ни изменялись массы фаз Ф' и Ф", изменяться будут только общая

весовая доля хг и свободная энтальпия g единицы массы двухфаз
ной системы: g  будет ординатой точки прямой ВК, абсциссой 
которой является общая весовая доля х2 (см. §20,8,4°) (рис. 150).

Обозначим удельную свободную энтальпию однофазной системы 
через ^ 1, а свободную энтальпию единицы массы двухфазной систе
мы через Тогда при ОЬ <  х2 <  Ос (рис. 150-а), например, при 
лг.2= 0 /  £ 1= //- 1, =  /¿ц . Таким образом, > £ П, а следова
тельно и О ] >  Оц, где (7, =  пщь <7И =  пщХ1.

Как известно, изобарно-изотермические процессы происходят 
в направлении уменьшения свободной энтальпии. Поэтому в пре
делах весовой доли х2 от ОЬ до О/г двухфазная жидкая инвариантная 
система более устойчива, чем однофазная; последняя может превра
титься в двухфазную, а обратное превращение невозможно.

Примеры двухфазных бинарных жидких систем и их критиче
ских состоянии приведены в § 20,1 и 20, 2. При приближении к кри
тической температуре точки В и /С, через которые проходит двойная 
касательная, становятся все ближе и ближе друг к другу и, наконец, 
сливаются в критической точке расслоения. Начиная с критиче
ской температуры во всем температурном интервале, в котором 
бинарная система однофазна при всех составах, изобара-изотерма 
g —g(x.¡) имеет вид, изображенный на рис. 149,6.



Г л а в а  д в а д ц а т ь  п е р в а я

ТЕОРИЯ РАВНОВЕСИЯ БИНАРНЫХ 
ДВУХФАЗНЫХ СИСТЕМ

§ 21,1. Сопоставление некоторых свойств 
унарной и бинарной двухфазных систем. 

Теоремы Гиббса—Коновалова

1°. Представим двухфазную систему, каждая фаза которой 
бинарна. Пусть х[, х', х", и х"г — весовые доли компонентов А\ и А, 
в фазах Ф' и Ф". Так как

то, зная х\ и х"г, можно определить х[ и х\. Таким образом, состав 
каждой фазы вполне определяется весовой долей одного из компо
нентов, например компонента Лй. Но бинарная двухфазная система 
бивариантна; ввиду этого из четырех интенсивных переменных 
р, Т, х̂ , х\ независимыми могут быть две:

Пользуясь этим, можно сравнить в некоторых отношениях унарную 
и бинарную двухфазные системы.

2°. Во всякой унарной двухфазной системе можно осуществить:
а) обратимый изобарно-изотермический переход массы из одной 

фазы в другую;
б) такое обратимое изменение давления и температуры, при 

котором массы фаз не изменяются (составы фаз унарной системы, 
конечно, изменяться не могут).

Можно ли эти же обратимые процессы осуществлять в бинар
ной двухфазной системе?

Примем за независимые интенсивные переменные p u t ; тогда

Поэтому при р =  const, t =  const должны также быть постоян
ными х' и х". Но согласно [19-А,б1 изменения масс фаз при посто
янных составах (х^= const, х̂  =  const) возможны только, если

* ;+ x ; =  i, х ;-ь * ;= 1 , (21, 1, 1)

(21,1,2)

х; =  х;(р, о» t).
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составы фаз одинаковы, т. е. =  х"г. Эта одинаковость составов 
должна сохраняться в течение всего изобарно-изотермического 
процесса. Системы же с постоянно одинаковыми составами фаз 
могут, очевидно, рассматриваться как унарные.

Мы приходим к следующему заключению:
[21-AI В бинарной двухфазной системе возможен обратимый 

изобар но-термический переход массы из одной фазы в другую только 
при условии, что составы обеих фаз одинаковы.

Как только что сказано, в этих условиях система оказывается 
унарной и понятно, что 121-А] совпадает со свойством а. Примерами 
таких переходов служат изменения масс фаз в азеотропном состоя
нии бинарной системы жидкость — пар, в критическом состоянии 
бинарной системы с двумя жидкими фазами.

3°. Очевидно, в бинарных системах аналогом процесса б нужно 
считать такое изменение давления и температуры, при котором 
неизмененными оказываются массы обоих компонентов в обеих 
фазах, а это равносильно постоянству и масс и составов обеих 
фаз. Легко показать невозможность такого процесса. Действитель
но, согласно (21,1,2)

р = р{х'„ jQ , / =  / ( x'v x\), (21,1,3)
и при х'г =  const, х\ =  const имеем: р =  const, t =  const. (21,1,4) 
Кроме того, из 119-А.б] следует, как сказано в 2°, что при

x't — const, xl — const и .V« Ф xl
невозможно и изменение масс фаз. Таким образом, при постоянных 
массах обоих компонентов в бинарной двухфазной системе невоз
можен никакой процесс.

4 \  Положение I21-A1 приводит к некоторым важным резуль
татам, впервые установленным независимо друг от друга Гиббсом 
и Коноваловым и называемым теоремами Гиббса— Коновалова.

Назовем состоянием D азеотропное состояние, т. е. то, в котором 
составы обоих фаз одинаковы. Индексом D будем обозначать вели
чины, относящиеся к этому состоянию. Тогда

A'i D =  'T|£>; X z D — X j D -
Опытами установлено, что во многих бинарных двухфазных снсте- 
мах (в частности, в идеальных системах) азеотропные состояния 
вовсе не встречаются; в системах же, в которых эти состояния 
наблюдаются, на каждой изотерме и на каждой изобаре бывает по 
одному такому состоянию. Поэтому, если в состояниях Л, В , С, ... 
температуры системы равны температуре в состоянии D, т. е.

tA = Ui=tc'=  . . .  ~  ¿о» (21,1,5)
то составы фаз в этих состояниях не будут одинаковыми, и давления 
также должны быть различными:

Ра  Ф Р в  Ф Рс Ф •. • Ф Pd• (21,1,6)
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Чтобы убедиться в справедливости (21,1,6) достаточно на осно
вании (21,1,2) принять:

=  Ot xl = xl{p, t), (21,1,7)
Тогда ясно, что если при t =  const рл =  ри =  рс ^  ... то во

всех этих состояниях составы были бы одинаковыми, а это противо
речит высказанному только что экспериментальному результату.

В каждом из состояний А, В , С, ... изотермический переход 
массы dm из Ф' вФ " вызовет согласно (21,1,6) бесконечно малое 
изменение давления, за исключением состояния D, в котором составы 
фаз одинаковы и по 121 -А 1 при t =  const должно быть также
р — const, dp =  0. Это означает, что на изотерме АВС ........D
давление, изменяясь, достигает экстремума в азеотропном состоя
нии D. (Экстремум может быть минимумом, максимумом или может 
оказаться точкой перегиба, в которой касательная параллельна 
оси абсцисс.)

Обратное заключение также справедливо. В самом деле, пусть 
на рассматриваемой изотерме существует состояние, в котором 
давление имеет экстремум. Вследствие этого изотермическому пере
ходу системы в бесконечно близкое состояние соответствует dp =  0, 
и поэтому элементарное изменение должно считаться изобарно- 
изотермическим. Из (21-А I же следует, что при этом составы обеих 
фаз должны быть одинаковыми. Таким образом, мы получили пря
мую и обратную теоремы Гиббса — Коновалова:

121-Б] Если в изотермическом обратимом процессе достигается 
состояние, в котором составы обеих фаз бинарной системы одина
ковы, то в этом состоянии давление имеет экстремум;

(21-Б'1 Если в изотермическом обратимом процессе давление 
бинарной двухфазной системы достигает экстремума, то в этом 
состоянии составы обеих фаз одинаковы.

Две другие теоремы Гиббса — Коновалова родственны (21-Б1 
и 121-Б' 1:

(21 -В 1 Если в изобарном обратимом процессе достигается 
состояние, в котором составы обеих фаз бинарной системы одина
ковы, то в этом состоянии температура имеет экстремум;

121-B'l Если в изобарном обратимом процессе температура 
бинарной двухфазной системы достигает экстремума, то в этом 
состоянии составы обеих фаз одинаковы.

Доказательство последних двух теорем подобно доказательству 
первых двух: нужно рассмотреть ряд состояний Е, F, G, ...,D , 
в которых давления одинаковы:

Pe — Pf ~ P g~  ••• —Pd. (21,1,8)

На изобаре EFG, ...,D  составы фаз и температура будут изме
няться:

1е Ф tp Ф to Ф . • • Ф *d* (21,1,9)
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Здесь (21,1,8) и (21,1,9) аналогичны соответственно (21,1,5) 
и (21,1,6). Далее, заменив температуру давлением и наоборот, 
следует повторить те же рассуждения, которые привели к 121-Б1 
и [21-БЧ.

В § 19,10,2° показано, что в одном и том же азеотропном состоя
нии экстремумы давления итемнературы различны: если на изотерме 
давление достигает максимума, то, наоборот, на изобаре температура 
будет минимальной.

5°. Еще раз сопоставив бинарную двухфазную систему с унарной 
двухфазной, мы легко можем прийти к очень интересному резуль
тату. Удельные свободные энтальпии унарной двухфазной си
стемы:

#'=£'(/>> 0» 0» (21,1,10)
а условие равновесия состоит в том, что#' =  #*. Отсюда и следует 
что при равновесии р — р (/).

В § 13,2 было показано, что в координатной системе # — р — г 
каждое из уравнений (21,1,10) представляет поверхность; линия 
пересечения этих поверхностен является геометрическим местом 
равновесных состояний. При переходе от одной точки линии равно
весия к другой изменяются равновесные значения g, р, t\ проекция 
линии равновесия на плоскость р — / является графиком функции 
р =  р (¿), причем

йр _  я" — 5' _  Ь
И Г "  о" —о' Г (у" —у') * ( 21, 1, 11)

Перейдем к бинарным системам. Из уравнений (21,1, 7)
=  0  (21,1,12)

следует, что в координатной системе х2 ■— р — / каждое из уравне
ний (22, 1, 12) представляет поверхность. Если эти поверхности 
вовсе не имеют общих точек, то нет таких значений р и /, при кото
рых х' =  х\у т. е. составы двух фаз не могут быть одинаковыми. 
Составы обеих фаз окажутся одинаковыми только в общих точках 
двух поверхностей.

Предположим, поверхности пересекаются по некоторой линии о 
При переходе от одной точки линии о к другой изменяются р, \ 
и составы фаз; но составы, изменяясь, будут оставаться одинаковыми 
в обеих фазах. Из (21,1,12 следует, что при х'2 — х2 р должно зави
сеть от р =  р (/); это та зависимость между р и (, которая суще
ствует на линии (о. Проекция линии ю на плоскость р — I является 
графиком той зависимости р — р (/), при которой х\ =  х".

Так как при одинаковых составах фаз бинарная система може! 
рассматриваться как унарная, то в этом случае к зависимости 
р =  р (0 непосредственно применима (2,1,11):

(  %
£

Г (у" — о') * (21,1.13)
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где я" и у" — удельные энтропия и объем фазы Ф", а 5 ' и о —те же 
величины в фазе Ф’\ — удельная скрытая теплота перехода из
фазы Ф' в фазу Ф".

Другой вывод (21,1,13) дан в § 21,4,3°.

§ 21,2. Общие зависимости между элементарными 
приращениями давления, температуры 

и масс компонентов в фазах
1°. Обычно, применяя термодинамику к бинарным двухфазным 

системам, стремятся установить влияние изменений давления и тем
пературы на составы фаз. Но значительный интерес представляют 
также изменения масс компонентов в каждой из фаз, вызванные 
изменениями температуры или давления.

В этой главе сначала в самом общем виде выведены и применены 
зависимости между с1р, III и элементарными приращениями масс 
компонентов, а затем (§ 21,5 и § 21,6) выведены и применены зависи
мости между с{р, (И и изменениями составов фаз. Здесь, как и в 
§ 17,4, псе результаты получаются из того, что при переходе из 
одного равновесного состояния к другому, бесконечно близкому, 
изменения химических потенциалов одного и того же компонента 
в обеих фазах должны быть одинаковыми, т. е.

2°. Чтобы избежать частых ссылок на различные главы, напом
ним то, что нам дальше понадобится. Вследствие материальной 
изолированности системы

и поэтому dm[ 4- dm\ =  0 dm't +  dmj =  0. Пусть V V” и V =  V '-f 
4- V" — объемы фаз Ф', Ф" и всей системы. По (15,1,6) при 
р =  const, i =  const

(у,' —парциальный удельный объем компонента Л, в фазе Ф' и т. д.), 
и по (21,2,2)

d\x'} = d\i*, (21,2, 1)

т[ +  т\ =  тл ~  const, 
m ' 4 -  тяг =  т2 =  const ( 21, 2 , 2 )

dV' — v[dnil-г  v ’2 dm'; 
dV" =■ v[ dm\ -f- v\dm\

dV =  (y" — y|) dm\ +  {v"2 — v’2) drn2,
или, если положить

то (21,2,3)
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Отсюда

(21,2,4)

В (21,2,3) и (21,2,4) Ду1 и До2 равны приращениям объема 
системы при изобарно-изотермическом переходе соответственно 
единицы массы компонента Л, и единицы массы компонента 
из фазы Ф' в Ф", Аналогично (21,2,3) и (21.2,4), положив

$1 — Дя,, $2 — Д-̂ з

(5| — парциальная удельная энтропия компонента 
и т. д.), имеем:

¿ 5  =  Дэ1 <1п1ЯХ -г Дэ2 Фпг, 1

Л, в фазе Ф'

(21,2,5)

где 5 —энтропия всей системы, Дя! — приращение энтропии систе
мы при изобарно-изотермическом переходе единицы массы компо
нента Ах из фазы Ф' в Ф". Если через обозначить скрытую 
теплоту этого перехода, то

Д5, =  ф- (21,2,5')

Величины Л$г и (^Д1г =  -^г) относятся к компоненту ,  и
имеют такой же смысл, как и Д51 и Лх. Посредством и первое 
из равенств (21,2,5) может быть выражено так:

й р . ё  = Т -  л т\ Ч* -у- | (21,2,6)
Тс1Р' Ь2(1т~2. )

3°. Химический потенциал зависит от давления, температуры 
и состава. Последний в бинарных фазах вполне определяется ве
совой долей одного из компонентов. Таким образом, пользуясь 
весовыми долями х ’, и х\ компонента А.2, можем написать:

1*1 =  1*1 (/>. и *;]), 14 =  1*1 (р, и х'2). (21,2,7)
В свою очередь доля компонента в каждой бинарной фазе опре
деляется массами обоих компонентов в ней; так,

х, = т. Хп =
пС

т\ Ч- т*
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Следовательно, вместо (21,2,7) можем написать:
р! "4» м'2)» К  — К  (Р> *♦ т\> т\) (21,2,8)

и аналогично этому для химических потенциалов компонента А3 
в фазах Ф' и Ф”

14 =\^ЛРу П1\ > /«г»)* У*=1Ч(Р» Л т Р тъ)- (21,2,9)
Из (21,2,8) следует, например:

причем приращения ёт\ и ётг считаются независимыми друг от 
яруга.

По (17,2,3), (17,2,4), (17,3,5) и (18,7,1)

Поэтому предыдущее выражение для с/р, принимает вид:
ё\ь\ =  — 81ё1 +  У1ёр-\-а1ёт[-{-$, ёп1г. (21,2,10)

Заменив индекс фазы Ф' индексом фазы Ф% получим для элемен
тарного приращения химического потенциала компонента Л, 
в фазе Ф':

ё\1\ — — э\ё( -\-v\dp -г а \ёт{4- Р"ёт\.
Согласно (21,2,2) можно заменить ёт\ и ёт\ соответственно диф
ференциалами ёт[ и ёт\. Тогда выражение для ё^  перепишется 
гак:

ё ^  =  — (Н +  Ар — а ' ёт\ — р ёт \ . (21,2,11)
Вычтя (21,2,11) из (21,2,10) и помня (21,2,1), получаем:
(я; — ¿;)<и — (о* — и[) ёр +  (а; 4- а;) ёт[ +  (р' 4- Р") с1т'% =  0. (21,2,12) 

Введем обозначения:
а; +  а; =  а„  р# +  р*=р (21,2,13)

и воспользуемся уже принятыми обозначениями:
4  — я' =  Д$!, и" — ь\ =  Д у, .

Теперь (21,2,12) примет вид:
Дя, <Ц — Д !̂ ёр 4- а, ёт\ 4- Р Фп\ =  0. (21,2,14)
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Согласно (17,1,4) и (17,1,8) во всех состояниях, не являющихся 
критическими,

а ; > 0 ,  с с > 0 ,  Р '< 0 ,  Г < 0 ;
следовательно,

+ а ¡ > 0 ,  Р - Р Ч Р * < 0 .  (21,2,15)
(21,2,14) относится к компоненту Ах. Чтобы получить анало

гичную зависимость для компонента Аг, нужно иметь в виду, 
что

К  =  К  (Р> *’ т \» тг)* и  т'г О .
и поэтому в выражения для ¿р! и ¿р! войдут в числе других 
частные производные:

(  Ф а Л ( М \ (  Ф а Л ( * 2 ± \
\  / р ,  <. т '  ’ \  дт 2 / р, | , т '  ’ 4 ^ 1  ) Р. *, т* * \ d m l J

причем по (15,6,2) и (18,7,1)

Учтя (21,2,6) и только что упомянутые частные производные 
химического потенциала компонента Аг, находим:

где
^ г<Н — Ди2с1р+ а»с1т'2 +  — 0,

А , '<?5 А * . дУ
^  ~  дт* * АУ2 -  и2

а 2 -  +  ° С  Р  =  Р ' +  Р"-

(21,2,16)

(21,2,17)

Согласно (17,1,8) величины р', р" и Р всегда отрицательны 
в случае бинарных систем. Их исследование весьма облегчается 
этим обстоятельством.

Сравнивая (21,2,14) и (21,2,16) замечаем, что первые два сла
гаемых левой части (21,2,14) вполне соответствуют первым двум 
членам (21,2,16), коэффициентами же дифференциалов йт[ и ¿т'2 
являются в (21,2,14) а х и р, а в (21,2,16) — р и а 2. Обратим внимание 
на то, что два уравнения (21,2,14) и (21,2,16) содержат четыре 
дифференциала {(1р, сИ, сЬп\, йт2) , и поэтому значения двух из них 
могут быть выбраны но нашему усмотрению, значения же двух 
остальных получатся из уравнений (21,2,14) и (21,2,16).
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Таким образом, можно задать бесконечно малые значения диф
ференциалов йр и сИ, а это значит, что давление и температура могут 
произвольно изменяться, являются независимыми интенсивными 
переменными. Это заключение вполне соответствует правилу фаз, 
согласно которому вариантность бинарной двухфазной системы рав
на 2.

§ 21,3. Применения зависимостей (21,2,14) и (21,2,16)
Io. Преобразованием уравнений (21,2,14) и (21,2,16) можно полу

чить более удобные для применения два других уравнения, из 
которых одно содержит дифференциалы dp, d t , dm¡, а другое — 
дифференциалы dp, dt; dm’2 Исключим из уравнений (21,2,14) 
и (21,2,16) dm'.t. Для этого нужно умножить (21,2,14) на а 2, а
(21.2.16) — на р, после чего вычесть (21,2,16) из (21,2,14); при этом 
члены, содержащие dm't , выпадут, и мы получим.

(pAs2 — a 2As1) dt +  (a2Aüt — pAt>2) dp — (а,а2 — p-) dm[. (21,3,1)
Умножив (21,2,14) на p, а (21,2,16)—на c¿, и вычтя (21,2,14) из
(21.2.16) , исключим dm\ и получим:

(PAsj — a ,As,) dt 4- (ахДу2 — рЛи,) dp — (а ,а , — р2) drn¡. (21,3,2)

Сзедует обратить внимание на то, что коэффициент при dn¡\ и dm ' 
один и тот же.

2°. Для удобства письма введем обозначения 
pAsa—a áAsj =  / '1, а.Дс»!—рДг/2= Я 1, —Р* — М;

pAs, — a,As2 =  Г.у, а,Ду2 — рАу, =* Р 2.

Тогда соотношения (21,3,1) и (21,3,2) напишутся так
í }dt-\- Pvdp = Mdm[\ (21,3,4)
Г2 dt +  Р2 dp =  М dnC  (21,3,5)

В выражениях для Г,, Г2, Р,, Р2, М знаки а,, а.,, р известны 
раз навсегда и не зависят от природы бинарной системы и ее 
компонентов: а, >  0, а2 >  О, Р <  0. Каждая же из величин As,, 
Дх2, Ду,, Ду2 может быть в зависимости от природы компонентов 
и агрегатных состоянии фаз и положительной и отрицательном 
Если As, и Д.92 имеют один и тот же знак, то последнему про
тивоположны знаки Г, и Г2; например, при As, >  0, As2 >  Ó ока
зывается I \  < 0 ,  Р2<  0. Это случается, например, когда фаза 
Ф' — конденсированная, а фаза Ф" —смесь газов. Если же знаки 
Д$, и As2 различны, то знаки Гх и / “., можно установить только 
по численным значениям As, и As2 или соответствующих удельных 
скрытых теплот ¿ , и 1 2 (см. (21,2,5)). То же самое можно сказать 
относительно коэффициентов Р, и Р 2 с тем отличием, что при

(21,3,3)
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ДуА >  О и Лиг >  0 коэффициенты Рх и Р2 положительны, а при 
До, <  0 и Ли2 <  0 — отрицательны. Что касается коэффициента 
М при (1т\ и с1т'г > то по (21,3,3)

М =  а,«, — р2,
и поэтому М >  0; наименьшее значение Л4~0 (см. § 21,4,2°).

3°. Приступая к применениям зависимостей (21,3,4), (21,3,5), 
заметим, что сумма (¡т =  йт\ -Ь йт2 равна изменению массы фазы 
Ф' и легко может быть определена из (21,3,4) и (21,3,5), когда 
с1р и сН известны:

М  =  . ( 2 1 ,3 ,6 )

Как уже сказано, мы имеем право принять за независимые 
интенсивные признаки р и т. е. считать бесконечно малые зна
чения (1р и (Н произвольными. Положив ¿и = 0, получим из (21,3,4) 
и (21,3,5):

(¡т\ — -^-йр, (И — 0, 

йт*г =  —■ с1ру (¡1 = 0.
(21,3,7)

О коэффициентах Р,, Р.,, М см. (21,3,3). Если знаки Рх и Р2 оди
наковы, то йт'. и с1т'2 будут иметь один и тот же знак. Например, 
при v'z < v l  приращения объемов ДоА >  0, Дп2 >  0 и по
(21,3,3) Рх >  0, Р2 >  0 вследствие чего (¡т[ >  0 и с1т'ъ >  0.

Только что полученный результат справедлив в отношении 
любой системы, в одной из фаз которой парциальные удельные 
объемы обоих компонентов меньше, чем в другой, и может быть 
формулирован так:

(21-Г) В равновесной материально изолированной бинарной 
двухфазной системе изотермическое увеличение давления вызывает 
увеличение масс обоих компонентов в той фазе, в которой их 
парциальные удельные объемы меньше. Так, когда Ф* — газовая 
смесь, а фаза Ф' •— конденсированная, то

>  о'х, о." >  о' т. е. Дуа >  0, Ду2 >  0,
и при изотермическом повышении давления увеличиваются массы 
обоих компонентов в фазе Ф'. Однако нужно иметь в виду, что 
вполне возможны случаи, когда знаки ДоА и До2 различны. Тогда 
положение [21-Г) перестанет быть справедливым, и может ока
заться, что при изотермическом изменении давления знаки прира
щений с1т[ и дт'2 масс будут различными (и, таким образом, 
в одной из фаз увеличится масса компонента Аи а в другой — 
масса компонента А4).

4°. Мы придем к аналогичным результатам, рассмотрев изобар
ное изменение температуры. Пусть р = соп$1, с1р = 0. Тогда (21,3,4)
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« (21,3,5) дадут:
dtn'x =  — ■ dt, dp — О, 

dm' = ^ d t ,  dp =  О,
(21,3,8)

В случае одинаковых по знаку коэффициентов Г, и Гг дифферен
циалы dm\ и dm't будут иметь один и тот же знак. Это всегда 
имеет место, когда одна из фаз—газовая, другая — конденсиро
ванная.

Действительно, пусть Ф' — конденсированная фаза, а Ф* — 
газовая; тогда парциальные удельные энтропии s" и s¡ больше 
соответственно парциальных удельных энтропий s¡ и s', поэтому 
As, >  0, As2 >  0 и по (21,3,3) Г, <  О, Г2 <  0. Отсюда в (21,3,8) 
dm\ < 0, dnC <  0, и следовательно (см. 21,2,2) dm\ >  0, dtn„ >  0. 
Этот результат справедлив в случае любой бинарной двухфазной 
системы, в которой As2 >  0, As, >  0, и может быть высказан так:

121-Д1 В равновесной материально изолированной бинарной 
двухфазной системе изобарное повышение температуры вызовет 
увеличение масс обоих компонентов в той фазе, в которой их 
парциальные удельные энтропии больше.

Как и в случае [21-Г1, положение [21-Д] применимо к тем 
бинарным двухкомпонентным системам, в которых As, и As2 имеют 
один и тот же знак; если же это условие не выполнено, то при 
изобарном изменении температуры знаки dm[ и dm2 могут оказаться 
различными.

5°. Выскажем два замечания. Заключения [21 -Г] и [21 -Д) 
находятся в полном согласии с другими общими положениями 
термодинамики. В самом деле, заменив в [21,2,31 dm, и dm'2 при
ращениями dtn[ dm '2, имеем по [21,2,2]:

dV — — (Ди, dm[ + &v»dm2).
Вследствие этого при dm[ >  0, dm' >  0 и Ay, >  0, Ау2 >  0 (см. 
[21-Г]) получим: d,V <  0, если ¿ ,/ /> 0 , как и должно быть на 
основании критерия устойчивости при / =  const.

Таким же образом по [21,2,5] и [21,2,6]
DptQ =  Т  (As, dm\ +  As2 dnQ,

и если As, >  0, As, >  0, dm\ >  0, dm\ >  0 (см. [21-Д]), то DpiQ >  0 
при dvi >  0, что также соответствует критерию устойчивости рав
новесия при /) =  const.

Другое замечание. Очевидно, в (21,3,7) и (21,3,8) знаки dm\ 
и dnú изменяются соответственно при изменении знака dp или 
dt. Но рассмотрим отношения dm[\dm'r¿. Из (21,3,4) и (21,3,5) 
находим:
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В приведенных двух пропорциях йр и си вовсе не фигурируют. 
Это означает что отношение (1т[ : с1т'г полностью определяется 
состоянием системы (так как а,, а2, Дц,, Ду2, Д5Х и Д$2 зависят 
только от состояния системы) и вовсе не зависит от направления 
изобарного или изотермического процесса.

§ 21,4. Применения зависимостей (21,3,4) и (21,3,5)
1°. Выясним, возможны ли такие изменения давления и тем

пературы, при которых массы одного из компонентов остаются 
в обеих фазах неизменными и только изменяются массы другого 
компонента.

Предположим, неизменными должны быть массы компонента 
Ах в фазах. Тогда с(/н[ =  0, и зависимость (21,3,4) примет вид

Г, Ш = — Р, с1р при (1т\ — 0.
или

др_\ e
dt J Pi

(21,4,1)

Таким образом, всегда, когда условие (21,4,1) выполнено, массы 
компонента /4, в обеих фазах оказываются неизменными. Измене
ния же масс компонента Аг можно определить из (21,3,5), внеся 
в него значение (И, взятое из (21,4,1):

При этом получим:
d t=  -  —-dp.

11

РъГ1—Р\Г% j
dm>— Н и л — dp- (21,4,2)

Из (21,4,2) видно, что с/m' может обратиться в нуль только 
при условии

V . - V . - 0 ,  т. е. -£- =  £ или . (21,4,3)
“  1 1 1 I S ‘ 1

Однако условие (21,4,3), как будет сейчас показано, выполняется 
только при М — 0. Следовательно, за исключением случая А1 — 0, 
рассматриваемого ниже, dm'2 Ф 0 при Ат\ = 0. Так и должно быть, 
так как согласно доказанному в § 21,1,3° при изменяющихся дав
лении и температуре невозможно сохранить неизменными массы 
обоих компонентов в фазах.

Показать, что условие (21,4,3) удовлетворяется только при 
/И =  0, можно следующим образом. Гх и 1\ определяются равен
ствами (21,3,3); умножим первое из них на второе на р 
и сложим:

а,ВД$2 — a.ctoAs. =  а,Л; 
ß*As1- a 1ßAs2= ß r i;

- (а,аг-  ß2) b s x - а ,Г ,  +  ß/ 2
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При М =  0 а ,а2 —р2 =  0, и мы имеем: а ,Г ,: рГ2=  — 1. (21,4,4) 
Умножив на а, равенство, определяющее Рх, а на р —равенство, 
определяющее Р2, получим при М =  О

- I .  (21,4,5)
Из (22,4,4) и (22,4,5) следует:

Л : Гг =  Я ,: Р, =  - 4 -  при М - 0 .  (21,4,6)^ I
Это и есть условие (21,4,3).

2°. Прежде чем перейти к рассмотрению уравнений (21,3,4) 
и (21,3,5) при М =  0, выразим М через весовые доли компонен
тов и покажем, что когда это условие выполнено, составы 
обеих фаз бинарной системы оказываются одинаковыми. Вспом
ним (15,7,4)

у> у' Фг
1 дт[ ‘ '  * дт'х 0.

или согласно определению величин а1' и Р'
(21,4,7)

Таким же образом из равенства
^  (5|1(  ̂ ^  0

1 дт'<> 1 дт'ъ
получим:

д:[р' Ц-х'ад =  0.
Перейдя от фазы Ф' к фазе Ф", получим аналогично (21,4,7) 
и (21,4,8):

х\ал -Ь х”#"  =  0 ;

Из (21,4,7) и (21,4,9) имеем:

« ; + < = « , = - ( р ' - ^ + р ' . ^ . ) .  (21,4,и)

(21,4,8) и (21,4,10) дают:

а ; - К - « 2 =  - ( Р ' ^ - + Р #^ [ )  . (21,4,12)

(21,4,8)

(21,4,9)
(21,4,10)

По определению (21,2,13) р =  р'-|-р", поэтому из (21,4,11) 
и (21,4,12) следует:

М = о 1в ,- р «  =  р ' Р ' Г 4 4 + 4 4 - 2 ' )  . (21,4,13)
ч  ■*■1 х г  Х 1 х г  /

В правой части (21,4,13) [см. (21,2,15)] р' <  0, Р" <  0, поэтому 
Р 'р "> 0 ; весовые доли всегда положительны. Обозначив через
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X первое слагаемое в скобках (21,4,13), т. е. положив

1 “ ч' Л?*1 Л2
видим, что второе слагаемое равно — .

Таким образом, введя обозначение о =  С-Ц. Л+. 4 . 3 . __(2 )̂
\  *1 •** Х1 /имеем:

а =  Х4"^— 2.

Покажем, что о имеет минимум, равный нулю, для чего най- 
I ¿ а  (12одем производные и :

(¡о _ I <Я а___2_
I — у* . —-р  .

Отсюда следует, что

=  0 при Х =1. (21,4,15)

и что >  0 , так как по определению

( Х =  - £ 4 )  Х>(>; (21,4,16)

(21,4,15) и (21,4,16) показывают, что выражение

а =  Х +  у -  2

имеет минимум при X =  1; этот минимум рпвен нулю. При всех 
других значениях X а >  0. По (21,4,13) и (21,4,14) М =  р'(Го 
и М =  0 при о =  0. Таким образом, М — 0 при

X
_  Хд х!

=  1.х{ х;
Пользуясь тем, что

* ; = 1 - * ; ,
находим

>- 11 1 х ■ ы
'

Х \  _ х :  1— х 2

х '  V*При М =  О X =  1, т. е. 1 _ 2х, =  и, следовательно, при М — 0 
имеем

= (ах;=4 , (2 1 ,4 ,17)
3°. Важен случай, когда Ат\ Ф 0, ¿/н' ф О, а М =  0. При 

этом (21,3,4) и (21,3,5) превращаются в следующие совместные
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уравнения:
Г, Л  И- Я, =  О, I
Г2сЦ + Р2Л р -0 ,  | (21,4,18)

в которых «неизвестными» являются Ар и ¿П.
Такие («однородные») уравнения имеют решение, отличное от 

нуля, только в случае, когда условие (21,4,3) выполнено. Как 
выше показано, (21,4,3) или совпадающее с ним (21,4,6) всегда 
имеют место при М ~  0.

Таким образом, уравнения (21,4,18) имеют два решения:
1) Ар =  0, ¿/ =  0;
2) Ар ф 0 , А1 Ф 0,

Первое решение устанавливает, что при М — 0, т. е. в том состоя
нии, когда составы обеих фаз бинарной системы одинаковы, изме
нения масс компонентов в фазах должны быть изобар но-изотерми
ческими. К этому результату мы пришли в 121-А1; его следствиями 
являются теоремы 121 -Б ] — 121-В1 Гиббса — Коновалова. Поэтому 
не останавливаясь на этом решении, перейдем к решению 2.

В §21,1,4° было указано, что на каждой изотерме и изобаре 
может быть не больше одного состояния, в котором составы обеих 
фаз одинаковы; для краткости такие состояния были обозначены 
буквой Р. Естественно, ожидать, что если на некоторой изотерме 
т имеется состояние О, то на изотерме т ', бесконечно близкой к т, 
тоже должно быть одно такое состояние Р '\  а следовательно такое 
состояние (О") будет и на изотерме т \  бесконечно близкой к т' 
и т. д. Ввиду того, что каждой изотерме соответствует свезя темпе
ратура, состояния О, О ,', О", ... будут отличаться температурой. 
Эти состояния должны отличаться и давлением, так как в против
ном случае на одной изобаре было бы несколько таких состояний, 
что противоречит экспериментальным результатам.

Согласно (21,1,7) при переходе от О к О '.о т О ' кО * ... с изме
нением давления и температуры должен измениться и общий состав 
фаз. Так,

В СОСТОЯНИИ й  Х \ в  —  * 1 0 .
В СОСТОЯНИИ О '  Х \  о '  =  * 1 0 '>
но х \р Ф х \в -.
Таким образом, если состояния О и О' бесконечно близки, то 

переходу из О в О соответствуют э-чементарные приращения:
АрФ О, А( Ф 0, Ах'г фО, {Ах[Ф 0).

Ввиду того что на каждой изотерме и изобаре должно быть не 
больше одной точки О, то геометрическим местом этих точек будет 
линия (а не поверхность), называемая линией одинаковых соста
вов (под этим понимается не неизменность состава при переходе от 
одной точки линии к другой, а одинаковость составов обеих фаз
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в каждой точке линии). При одинаковости составов обеих фаз /И =  0; 
поэтому во всех точках линии одинаковых составов М — 0. Это 
и позволяет вывести уравнение проекции линии одинаковых со
ставов на плоскость р, /. Действительно, при М =  0 справедливы
(21,4,6) и уравнения (21,4,18), в которых с1р Ф 0 и (И Ф 0; мы 
имеем:

( др '^к Л  ./Л Г =0 Ру V Рш )
С другой стороны, при М — 0

Ху ~  Ху
и по (21,4,12)

а2=  — |  +

(21,4.19)

(21,4,20)

Согласно (21,3,3) и (21,4,20)
Г| ^  Х| Д 5| X« Д$з
Ру ~~ <х21\Ьу- РД1'4 — л;ДУ|-гЖ^Д1»г

Но (21,2,5)х'1Лэ1 + х ' г — (х',$; +• х&) = $" — б'; 1 
таким же образом

-1 - хЛ иг — V” — V’.
(21,4,20)

Здесь б" и V" удельные энтропия и объем фазы Ф", а и и' — 
удельные энтропия и объем фазы Ф \ Таким образом, (21,4,19) 
принимает вид:

/  д р  \  _ 5Н — $'
V  д1 ) м = о -  Vя —  и'

(21,4,21)

(21,4,21) представляет зависимость между давлением и тем
пературой на линии одинаковых составов фаз бинарной системы 
(и может рассматриваться как дифференциальное уравнение 
проекции этой линии на плоскость/? —/). Полное сходство (21,4,21) 
с формулой Клапейрона (10,3,6), справедливой для унарной двух
фазной системы, объясняется тем, что, как сказано в § 21, 1, 2°, 
при одинаковых составах обеих фаз бинарные системы могут 
рассматриваться как унарные.

§ 21,5. Общие зависимости между изменениями 
давления, температуры и составов фаз

1°. В предыдущих параграфах были рассмотрены зависимости 
между давлением, температурой и массами компонентов в фазах. 
Обычно же рассматриваются зависимости между давлением, 
температурой и составами фаз. Эти соотношения могут быть выве
дены самостоятельно, или преобразованием выражений (21,2,10),
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(21,2,11) для с!|Чр d[^lt с1[л'„ с1ц1. Так как т[ = т'х[% т '  =  /л'х', то 
(1т[ =  т' йх[ 4- х[ (1т' , ( ¡ т ^  т'(¡х^ +  х ^ т ';  (21,5,1)

к тому же по (21,4,7)
а;*; +  Р Х  =  0. (21,5,2)

Пользуясь (21,5,1) и (21,5,2), находим:
а[ (1т[ 4- Р' (1т'г =  т ' (а| (1х[ 4- Р' (1х\).

Наконец, согласно (21,5,2) можно выразить а| через р'; тогда, 
помня, что с1х[ 4-(1х'г =  0, получим:

а[ Ат\ 4- Р' &т\ =  — —Р— .■*1
Таким образом, зависимость (21,2,10)

= ^  Ш -\-v\dp-\- а[ ¿т\ 4- Р' dm,г
•примет вид:

d\,̂ ,J=■ — з\ d t — r■̂ ~— dx¡. (21,5,3)

Аналогичным образом мы бы получили:
=  —- э' с// 4- Ц Лр 4  Р' d^n\ 4- Ат‘г\ (21,5,4) 

— —s\dt-rv\dp-\-a\d^n\-{-^', d^n\\ (21,5,5)
d\^l= —8\41 +  ь^р -{ 'ф ’Лт\-\-а\ёт\. (21,5,6)

Теперь, если воспользоваться тем, что
dx¡ + dx,г = 0 </а'"4-</а'  =  0, (21,5,7)

условия (21,2,1) перехода из одного равновесного состояния 
в другое, бесконечно близкое, приведут к зависимостям:

Д *,с(/-Д  <*л-: =  О, (21,5,8)
Х1 * Х}

dt — До2 dp — — Р— dx'n 4- -Л -  ¿х\ =  0, (21,5,9)Ад ‘ А‘л
в которых вместо Ат\ и dm,i фигурируют дифференциалы весовых 
долей компонента Л.2 в фазах Ф' и Ф". Здесь дифференциалы 
dp, dt, dx '1, dxмt четырех интенсивных признаков связаны двумя 
условиями —(21,5,8) и (21.5,9). Следовательно, независимыми 
могут быть только два из них; это вишне соответствует бивариант
ности двухфазной бинарной системы (см. § 19,1).

2°. Уравнения (21,5,8) и (21,5,9) можно преобразовать с целью 
получить два других уравнения, из которых одно содержит dp, 
А1,йх'г, а другое — Ар, (11, Ах\. Чтобы исключить </х', умножим
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(21,5,8) на х[, (21,5,9) —на х̂ , и сложим. При этом члены, 
содержащие выпадут, а сумма членов, содержащих dx¡

может быть преобразована следующим образом:
х[ х'г _ —х'гХI

В числителе правой части заменим

Тогда
х\ на 1 — х' и х\ на 1 — х\.

х[ х ’г _  х \—х*
~Х1 "¿2 ~  *

и мы получим:
(х^Д$2 +  х^Д^) (И — (х'Ду2 т  *[№1)  с1р —

-  (лГ% -  Х,)йх\ =  0. (21,5,10)Х1Х2
Подобно этому исключение йх*г из (22,5,8) и (22,5,9) приводит 

к зависимости:
^'¡Д$24- х^Ая̂  <И — (х^Ду8 +  Х|Дох) с1р —

— {21, 5, п)  
*1*2

В (21,5,10) и (21,5,11) коэффициенты при сИ и (1р выражаются 
через Дз,, Д$2, Дуд, Ду2 и весовые доли компонентов, а не через 
а,, а2 и р, как в зависимостях (21,3,1), (21,3,2). Вследствие этого 
коэффициенты в (21,5,10) и (21,5,11) приобретают простой физи
ческий смысл. Рассмотрим, например, коэффициент х^Ду,-}- х'Ду,, 
имея в виду, что

Д у2 — £»1 — Ду, =  .
Тогда

х'Ду2 +  х̂ До! =  (хЭД -г х\и;) — (х'у̂  -г Х&). (21,5,12)
По(15,4,6) х Х  -г хХ  = V' (удельный объем фазы Ф'), х Х ~  хX  =  у" 
(удельный объем фазы Ф"), ах 'у 24 х'у“ — удельный объем фазы Ф" 
в предположении, что ее состав* совпадает с составом фазы Ф'. 
Таким образом, х2Ау2 4- х,'Ду1 — разность удельных объемов 
фаз Ф" и Ф' в том предположении, что состав Ф" совпадает с со
ставом Ф'. Подобно этому можно показать, что сумма х.]Ду2 +  х, Ау! 
равна разности удельных объемов фаз Ф" и Ф' в предположении, 
что состав фазы Ф' совпадает с составом фазы Ф".

Смысл сумм х2Дз24 -х^Д5| и х"Д52 1-х"Д$, таков: х'Д$2-1ХД51 
есть разность удельных энтропий фаз Ф" VI Ф' в том предполо-
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жении, что состав Ф” совпадает с составом Ф'. Сумма +  
равна разности удельных энтропий фаз Ф" и Ф' в том предполо
жении, что состав Ф' совпадает с составом Ф'.

Введем обозначения:
IV =  х'л\ +  х р \ , * =* х&  +  Х&
и 'х - =  х : у а +  д З Д , Б ;- =  -1- * ,*$;;

VI’ назовем условным удельным объемом фазы Ф \ или удельным 
объемом фазы Ф" при составе фазы Ф'; аналогичные названия 
будут иметь о * - , и  5 -̂. При этих обозначениях (21,5,12) напи
шется так:

х'г Ди2 4* л̂ Ду, =  V* — V' ; (21,5,13)
другие три коэффициента в уравнениях (21,5,10) и (21,5,11):

х'Дза +  д ^ Д з^ з^  — 
х1Аэ2 +  х\ Д«! =  з" — 5^, 
Д̂А1>2 Ц-Л^Д^ =  — и'х--

(21,5,14)

Уравнения (21,5,10) и (21,5,11) примут вид:

№  — з ')Л  — К * -  и')йр т*Р" { х \-х '%)<1х\\ (21,5,15)

(5* — 5г») (И — (О* — и’х*)(1р = т'р (21,5,16)

§ 21,6. Применения соотношений (21,5,15) и (21,5,16)
1°. (21,5,15) и (21,5,16) приводят к заключениям, некоторые 

из которых будут рассмотрены ниже.
Так как р и 1 могут, считаться независимыми, то, положив 

сИ — 0, получим из (21,5,15) и (21,5,16):

(«& - » ' )  ар =  -  -^ Д г (.< -  *;) с1х\\

(V" -  V',.) Л р -=  -  « -  л г ;)  Л е ; .

Разделим почленно (21,6,1) на (21,6,2):

= —«— при — о.о", —о
ш'Р'

( 21, 6 , 1)

(21,6 ,2)

(21,6,3)

Согласно (21,5,17) коэффициент при в правой части (21,6,3)
положителен. Левая часть (21,6,3) окажется положительной, если 
условные разности удельных объемов обеих фаз будут одного 
и того же знака. В этом случае ёх\ и йх'2 тоже будут одного 
знака, и (21,6,3) можно сформулировать так:
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|2 1 -> K ] t i  равновесной двухфазной бинарной системе, в кото 
рой составы ¡раз различны, изотермическое изменение давление 
вызывает изменения составов фаз. Если условные разности удель
ных объемов фаз одинаковы по знаку, то составы обеих фаз из
меняются в одном и том же направлении.

Это, например, будет иметь место, если парциальные удель
ные объемы обоих компонентов в одной и той же фазе больше, 
чем в другой (как в случае, когда одна фаза конденсированная, 
а другая —смесь газов). Если же разности ту — о' и о" — су раз
личны по знаку, то и <1х*г и дхг будут различны по знаку: водной 
фазе увеличится весовая доля компонента Ах, в другой — весовая 
доля компонента Аг.

2°. Другим важным результатом, получаемым из (21,6,1) или
(21,6,2), является зависимость между составами фаз и давлением при 
постоянной температуре.

Рассмотрим (21,6,1). Обозначим через Ф" ту фазу, условный 
удельный объем ту которой превышает удельный объем о' другой 
фазы; Ох* — v’ >  0; примем, что dp >  0. Тогда правая часть (21,6,1) 
будет положительной, и согласно (21,5,17)

(*; — -О dx\ >  0,
т. е. множители (х* — х') и dx\ должны быть оба положитель
ными или оба отрицательными. Если х\ — х '>  0, х ! > х ' —это 
означает, что фаза с большим условным удельным объемом богаче 
компонентом Л2, чем другая фаза. Поэтому полученный резуль
тат можно, используя [21-Ж], высказать так:

[21-3] Изотермическое увеличение давление равновесной бинар
ной системы повышает в обеих фазах содержание того компо
нента, которым богаче фаза, имеющая больший условный удель
ный объем.

3°. Положив в (21,5,15) и (21,5,16) dp = 0, приходим к зави
симостям:

(s;. -  S-) Ш =  (к\ -  -О dx¡, <21.6.4)

(s* -  si-) <tt= (.v; -  *;> dx„ (21,6.5)Л1Л3
из которых можно получить заключения, аналогичные [21-Ж) 
и [21-31. Почленно разделив (21,6,4) па (21,6,5) находим:

пГР* x[xí 
m'fi' х[х^

dx\
dx.\ при р =  const, (21, 6 , 6)

их"причем, как сказано выше, коэффициент при положителен. 
Отсюда заключаем:

[21-Й] Если составы двух фаз равновесной бинарной системы 
различны, то изобарное изменение температуры вызовет измене-
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ни я их составов. Если условные разности удельных энтропий 
в обеих фазах одинаковы по знаку, то составы их изменяются 
в одном и том же направлении.

В частности, условные разности энтропии и в' —
будут иметь одинаковые знаки при одинаковых знаках разностей 
¿¡ — я' и — т. е. когда парциальные удельные скрытые теп
лоты перехода из одной фазы в другую или обе положительны 
или обе отрицательны.

Приняв за Ф” ту фазу, условная удельная энтропия которой 
превышает удельную энтропию другой фазы, имеем в (21,6,4) 
У * '- 5 '> 0  и, считая ск положительным, видим, что левая 
часть (21,6,4) положительна, между тем в правой части (Г < 0 ; 
поэтому (х* — Л"') (1х'2 <  0. Отсюда согласно [21-Й| получаем:

[21-К] Изобарное повышение температуры равновесной бинар
ной системы уменьшает в обеих фазах содержание того компо
нента, которым богаче фаза, имеющая большую условную удельную 
энтропию.

Положения (21 -Ж] — [21 -К| были высказаны Гиббсом и Конова
ловым для случая, когда одна из фаз —паровая. Они имеют весьма 
широкую область применений и называются теоремами Гиббса — 
Коновалова.

4°. В § 19,4,3° было указано, что в ряде случаев изменение 
масс фаз может происходить при постоянном составе одной из фаз.

Рассмотрим, как должны изменяться давление и температура 
системы, чтобы состав фазы Ф" оставался постоянным (с1x1 = 0). 
При этом условие (21,5,15) принимает вид:

(вх’ — $')сИ— (о1’ — о')(1р при с1х'г = 0.
или

V. д1 )* \

(21,6,7)

(21,6,7) напоминает формулу Клапейрона для удельной скры
той теплоты перехода из одной фазы унарной двухфазной (моно- 
вариантной) системы в другую. Считая процесс обратимым, можем 
ввести удельные энтальпии, вместо удельных энтропий:

5.x' — 5 (21,6 ,8)

где /Г —удельная энтальпия фазы Ф', а А*' —условная удельная 
энтальпия фазы Ф \ т. е. удельная энтальпия фазы Ф" в предпо
ложении, что ее состав совпадает с составом Ф'. При этом подоб
но (21,5,13)

а*' — 1Г =  хг (И1—а;)+ х[ (Л*—а;)
равно скрытой теплоте изобарно-изотермического перехода х'2 г 
компонента Аг и х[ г компонента Ах.

468



Определив ¿/р из первого уравнения (21,6,7) и внеся это зна
чение в (21,5,16), найдем изменение состава фазы Ф' в зависи
мости от температуры при постоянном составе фазы Ф"; при этом 
получается довольно сложное выражение.

5°. В § 21,4,3" было установлено существование линии оди
наковых составов (если существует хоть одно состояние, в кото
ром составы обеих фаз совпадают) и найдено дифференциальное 
уравнение проекции этой линии на плоскость р — (. Было также 
указано, что на линии одинаковых составов изменяются не толь
ко р и /, но и общий для обеих фаз состав.

Здесь мы можем определить зависимость состава от давления 
и температуры, а также совершенно простым способом получить 
зависимость (21,4,21). Чтобы вывести зивисимость (21,4,21), 
вспомним, что при /VI — 0 составы фаз должны быть одинаковы 
(х1 = х'2), и поэтому (21,5,15) принимает вид:

($1' — $')(и = (о”Х' — и')с1р. (21,6,9)
Но при одинаковых составах обеих фаз

поэтому из (21,6,9) следует:
(  9р ^
ч, д1 УА/=0 Vя —  у' *

т. е. (21,4,21).
Теперь обратимся к уравнениям (21,5,8) и (21,5,9):

д$] ш -  ар+ ^  ах; -  ^  ах\ = 0; (21.5,8)

-  & > ,а р - ах' + — ахг= о. (21,5,9)Хц “ Хл

Предположим, что составы обеих фаз одинаковы:
х2 = х1 = хг (21,6,10)

и должны оставаться одинаковыми;
с1х2 =  (1x1 ~  ¿хг. (21,6,11)

При условиях (21,6,10) и (21,6,11) уравнения (21,5,8) и (21,5,9) 
упростятся:

-  Ди ^р  -1- ^  (1хг -  ^  (1хг =  0; (21,6,12)

\$ 2<И — ДоАр — ¿хг -г <1хг — 0. (21,6,13)

Исключив из (21,6,12) и (21,6,13) (1р, получим зависимость 
между (Н и (1х2 при условии, что составы обеих фаз одинаковы



и, изменяясь, остаются одинаковыми. С целью исключения (1р 
умножим (21,6,12) на Ду2, (21,6,13) —на Д^ и вычтем (21,6,13) 
из (21,6,12):

(Д^До,— Д5,До,)Л — [ т Т  ( ^  +  ^ - ) - т ' р '  ( ^  +

или, так как
&уг . Д&ч _  хг̂ уг4-хх _  у" — у’
XI X, ~  Х,Х8 ~  Х,А',

во (21,4,20), то

(Дэ,Д и ,- Л«,До,) Л =  (т"Р* -  т'р') ( “ “ )  <**, 
или

/  \  _  (Д5уД^—А̂ А{̂ )
V. 01 )  м » о  ~~ (//»"р"— т 'р ' )  (с/* — у') ‘

(21,6,14)

Здесь индекс А! =  0 показывает, что производная взята при уело 
зии М = 0, когда одинаковые составы остаются одинаковыми 

Подобным же образом, исключив из (21,6,12) и (21,6,13)^/. 
получим:

(д х 1 \  __ (Ар , Аз,— А^Ду,) х^хг
\д р  )мш*о (//Г/)* —т'ф') ($'—$') ' (21,6,15)

§ 21,7. О бинарных системах, одна из фаз которых паровая
1°. В этом параграфе мы возвращаемся к бинарным системам, 

фаза Ф” которых — паровая (Ф '— конденсированная, т. е. жидкая 
или твердая). В таких системах знаки величин Лс ,̂ Дог, Д5,, Д$: 
оказываются вполне определенными, поэтому результаты, полу
ченные в параграфах 21,3 — 21,6 можно выразить проще и четче 
Кроме того, здесь будут рассмотрены некоторые вопросы, свя
занные с системами, паровая фаза которых может считаться 
смесью идеальных газов.

2°. Прежде всего в полученных выше зависимостях следует 
заменить массы, весовые доли и парциальные удельные величины 
соответственно числами молей, мольными долями и мольными 
парциальными величинами. При этом, так как парциальные моль
ные объем и энтропия каждого компонента в газовой фазе больше 
тех же величин в конденсированной фазе, то

— — Аих >  0, 1̂  —и' — Ли2 >  0; (21,7,1)

-*; = Ь. > о, 5,--= Ь. > о. (2 1 ,7.21

Наконец, в случаях, когда паровая фаза может рассматриваться 
как смесь идеальных газов

= (21,7,3)
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Пренебрегая (в сравнении с о\ и «¡) величинами о\ и ог, можно 
п о л о ж и т ь :

Avl =  о', Ао2 == о\, '
т е. согласно (21,7,3) (21,7,4)

Ао2 =  Ди,.
Также будем помнить, что

М  =  а,а2 — р* >  0 (21,7,5)
во всех состояниях, отличных от критических.

Согласно (21,7,1) —(21,7,5) заключения [21-Г] и 121-Д] можно 
высказать так:

121-Л] В двухфазной равновесной бинарной системе, в которой 
одна фаза паровая и составы фаз неодинаковы:

а) при изотермическом увеличении давления увеличиваются 
в конденсированной фазе массы обоих компонентов и, следова
тельно, масса этой фазы;

б) изобарное повышение температуры уменьшает в конден
сированной фазе массы обоих компонентов и , следовательно, 
массу этой фазы.

3*. Что касается влияния изменений давления и температуры 
на составы фаз бинарной системы, то, когда фаза Фп паровая. 
|21-Ж] и [21-3] переходят в [19-Г], а [21-И] — в [19-Г].

4°. До сих пор вовсе не затрагивался вопрос об изменениях 
парциальных давлений компонентов в паровой фазе при изотер
мических или изобарных изменениях состояния равновесной 
бинарной системы. Так как сумма парциальных давлении компо
нентов равна давлению паровой фазы только в случае идеальных 
газов, то вопрос будет рассмотрен именно в предположении, что 
паровая фаза —смесь идеальных газов. Прежде всего установим 
зависимости между парциальными давлениями р^, р\ газов Л,, Ла, 
обшим давлением р" и мольными долями х\ и х2, Л, и А2 в газо
вой фазе.

Пусть п\ и /г; — числа молей Л, и А2 в газовой смеси. Тогда
* _п1 __р\ » 73 а _Рг

*1 “  п* ~~ рт% р‘ •

где п” «= п\ +  п\. Имеем:
рн = р1-\-р[, р\ =  р*х[, р\ = р"х\\ (21,7,6)

йр\ = р*йх\ +  х\др”, йр'г = рпйх\ + х \йр \ (21,7,7)
Таким образов, из (21,7,7) следует, так как йх\ +  =  0, что
в изобарном процессе

¿Р\ +  йр\ =  0, или др\= -(1р\, 
как и должно быть согласно (21,7,6).
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По [ 19-Г"} при изобарном изменении температуры в обеих 
фазах увеличивается мольная доля одного и того же компонента, 
уменьшается мольная доля другого, и (21,7,7) при с1р" — 0 дает:

<1р\=р-(1х\У (1р: = р-(1х:.

Это означает, что увеличивается парциальное давление того ком
понента, мольные доли которого в обеих фазах возрастают, 
и уменьшается парциальное давление другого компонента. Напри
мер при изобарном увеличении температуры увеличивается моль
ная доля менее летучего компонента; следовательно, в паровой фазе 
возрастает парциальное давление этого компонента.

Попробуем воспользоваться зависимостями [21,7,7] при изо
термическом изменении давления. Пусть более летучим является 
компонент А*. Тогда но [19-Д| увеличению общего давления 
соответствуют: </р" >  0, ¿х'г >  0, <1х”2 >  0 и (1х\ <  0 (так как 
( ¡ х ^ ^ х ^ О ) ;  из (21,7,7) получаем:

¿Рь >  0.

Что же касается изменения парциального давления менее лету
чего компонента А1% то согласно (21,7,7)

(1р\ =  р"с1х\ +  х\йр".

Здесь с1х] <  0, йр" >  0; следовательно, без дополнительных дан
ных нельзя установить знак йр\. Таким образом, пользуясь (21,7,7), 
можно при изотермическом изменении давления определить только 
знак изменения парциального давления более летучего компонента. 
Однако можно поступить иначе.

Прежде всего введем для краткости письма индекс к, кото
рому затем будем придавать значения 1 и 2. В конденсированной 
фазе примем за независимые переменные / и хк. Тогда

В паровой же фазе
Рд — (̂ , хк).

И а =  ^  ( / ,  Ри),

(21.7.8)

(21.7.9)

где рЪ — парциальное давление газа Ак 
ского процесса, приводящего к новому 
по (21,7,8) и (21,7,9)

В случае 
состоянию

иэотермиче-
равновесия.

¿И*“ (д % ) , йх1"  (21.7,10)

(1\1и =  с1\1к. (21,7,11)

При этом ( & )  =  и"; так как давление весьма мало влияет
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на свойства жидкой фазы, то согласно (20,10,3)
/ '¿ ¿ Л  _  /Ф *  \
\ д х к  s i  V dxit s t ,

> 0 .

Таким образом, (21,7,11) и (21,7,10) дают:

> 0 , v¥k>0.

Отсюда следует, что dxh и dph имеют один и тот же знак. Это 
заключение и является решением вопроса.

Действительно, пусть при t = const dp" >  0, а более летучим 
является газ /12. Тогда по (19-Г), положив к=- 2, имеем: dxl >  0; 
следовательно, dpi >  0. При к — 1 имеем dx\ <  0, следовательно. 
dpi <  0.

Мы пришли к результату:
[21-М] Когда паровую фазу бинарной смеси можно рассма

тривать как смесь идеальных газов, то изотермическое увели
чение давления повышает парциальное давление более летучего 
газа и понижает парциальное давление менее летучего.

Для наших целей удобно выразить это положение в другой 
форме:

[21-M'j В газовой фазе равновесной бинарной системы изо
термические изменения мольной доли и парциального давления 
одного и того же компонента одинаковы по знаку.

5°. Теперь мы можем ответить еще на один вопрос, продол
жая считать паровую фазу за смесь идеальных газов. Пусть 
ph — давление унарной системы жидкость — пар, образованной 
компонентом Ah при температуре бинарной системы. При посте
пенном увеличении мольной доли компонента Аг от 0 до 1 пар
циальное давление pi, увеличивается от 0 до р\. При постепен
ном уменьшении мольной доли Ах от 1 до 0 парциальное давление р\ 
уменьшается от р\ до 0. Следовательно, когда паровая фаза — 
смесь обоих компонентов, p i< p \  и p\< p°v а общее давление 
р" — Р\ +  р\ < P°i~hP»> т. е. давление паровой фазы всегда меньше 
суммы давлений р\ "и р\.

§ 21,8. Идеальные бинарные смеси, 
одна из фаз которых паровая

1°. В гл. 18 были исследованы идеальные системы, в которых 
одна фаза бинарная, а другая унарная. В настоящем параграфе 
мы рассмотрим идеальные системы, обе фазы которых —смеси, 
причем одна фаза жидкая (общее — конденсированная), а другая 
паровая, принимаемая за идеальный газ. Жидкую и паровую 
фазы будем соответствен но обозначать одним и двумя штрихами.

Законы Рауля (18,8,4) и (18,8,9) были выведены из (18,7,6) 
и (18,7,7); эти же обе зависимости в свою очередь получаются
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из того, что ¿/)л' =? dg[, где \ь\ — химический потенциал компонента А, 
в фазе Ф \ а — мольная свободная энтальпия компонента Д  
в паровой фазе Ф", считаемой за идеальный газ. Так как относи
тельно любого компонента Д  можно написать: dцr = dgr, то,
следовательно, относительно каждого компонента справедливы 
и законы Рауля.

Помня, что дополнительное давление на жидкую фазу вызы
вает весьма малые изменения парциальных давлений в паровой 
фазе, примем закон Рауля в виде (18,8,8):

Рг =  р и ‘г, (21,8,1)

где парциальное давление компонента Ат в паровой смеси 
(рассматриваемой как смесь идеальных газов), когда мольная 
доля Ат в жидкой смеси равна х'г, а р? равно значению рят 
при *г= 1 , когда обе фазы образованы только компонентом Д  
и подвержены одинаковому давлению.

Зависимость (21,8,1) имеет место для каждого компонента 
двухфазной идеальной смеси при любом числе компонентов.

2°. Ограничимся случаем, когда обе фазы бинарны, а компо 
ненты —Д  и Аг. Тогда по (21,8,1)

р[=р\х[, р; =  р& , (21,8,2)

н полное давление паровой фазы

рв= р ;+ р ; ,  |
или

р" = рХ + р*Х- 1
(21,8.3)

Помня, что х\ =  1 — можем написать:

р’ = р\ + (р1 -  р\)К- (21,8,4)

При
ванную

^2 =  0 мы имеем унарную систему жидкость—пар, 
компонентом Д ; давление р” = р\\ при х ’г — 1

образо-
имеем

унарную систему жидкость — пар, образованную компонентом Д ; 
давление на обе фазы этой системы одинаково и равно р«(р" =  р$).

К таким же результатам непосредственно приводит и (21,8,4). 
Эта зависимость означает, что функция р" =  р"(* =  сопэ!, х’) 
линейна, т. е. ее график (в координатной системе р" —*') — пря
мая линия В,В2 (см. рис. 153), причем координаты точек В, и В, 
*¿ =  0, р\\ лг' =  1, р\. Прямые ОВо, £В , и В,В2 изображают соот
ветственно парциальные давления газов Д , Д  и полное давление 
газовой смеси. Парциальные давления р" и р\ компонентов Д  и 
Д  в паровой смеси можно выразить посредством их мольных 
долей х1 и х*, в этой фазе: р\ =  р"х", р’ =  р"л .̂ (21,8,5)
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( 21,8 ,6)

Сопоставив (21,8,2) с (21,8,5), находим:
. />? - • Ра -

На рис. 153 ОВ2=-р", ОВу = р \у р\ >  р\, т. е. из двух компо
нентов более летуч Л2. В этом случае при всех значениях х,, 
удовлетворяющих условию 
О <  хг <  1, имеем: р" <  р\ и 
л-; >  х', т. е. мольная доля 
более летучего компонента 
А2 в  паровой фазе больше, 
чем в жидкой, как и долж
но быть согласно 119-131.

На рис. 154, наоборот,
ОВ2 <  ОВ1 т. е. <  р°г  По
этому при 0 <  х! <  1 р" >  р\, 
и по (21,8,6) Хд <  х„ в пол
ном согласии с 119-*В|, (так 
как теперь Л2—менее ле
тучий из двух компонентов.

Итак, когда давления р\ 
и р\ неодинаковы, в состоя
нии равновесия составы паровой и жидкой фаз также неодинаковы 

Рассмотрим частный случай, когда р\ = р", т. е. когда при данной 
температуре оба компонента оказываются одинаково летучими

(рис. 155). При этом (21,8,4) дает: р" — р\ — р\=. const, а из
(21,8,6) следует: х\ = х[, х\ = х2, т. е. в случае, когда оба ком
понента оказываются одинаково летучими { P ^ P l) ,  состав па
ровой фазы совпадает с составом жидкой, а давление паровой 
фазы не зависит от состава.
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3°. Вообще, р°л Ф р\. Стедовательно, составы фаз различны 
и вид функций р" = р" (/ =  const, х'г) и р" =  р" (t — const, дС) не может 
быть одинаковым. Последнюю функцию можно определить сле
дующим образом. Выразим в (21,8,4) а*' через х*, пользуясь (21,8,6)
Тогда р* =  р\ +  {р\ -  р\) ^  дС или р у г =  р”[р\ -  (р\ -  pV) х]\. От
сюда

Р?Ра
P i— (P i-P i)**  *

(21,8,7)

Правая часть (21,8,7) и есть функция p"(t =  const, хС). График 
этой функции имеет вид линии С/?2 (рис. 156), которая согласно

I19-B] во всех случаях лежит 
ниже прямой 13$«.

4°. Разница в составах па
ровой и жидкой фаз может быть 
выражена посредством мольных 
долей компонента Аг в этих фа
зах. По (21,8,6)

i )* ; .(2 iA 8 )

По (21,8,8) разность jc" — д:.' обра
щается в нуль при х\ — 0 "(когда 
р" =  р°) и при х\ — 1 (так как в 
последнем случае р" = р\). От
сюда следует, что эта разность 
имеет экстремум при некотором 
давлении рт между р\ и р\. р"т 
и экстремальное значение" раз

ности х\ — х'% можно определить, исходя из (21,8,8) и (21,8,4). 
Эти две зависимости приводят к результату:

- Х’= ( Л -
3 k. Р' 1 V - ^ ^ Л

)  К Ра —Р» ;
Отсюда при t =  const

d<*’-* ;> = [ _ V *  +  ( р̂ “ 1)  pFTT] d p "‘
ИЛИ

d(xt А?) ~  (о!) —Ср2—р$) р- I -  р0Л р° -  р!)+ (р1-~ р") P”2)dp';

d (хг -  X') =  p.t (pIp°i -  Р"2) dp*

При экстремуме разности дг" — д,
d ( x ^ - х'2) ~ 0 ,  т. е. р\р\ = р”г. (21,8,9)
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(21,8, 10)

Внеся это значение р” в (21,8,4), получим:

V' _  У р*(У р* - У р$ =  ^  Л
а р2 - р? У рЪ+Ур\  '

и по (2 1 ,8 ,8 )

х\ — х\ — ( ■ -  =̂ 1- — — 1 ^  —Л —7‘--— , 
2 ^ VРгР\ +

т. е.

х, — х,
/ рМ - / р? *

(21,8 , 11)

Таким образом, когда р\ Ф /?”, при постепенном увеличении х' 
от нуля разница в составах обеих фаз сначала непрерывно воз
растает, достигает максимума, а затем уменьшается до нуля 
при х ’— 1. Наибольшая разница в составах наступает при давле
нии р* — V р%р'\> равном среднему геометрическому давлений р\ и р

Vкогда мольная доля Аг в жидкой фазе равна .
Абсолютное значение экстремальной разности мольных долей 

компонента Аг:

|Л'2 Х^тах — \ У Я - У а \
У р\+ У Л

Экстремум же самой разности х][ — х'г является максимумом 
при р\ > р\ и минимумом при р\ <  р0}.

5°.* В заключение посмотрим, при каких особенностях компо
нентов образуемые ими смеси оказываются идеальными.

Рассмотрим три жидкие фазы, имеющие одну и ту же темпера
туру: унарную фазу Ф\у образованную компонентом Аь унарную 
фазу Ф\, образованную компонентом А 2> и фазу Ф \ представляю
щую смесь А, и Л,. Предположим, компоненты А 1 и А г таковы, 
что молекулы Л\ в Ф\ взаимодействуют совершенно так же, как 
молекулы А 2 в Ф2, и молекулы А 1 и А г в Ф\ Это может быть только 
тогда, когда молекулы А \ и А 2 химически вполне сходны, а их 
размеры и форма одинаковы, например: а) А х и А г — изотопы или 
оптические антиподы, или стерео изомеры; 6 ) ^ 1  и Аз — соседи 
в гомологическом ряду.

Очевидно, когда оба условия выполнены (одинаковость взаимо
действий, одинаковость размеров и форм), одна и та же масса компо
нента А 1 будет занимать одинаковый объем в Ф\ н Ф'; то же отно
сится и к компоненту А г в Ф\ и Ф \ Следовательно, в данном случае 
объем смеси А 1 и А 2 будет равен сумме объемов этих компонентов. 
Аналогично внутренняя энергия смеси А \ и Аг будет равна сумме 
внутренних энергий компонентов; будет соблюдаться и закон Рауля.
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Чтобы убедиться в последнем, прежде всего вспомним, что в лю
бой двухфазной системе жидкость — пар ввиду беспрестанного дви
жения частиц равновесие будет подвижным, т. е. равновесие может 
иметь место только тогда, когда число молекул, перешедших из 
жидкости в пар, будет равно числу молекул, перешедших за то же 
время из пара в жидкость. Последнее число, если пар рассматри
вать как идеальный газ, пропорционально (при заданной темпера
туре) давлению пара.

Сравним унарную систему жидкость — пар, образованную ком
понентом А 1, с бинарной системой жидкость — пар, состоящей из 
молекул А 1 и Аг. Пусть в последней мольная доля компонента 
А | в жидкости равна х[. Тогда, очевидно, числа молекул в оди
наковых объемах бинарной и унарной систем относятся как х[: \. 
Так же будут относиться и числа молекул А й  перешедших в тече
ние одного н того же промежутка времени из жидкой фазы в паро
вую или из паровой в жидкую. А это означает, что р\ : р® =  
=  х[ : 1, т. е. р \ — р \ х\ (здесь р[ — парциальное давление ком
понента в паровой фазе бинарной системы, ар® — давление пара 
в унарной системе). Таким же образом мы бы получили р* — р®х'. 
Эти равенства и выражают закон Рауля.



Г л а в а  д в а д ц а т ь  в т о р а я

ЛЕТУЧЕСТЬ, АКТИВНОСТЬ, КОЭФФИЦИЕНТ 
АКТИВНОСТИ

§ 22,1. Определение понятия летучесть

1°. Число независимых интенсивных признаков всякой одно
родной системы постоянного состава равно двум. Если за эти призна
ки принять t и р, то любой интенсивный признак однородной си
стемы постоянного состава можно рассматривать как функцию / 
и р. В идеальном газе мольная внутренняя энергия и и мольная 
энтальпия /г зависят только от поэтому его мольная свободная 
энтальпия# выражается через / и р проще, чем мольная свободная 
энтальпия других однородных систем постоянного состава, а именно

£ =  Ф(04-Я7’ 1пр; )
Ф (0 =  £. если р = I, | (22. 1. 1)

т. е. мольная свободная энтальпия идеального газа постоянного 
состава является суммой двух членов, из которых один ф ( 0 зави
сит только от температуры.

Возникает вопрос: можно ли мольную свободную энтальпию 
какой-либо другой однородной системы постоянного состава, на
пример реального газа, представить в виде двучлена, первое сла
гаемое которого равно ф (0, т. е. равно первому слагаемому в пра
вой части (22,1,1)? В положительном ответе на этот вопрос легко 
убедиться, выполнив формальное преобразование:

£  =  [£ - ф (0 Н -ф (0 -
Выражению в квадратных скобках можно придать вид, напоминаю
щий второе слагаемое в (22,1,1). В самом деле, напишем:

# - ф ( 0 = О Г  1п/.
Отсюда

# =  Ф(0-Г Я Л п /. (22,1,2)
Внешнее сходство (22,1,2) с (22,1,1) полное.
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Существенное отличие (22,1,2) от (22,1,1) заключается в том, 
что в общем случае / должно зависеть от t и р. Признак / в выраже
нии (22, 1, 2) для мольной свободной энтальпии называется лету
честью , или фугшпипностью.

В последующем сначала рассматривается летучесть химически 
чистых фаз (идеального и реального газов, жидкостей и твердых 
тел), а затем летучесть однородных смесей. Основная цель введения 
в термодинамику понятия летучесть — придать мольной свободной 
энтальпии химически чистых фаз и смесей вид, совпадающий с ви
дом мольной свободной энтальпии идеального газа и смеси идеаль
ных газов.

Сопоставив (22,1,2) с (22,1,1,), видим, что те зависимости 
в чистых фазах, которые выводятся из (22, 1, 2), будут выражаться 
через / совершенно так же, как аналогичные зависимости в идеаль
ном газе, выводимые из (22,1,1) — через р.

2°. Как уже сказано, (22,1,2) относится к одному молю любого 
однородного чистого вещества, в частности к одному молю идеаль
ного газа. Для мольной свободной энтальпии последнего имеем 
еще выражение (22, 1, I).

Из сравнения (22,1,2,) с (22,1,1,) следует, что для идеального газа
/  =  р, / : / ; =  1, (22,1,3)

т е. при любых значениях температуры и давления летучесть идеаль
ного газа равна его давлению. С другой стороны, при любой тем
пературе всякий газ считается идеальным, когда его давление близко 
к 0 (р -> 0). Таким образом, для любого газа при р -> 0 должно 
быть:

/ : / > = ! •  (22,1,4)
Пользуясь летучестью, нужно всегда дополнять ее определение

(22,1,2) зависимостью (22,1,4). Некоторое расширение понятия 
летучесть дано в (22,4,2).

3°. Рассмотрим две фазы одного и того же чистого вещества 
Одна из фаз — идеальный газ; #,щ и Л„д означают его мольную сво
бодную энтальпию и мольную энтальпию. Те же величины другой 
фазы будем писать без индексов (g , И).

По (22,1,1) и (22,1,2)
£нд = $(t)  + R T \ n p  или Ф(0=я£ |д -# 7 '1 п р ;  (22,1,5)

g = ty{t)-\-RT\r\f или ф(/) =  £ — RT  In f. (22,1,6^
Отсюда

Частная производная по t при р = const будет:
/ с ) 1 п / \  Г д “I
V dt Л "  L& V. RT J  J Р-
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Но по (9,6,13)

Таким образом, имеем*
f  din /  \  _  _  ft—/»ид
V  dt Jp RT• *

/»ид 
RT“ *

(22.1,7)

где /  — летучесть какой-либо фазы рассматриваемого чистого веще
ства.

Чтобы найти частную производную In /  по давлению при t — const, 
продифференцируем (22,1,2):

dtg  = RTdt In/,
или. так как согласно (9,6,9) dtg = vdtp,

(22, 1,8)

где и —мольный объем рассматриваемой чистой фазы.

§ 22,2. Летучесть реального газа
1°. Больше всего пользуются летучестью при исследованиях 

реальных газов. Поэтому весьма важно уметь ее определять.
Начнем с качественного рассмотрения вопроса, пользуясь 

диаграммой Амага (рис. 157). Проведя изотермы АВС и Ей идеаль
ного газа, мы видим, что при низких 
температурах изотермы реального 
газа (например А ПВО) состоят из 
двух участков; левый участок (АНВ) 
располагается под соответствующей 
изотермой АВС идеального газа, 
а правый участок (ВО) — выше АВС 
(см. § 2,2).

С повышением температуры учас
ток изотермы реального газа, рас
положенный ниже изотермы идеаль
ного газа, уменьшается и, наконец, 
вовсе исчезает при некоторой тем
пературе /0 Выше /0 изотерма реального газа, начиная от р =  О, 
поднимается кверху, например изотерма ЕВ. На участке изотермы 
(ВО, ЕР), расположенном выше соответствующей изотермы идеаль
ного газа, при одинаковом давлении мольный объем V реального 
газа больше мольного объема у идеального газа. На участке АН В 
изотермы, расположенном ниже соответствующей изотермы АВС 
идеального газа при одинаковом давлении у меньше у„д, например
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V„ <  р„д, ь- Так как по (22,1,8) для летучести реального газа имеем:
/?Г с1, 1п/ =  1 '(1лр,

/?7*а для идеального газа: - -  =  р, а поэтому

/?Г с/{ 1п /> =  р„д

то. вычтя из верхней строки нижнюю, получим:
КГ <*,1п ( -£ .)  =  (и -У „д Н р . (22,2,1)

Из (22,2,1) следует, что при увеличении давления {с1р >  0) знак
1п и, следовательно, знак с1,( -Л  совпадают со знаком раз- 

\ Р  У КРУ
НОСТИ V —  Рид*

Таким образом, на участках ВО, ¿ГГ, расположенных выше соот
ветствующей изотермы идеального газа, р — рид> 0  и отношение £

является возрастающейфункиней р.
На таких же участках, как АНВ, 
которые расположены под изотер
мой идеального газа, р — р„д<  0
и отношение - оказывается убыва- р
ющей функцией р.

Имея в виду, что при р — 0 от
ношение /  : р =  1, приходим к сле
дующему заключению: на таких 
изотермах, как ЛНВО , при по- 

п стоянном увеличении давления, на-
* /чинаяот нуля, отношение- в реаль

ном газе падает, начиная от еди
ницы, достигает минимума при давлении ОЬ — р$, затем неизменно 
увеличивается, достигает единицы и еще больших значений.

На изотермах типа ¿ГГ при увеличении давления от нуля отно
шение £ монотонно увеличивается, начиная от р — 0.

2°. Зависимостью (22,2,1) можно воспользоваться для графи
ческого определения летучести реального газа. В самом деле, опре
деленное интегрирование (22,2,1) от 0 до р дает:

р

/ ? Л п ( - 1 ) =  $ ( о - о вд) <¿/7, (22,2,2)

Рис 158

так как по (22,1,6) 1п£Г _ 0 при р =  0.
Предположим, нам даны в координатной системе р — р изотер

мы abc и egh реального и идеального газа (egh — равнобочная
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гипербола). Обе кривые приближаются асимптотически к оси Ov 
(рис. 158). Пусть верхний предел интегрирования р — Ok и hck — 
изобара. Тогда:

р
 ̂ vdp  равен площади ОксЬаа'О. где а' —общая точка линии

о
cbci и оси Ov; 

я
 ̂ равен площади Okhgee'O, где е '— общая точка линии

о
hge и оси Ov;

р
jj (у —Унд)dp равен площади, ограниченной отрезком he
о

и идущими от него вверх линиями eba и hge до их касания 
с осью Ov. Однако, понятно, часть площади, соответствующая 
очень малым значениям р, весьма мала, и ею можно пренебречь.

3°. Соотношение (22,2,2) может служить и для аналитиче
ского определения летучести реальных газов, если только 
известна функция v s=y(/ =  const, р).

Обычно мольный объем реального газа v задают в виде суммы 
[иначе записанной в (22,2,2)]:

h
у =  +  2  а^ Г’ (22,2,3)

I
причем о0, . . . ,  «/. — функции температуры. Так как
6т- у -  — у„д, то из (22,2,3) следует, что

к
=  2 > грг,

1
и поэтому (22,2,2) можно переписать так:

г л
*п ( £ )  5=3 $ (" о  ^  2  а Р* 

о 1
или по интегрировании (при i =  const, вследствие чего о0, аъ> 
. . . ,  аи оказываются постоянными):

RT In ( ¿ )  =  («„/> + 1  * £ )  ¡ : - W t 2  ш  •
I 1

Таким образом,
к

R T  1п/ =  Л П п р + а 0р + 2 - ^ ,

•»*1
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(22,2,4)

а более подробно

RT\ nf  =  R T \ n p ^ a 0p ± ^  +  (1Y-}■

Следует указать, что при небольших значениях давления 
можно ограничиться первыми двумя слагаемыми правой части
(22,2,4), а при невысоких температурах а0 <  0. Ввиду этого при 
малых давлениях и невысоких температурах летучесть реального 
газа меньше его давления (/ <  р)\ это находится в полном согла
сии с тем, что сказано в 1°.

4°. Пусть р„д —давление идеального газа, температура и моль
ный объем которого равны тем же величинам реального газа. 
В тех условиях, когда возможно в правой части (22,2,4) сохра
нить только два первых слагаемых, между р и р„д существует 
простая связь. Сохранив в правой части (22,2,4) только два члена, 
имеем:

= Ж  “ 7 “ еЯ'
Вспомним, что

уЗ >3

при очень малых х
ех =  1"Г X •

Поэтому, считая дробь очень малой, можем написать:

/  _  . а«Р _  К Т  ч  а 0р 
р 1 1 КГ -  ЯГ (22,2,5)

к
Но если отбросить в (22,2,3) сумму а,рг, то числитель правой

1
части (22,2,5) равен произведению ри, а знаменатель #7’ =  рилг\ 

Таким образом, сократив на у, находим:
I  =  Р 
Р Рчд '

( 22, 2, 6)

Для температур, при которых изотерма реального газа имеет 
вид АИВ1)  (см. рис. 157), при малых давлениях рил> р и по
(22,2,6) [ <  р ; при высоких же температурах, когда изотерма 
реального газа имеет вид ЕР, при малых давлениях р„я <  р 
и, следовательно, / >  р.

Зависимость (22,2,6) можно несколько видоизменить:

/ — р _  Р— Рт 
Р Рая,

или /  — Р =  (Р — Рчд) Р
Рид *

(22,2,7)
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Когда при малых р изотерма очень медленно спускается или
поднимается слева направо и поэтому отношение —  очень близко

Рид
к единице, то, приняв это отношение равным единице, получим 
из (22,2,7):

¡ ~ Р  = Р-Рил,  или /  =  2 р ~ А ,Л. (22,2,8)
5°. Выражение (22,2,4) очень удобно для практических целей. 

Для теоретического рассмотрения целесообразнее определить за
висимость между / и р посредством величины а:

а =  у»д — V, — а = (и — 1>ид),
которой мы уже пользовались в (22,2,1). Тогда вместо (22,2,4) 
будем иметь:

р

К Г 1 п ( ^ ) = - $ а 4 р .  (22,2,9)
О

Для интегрирования необходимо знать функцию а — а(/, р ).

§ 22,3. Летучесть произвольной чистой фазы
1°. Условие равновесия двухфазной системы, образованной 

чистым веществом, состоит в равенстве удельных или мольных 
свободных энтальпий обеих фаз. Обозначив величины, относя
щиеся к фазам Ф' и Ф", соответственно одним и двумя штрихами, 
имеем при равновесии согласно (10,2,3):

или по (22,1,2) ф' (0 -г ЯГ 1п У = ф" (0 + ИТ 1п /\ (22,3,1)
Но согласно определению понятия летучести (§ 23,1,1°) функция 
ф(/) должна быть одной и той же для всех агрегатных состоя
ний одного и того же вещества, т. е.

Ф ' ( 0 = Ч ’" ( 0  =  Ф ( 0 >

а, следовательно, условие (22,3,1) равносильно условию
Г -  Г . (22,3,2)

2е. Этим пользуются, чтобы по летучести вещества в газооб
разном состоянии определять летучесть этого вещества в жидком 
или твердом состоянии.

Пусть, например, нужно определить летучесть чистой жидкости 
в состоянии А. Тогда на основании (22,3,2) сначала определяют 
ее летучесть в состоянии В равновесия со споим паром (рис. 159):

/в « /Ь .  (22,3,3)
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где /« — летучесть пара в состоянии 13. Так как состояния А и В 
жидкости принадлежат одной и той же изотерме, то по (22,1,8)

Рис 159

\n f-uT dtP ,

Д П п

где и" — мольный объем жидкости.
Таким образом, пользуясь (22,3,3) 

имеем:

1пГл =  1 п / в Ч - \  ъ”с1р.

Следует иметь в виду, что:
а) в обычных условиях давление пара в состоянии В оказы

вается настолько небольшим, что летучесть /Ь можно принять 
равной ри\

б) если разность давлений рЛ — р» невелика, то благодаря 
малой изотермической сжимаемости жидкостей (при температурах, 
далеких от критической) можно считать о" постоянным и заменить
рА
\ о"(Зр произведением о”(рА — рь).

рв
§ 22,4. Летучесть компонента в смеси

1°. Помимо однокомпонентных систем, летучестью пользуются 
и при исследовании систем с произвольным числом компонентов.

Прежде всего в случае однокомпонентных систем понятия 
мольная свободная энтальпия и химический потенциал совпадают. 
Поэтому, заменив в (22,1,2) ц через |д, получим для однокомпо
нентной фазы:

|А ^ф (0  +  ЯГ1п/. (22,4,1 ̂
Очевидно, мы имеем право написать аналогичное выражение для 
химического потенциала компонента Аг фазы, образованной 
несколькими компонентами:

Ш » * г(0 +  * 7 - |п /г. (22,4,2)
Здесь [г — летучесть компонента Аг в рассматриваемой фазе.

Предположим, что в фазе Ф°, образованной компонентом А г, 
и в фазе Фу одним из компонентов которой является А г, одина
ковы агрегатные состояния, температуры и давления. Для Ф° и Ф 
можем соответственно написать:

цг« ф г(0+К 7 '1п  ¡г,
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причем —фг(0* так как эта функция зависит только от /, 
температуры же обеих фаз одинаковы. Таким образом,

ц, =  ̂ л - / ? Г 1 п ( ^ - )  . (22,4,3)

Согласно (17,7,2), если Ф° и Ф имеют общую температуру, общее 
давление и одинаковые агрегатные состояния, то

Иг <  ёх-
Следовательно, 1 п ^ < 0  и / г < /г, т. е.:

>г
(22-Л] При одних и тех оке температуре, давлении и агрегат

ном состоянии летучесть компонента в чистой фазе. Ф° больше 
его летучести в смеси Ф.

2°. Пусть фаза Ф — идеальная смесь. Так как агрегатные 
состояния Ф° и Ф одинаковы, то по (18,2,7)

цг =  $  +  Я П п * г, (22,4,4)
где хТ — мольная доля компонента Ат в Ф. Сопоставление (22,4,3) 
и (22,4,4) дает:

А'г =  - ^ ,  / г =  дгг/?. (22,4,5)

Таким образом, в любой идеальной смеси, независимо от ее 
агрегатного состояния, летучесть какого-либо компонента равна 
его мольной доле, умноженной на ту летучесть, которую имел бы 
этот компонент в чистой фазе при температуре, давлении и агре
гатном состоянии смеси.

Зависимость (22,4,5) по форме напоминает зависимость между 
парциальным и полным давлением смеси идеальных газов: рг = хтр.

3°. Мы уже знаем, что как идеальные, так и реальные газы 
могут образовать идеальную смесь.

К каждому компоненту идеальной газовой смеси применима
(22,4,5). Но нужно уметь определить также летучести газов, обра
зующих произвольные, в общем случае неидеальные, смеси. Прием, 
при помощи которого можно прийти к цели, аналогичен тому, 
который был использован в § 22,2 для получения (22,2,9).

Отмечая индексом х постоянство состава смеси, имеем для 
компонента А/.

=  (22,4,6)
а по (22,4,2)

¿(. Л  =  Щ , л 1п/г- (22,4,7)
где р —общее давление смеси, а —парциальный мольный объем 
/ аза Ат. Положим
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Отсюда

г>г = -  а г, »¿р  =  -  - (1р -  а гЛр.

Поэтому (22,4,6) и (22,4,7) приводят к результату:

¿ИпД. — йПп /7 — — г а гс1р. (22,4,8)

Проинтегрируем (22,4,8) между пределами р ' и р. Тогда

(2 2 Л 9 )

Предположим, р' настолько мало, что при этом общем давле
нии можно считать газы, образующие смесь, идеальными и смесь — 
идеальной. В этом предположении парциальное давление газа А

Рг = .*гР’<
где хг мольная доля Аг в смеси; по (22,4,5)

и но (22,1,4) 

Следовательно,
Гг = Рг, Гг1= р'. 

Г  =  ХГР'>
Р Р

 ̂ аг 4 р = \ аг4Р-
V" о

Внеся (22,4,10) и (22,4,11) в (22,4,9), получим:
I»

1п /, =  1п хг -в 1п р ' 4  1п у  -  Уг а гс1р,
о

(22.4.10)

(22.4.11)

или
о

1 п =  \пхг-\- 1пр- ~т  ̂ аг(1р. (22,4,12)
У

Это и есть искомая зависимость, по которой определяется лету
честь газа Аг в любой (реальной или идеальной) смеси.

Иногда (22,4,12) пишут несколько иначе. Предположим, что 
зависимость рг =  хгр справедлива при любых давлениях р, т. е. 
и тогда, когда газы, образующие смесь, перестают быть идеаль-
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ными. Тогда !пд:г4'1пр=1пдг>/? =  1п/71, и поэтому (22,4,12) пере
ходит в зависимость:

р
1п /, “  1п Рг -  У  5 М р .  (22,4,13)

о
Однако нужно помнить, что простая зависимость рх= х гр строго 
справедлива только для смеси идеальных газов.

Допустим, реальные газы образовали идеальную смесь. В этом 
случае парциальный мольный объем газа Аг равен его мольному 
объему иг = о1% поэтому

{ аг= —  аг = ~ " « г )  •

Теперь (22,4,12) примет вид:
р

1п^ =  1пд:гЧ~ 1 п р - —   ̂ аг (1р.
о

Но по (22,2,9)
р

1 п р - ~ -   ̂ а, с*р =  /?, 
о

и, таким образом, получаем:
1п [г — 1лд:г-г 1и р , или /г =  лгу/?.

Это означает, что в случае идеальной смеси, образованной реаль
ными газами, (22,4,12) переходит в (22,4,5).

4°. В применении к идеальным газовым смесям положение
(22,4,12) было высказано и оГюсновано Лыоисом и Рендаллом 
и называется правилом Льюиса и Рендалла. Оно состоит в сле
дующем :

[22-Б). В идеальной газовой смеси летучесть каждого газа 
равна произведению его мольной доли на ту летучесть, которую 
имел бы этот газ в чистой фазе, температура и давление кото
рой равны температуре и общему давлению смеси.

Однако это правило вследствие своей простоты сравнительно 
с (22,4,13) часто применяется и для определения летучести ком
понентов реальных газовых смесей.

Чтобы вычислять летучести по формуле (22,4,12), нужно иметь 
в достаточном количестве данные для графического или аналити
ческого определения функции =  (^, р, де,).

До сих пор, по-видимому, собраны и использованы необходи
мые данные только для трех газовых систем: этилен -аргон, 
водород — азот и водород —азот —аммиак. Сравнение значений
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летучести, вычисленных по (22,4,12) и но правилу Льюиса и Рен- 
далла, показывает, что в системе аргон —этилен до давления 
50 атм правило [22-Б] дает отклонения, не превышающие 20%, 
а при давлениях 100 атм отклонения достигают 100%. В системе 
же водород — азот отклонения остаются в пределах 20% и при 
давлении 1000 атм.

§ 22,5. Применения летучести
1°. Пусть в смеси реальных газов АТ возможна реакция по 

уравнению (8,1,1):
а А  +  М | +  - • • + а к4ц =  0, (22,5,1)

или более кратко
/<
V а ГА} = 0 .

Чтобы определить равновесное состояние этой смеси, поступим 
как обычно: предполагая температуру и сб.цее давление смеси 
постоянными, потребуем, чтобы в элементарном изменении состава, 
вызванном реакцией (22,5,1),

(б — свободная энтальпия всей смеси газов). Но по (15,6,1)
=  2 М л г,

где яг — число молей газа А г, а ¿/?г изменение пг, 
элементарной реакцией. Как мы уже видели (8,1,3),

¿/л, дп*— ---
«1 0| «,к зсИ.;

вызванное

поэтому (1п1 = а1с1Х, — . . . ,  (1пк*= ак(1\,
^ Р0 = (2 а гр1) ^  =  0;

следовательно,
2р ,аг =  0.

Согласно (22,4,2)
\1г = Уг{1) +  К Т\п  / г,

(22,5,2)

где ¡г — летучесть газа Ат в смеси. 
Таким образом, из (22,5,2) следует

2 аг1п/г =  2 1 п / / ЯГ

или положив 2 1п /®г =  1п Кг

1п К/ — (О
я г

(22,5,3)
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Сравнив (22,5,3) с (9,П,7), видим, что lnK , —та же функция 
температуры, что 1п К р. Это вполне понятно, так как химический 
потенциал реального газа отличается от химического потенциала 
идеального газа только тем, что парциальное давление заменено 
его летучестью. Отсюда следует, что достаточно заменить в вы
ражении для 1 п/Ср парциальные давления летучестями, чтобы 
получить выражение 1 п/С/.

2°. Интересно сравнить константы К, и Кр и сопоставить их 
с экспериментальными данными. Если давление р смеси очень 
мало, то газы можно считать почти идеальными, и тогда K¡ =  К р. 
Изотермически увеличивая давление, можно при каждом значе
нии давления по составу равновесной смеси устанавливать пар
циальные давления газов (полагая, что рг — х гр) и определять Kv. 
В той области давлений, в которой отклонения газов от иде
альности заметны или значительны, состав смеси и константа Кр 
равновесия будут зависеть от давления, так как Кр — функция 
только температуры в случае идеальных, а не реальных газов. 

Вот таблица экспериментально вычисленных значений /ур
для смеси NH3, N2, Н2; Кр = -----—3 , где р — общее давле*

< Р ц / ( Р н /
ние смеси:

р, атм 10 30 50 100 300 600 1000
Кр.103, атм-х 6,59 6,76 6,90 7,25 8,84 12,94 23,28

При р — 1000 атм Кр в 3,5 раза больше К р при 10 атм\
П р е д п о л о ж и м ,  что при давлениях от 10 атм до 1000 атм 

реальные газы образуют идеальную смесь; тогда по правилу 
Льюиса и Рендалла, зная состав и давление, можно определять 
летучести / г газов и вычислять Кг  Полученные таким образом 
значения Kt будут:

р, атм 10 30 50 100 300 600 1000
/С/. 103, атлГ1 6,5 6,6 6,6 6,6 6,6 7,4 10,3

Мы видим, что при давлениях от 10 до 300 атм К/ постоянна, 
как и должно быть при постоянной температуре. Выше 300 атм 
постоянство К; нарушается, может быть, ввиду неприменимости 
правила Льюиса и Рендалла из-за того, что смесь реальных 
газов с увеличением давления вес больше и больше отклоняется 
от идеальной смеси.

3й. Так как при всех температурах и Кр — одна и та же 
функция температуры, то их производные должны быть равны:

dl nKf  dinKj ,  
dt = ~~¿T~ (22,5,4)
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С другой стороны,

(22,5,5)
(11п Кг Г„

~сй =  ЯГ* ’

где — скрытая теплота изобарной реакции в смеси идеальных 
газов (так как К,, относится именно к равновесию в смеси 
идеальных газов).

Таким образом, но (22,5,4) и (22,5,5)
й 1п К/ _ Гг 

1й “ ~  "ЯГ*“ * (22,5,6)

Но нужно помнить, что /-р — это скрытая теплота реакции не 
в смеси реальных газов, а в смеси идеальных газов при рас
сматриваемой температуре.

4°. З а к о н ы  Р а у л я  и Г е н р и. Пусть в двухфазной систе
ме одна фаза -жидкая смесь, другая фаза —паровая смесь. 
Если жидкая смесь идеальна, то химический потенциал компо
нента Ат будет:

цг =  о)г (/, />) +  КТ 1п х.-
Химический потенциал этого же компонента в паровой фазе 
равен:

Иг =  Фг (О т /? П п /г,
где / г—летучесть компонента в паровой смеси.

Согласно условию равновесия
сог(/, />) +  #Г  1пхг =  фД0 1п/г; (22,5,7)

отсюда
1 п ^ - =  оДС р ) - Фг (/);хг

-Ь- = е“г-* '^< рг(и р).(22,5.8)*Г
Это означает, что отношение летучести компонента в паровой 
фазе к его мольной даче в жидкой фазе постоянно при постоян
ных температуре и общем давлении.

Если идеальность смеси имеет место при любых значениях д,, 
то положив ^ = 1  и обозначив через Ц летучесть чистого компо
нента Аг при тех же / и р, имеем из (22,5,7):

/г _  „  10.
Хг ~  1 7г>

1т=Хг]г. (22,5,9)
Это закон Рауля, справедливый и тогда, когда в паровом 

фазе компоненты не являются идеальными газами. Зависимость
(22,5,9) справедлива и тогда, когда смесь идеальна только при 
значениях х/г близких к единице.
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Если же идеальность имеет место только при х1 —> 0 то 
<22,5,8) является законом Генри. Однако нужно иметь в вид>, 
что вследствие конечного значения функции <рг(/, р) весьма 
малым значениям хг должны соответствовать в (22,5,8) весьма 
малые значения / г; при этом летучесть может быть заменена 
парциальным давлением рг.

5°, М ем б р а  ино е  р а в н о в е с и е .  Мы уже видели в (22,3,2), 
что при равновесии неоднородной системы летучесть одного 
и того же компонента должна быть одинаковой во всех фазах. 
Так, если фазы обозначить через Ф' , Ф", Фт, то для компонен
та А г имеем:

. (22,5,10)
Если две фазы отделены полупроницаемой диафрагмой, про
пускающей одни компоненты и не пропускающей другие, то
(22,5,10) справедливо только для компонентов, пропускаемых 
диафрагмой, а относительно летучестей компонентов, которые не 
пропускаются диафрагмой, ничего нельзя сказать.

В частном случае двух газовых смесей, отделенных диафраг
мой, пропускающей газ Ап мы имеем из (22,5,10):

/ ; = / ; .
При малых давлениях или в случае, когда обе смеси образо
ваны идеальными газами, можно заменить летучести парциаль
ными давлениями. Тогда мы придем к равенству:

Рг =  р’у
полученному раннее [см. (9,10,16)].

6 \  С и с т е м а  с н е о д и н а к о в ы м и  д а в л е н и я м и  на 
фаз ы.  Представим, что компонент Ах образует двухфазную 
систему; фаза Ф '— жидкая или твердая, Ф"— паровая; давления 
на эти фазы равны соответственно / /  и />", причем р" р ' . 

Согласно (10,9,1)
и'й(р' — (22,5,11)

где V' и и" — удельные или мольные объемы фаз Ф' и Ф". 
Согласно (22,1,8)

V с1р — Ю'(11п /,
где V — мольный объем.

Применив (22,1,8) к фазе Ф", можем (22,5,11) переписать так: 
у '^ р ' =  Я га( 1пГ.

Отсюда
/  <31пГ Л у'
\  др' ) Г  КГ ’ 

где V' — мольный объем фазы Ф' .
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Мы уже знаем из (10,9,1), что если давления на фазы раз
личны, то под большим давлением должна находиться фаза 
с меньшим удельным или мольным объемом, т. е. /У >  р".

Можно представить, что дополнительное давление р' —- р” на 
конденсированную фазу создастся поршнем, пропускающим пар 
и непроницаемым для молекул фазы Ф'. В этом предположении 
обе фазы одкокомпонентны. В действительности же дополнитель
ное давление вызывается каким-нибудь инертным газом, введен
ным в паровую фазу и пренебрежимо мало растворяющимся в Ф’. 
При этом фазу Ф' можно считать однокомпонентной, паровая же 
фаза становится двухкомпонентной: пар компонента А1 и газ А.,.

Здесь инертным назван газ, не вступающий в химическое 
соединение с паром Аг. Но молекулы пара и инертного газа 
будут взаимодействовать. Если это взаимодействие очень малое, 
инертный газ играет роль только что упомянутого поршня. 
Иногда же взаимодействие оказывается весьма значительным, 
и тогда присутствие инертного газа заметно увеличивает кон
центрацию пара Ах. В этом случае говорят, что фаза Ф* раство
ряется в газе А>.

Вот характерный пример. Пусть фаза Ф' образована нафта
лином, а инертный газ —этилен. Тогда при 12°С и 100 шпм 
концентрация пара нафталина в 25,6 раза больше той, которая 
наблюдается при тон же температуре без дополнительного дав
ления на Ф'. Между тем, если этилен заменить другим газом, 
слабо взаимодействующим с паром нафталина и, следовательно, 
играющим только роль поршня, то согласно (22,5,11) увеличе
ния концентрации и давления очень малы. При наличии в паро
вой фазе инертного газа зависимости, характеризующие поведе
ние пара, можно выразить посредством летучести следующим 
образом.

Обозначим через р ' и р* химические потенциалы компонента 
Л,, а мольную свободную энтальпию фазы Ф' через Так как 
фаза Ф' однокомпонентна, то и' и но (22,4,2)

и '-Ч > (0  +  ЯТ1пГ.

Условие равновесия примет вид:

или
£ / =  Ф (0-г Я7' 1пГ, х

1п/" = е * —Ф (<)
яг

(22,5,12)

Здесь ^  — ^ Ц , р г) зависит только от температуры и давления 
р' фазы Ф'. Поэтому правая часть (22,5,12) и 1п/" тоже должны 
зависеть только от / и р ', как и должно быть в бинарной двух
фазной системе.
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Из (22,5,12) следует:
/_«ЛпГ_\ _  ^  
к dp' ) t ~  RT ’

Г д In г  >
0 1

Ч Л  У dt ]

(22.5.13)

(22.5.14)

Здесь функция ф(^) относится к компоненту Ах в паровой фазе. 
Но мы знаем (см. $ 22,1,Г*), что при одинаковой температуре 
эта функция одинакова во всех агрегатных состояниях компо
нента Л,. Поэтому, считая, что нс только но и ф (0 отно
сятся к фазе Ф', и обозначив мольную энтальпию этой фазы 
через А', имеем по (22,1,7):

(  0 In Г \
V 01 Л '

Лид— Л' 
RT2 (22,5.15)

где А„л — мольная энтальпия идеального газа Л, при темпера
туре Т.

Чтобы раскрыть смысл правой части (22,5,15), установим 
связь между энтальпией И системы и разностью Лид —Л'. Обоз
начив числа молей фазы Ф' и компонентов А х и Л  в фазе Ф" 
соответственно через /*', /г”, а парциальные мольные энталь
пии компонентов Л1 и Аг в фазе Ф" через Ъ\ и Л", имеем:

Н = ,/Н' + п Х  + пЖ .

Так как общее число молей компонента Л, в обеих фазах не 
изменно, то

¿ п '— ёп\ = 0. йп' =  — Фг’;

к тому же. црк t — сопы, р '— const также n" —const. 
Таким образом,

Но
dt, уН — 0(, r/Qy и

( - Ц - \ , - = (  * * - ) . . „ - * - * * ' - * ' •  <22-5’l6>
где /. — скрытая теплота изобарного перехода одного моля ком
понента из Ф' в Ф”.

Представим, что в фазе Ф” пар А1 находится в состоянии 
идеального газа. Так как парциальная мольная энтальпия 7г„ч 
равна его мольной энтальпии $ А„д, то в этом случае вместо 
А" —А' мы бы имели: Лид —Л\ т. е. числитель правой части
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<22,5,15). Вместо (22,5,16) имели бы:

Н̂Д Л 1̂1Д|
где ¿„д —скрытая теплота изобарного перехода одного моля Л, 
из Ф' в Ф" в том предположении, что в Ф" компонент Ах нахо
дится в состоянии идеального газа.

Теперь мы можем переписать (22,5,15) так:

§ 22.6. Активность, определение и некоторые свойства
Г. Представим смесь идеальных газов, температура и общее 

давление которой / и р. Для химического потенциала газа Аг, 
участвующего в этой смеси, имеем: рР — £г* и по (9.9,5)

О +  Я П п Р„
где рг— парциальное давление Аг. Так как р, =  хер, то

Иг -  1Ф, (0  +  КТ 1п р] Н- ЦТ 1п *Р, (22,6,1)
где хт — мольная доля Аг в смеси. Сумма в квадратных скоб
ках (22,6,1) зависит только от ( и р (и природы газа: функция 
фР(0 различна для различных газов).

В случае и д е а л ь н о й  смеси р е а л ь н ы х  газов соглас
но (18,3,2)

р,.= о>,.(/, р) +  Ю' 1 п .V,. (22,6,2)
Правая часть этого выражения сходна с правой частью (22,6,1); 
отличие состоит только в том, что <•),.(/, р) и ЬМО +  ^ТЧпр]. 
являющиеся функциями температурь: и общего давления смеси, 
не равны друг другу.

Выражение (22,6,2) применимо, как мы видели, к химиче
скому потенциалу компонента Аг любой — твердой, жидкой, газо
образной — идеальной смеси. Желая сохранить форму выраже
ния (22,6,2) для химического потенциала компонента Ат любой — 
идеальной и неидеальной — смеси, можем написать:

рг =  (ог (/, р)-[-КТ 1п«г. (22,6,3)
В правой части (22,6,3) оэг(/, р) — функция / и р смеси и со
вершенно не зависит от ее состава; вместо же слагаемого 
Ц Т \п хГУ фигурирующего в правой части (22,6,2), в (22,6,3) нахо
дим Л Т\пап причем «г — функция I, р и состава смеси:

аг = аг{1, р, состав).

* Это следует из того, что по (9,9,3) в смеси идеальных газов 
0 = 1 п гдг, а по определению химического потенциала б =  2ягрг.
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2°. Очевидно, в (22,6,3) химический потенциал рг может быть 
разбит на слагаемые типа а>? (/, р) и R T \n a r весьма различными 
способами. Чтобы в этом убедиться, прибавим и вычтем в пра
вой части (22,6,3) RT  1п<рг(/, р), где <рг(/, р) — произвольная 
функция t я р. Тогда

цг =  û)r (/, р) -  RT  1п <рг (/, р) +  RT  1п [фг (/, р)аг\, 

или. положив (ùr(t, р) — RT \n<f>r(t, p) =  (ù'r{t, р);
ФГ(Л p)ar(t, р, состав) =  а'г(t, р, состав);

Jir =  ©i(i, р) + R T \n a r. (22,6,30

Итак, левые части (22,6,3) и (22,6,3') одинаковы, но в их 
правых частях

(ог(/, р)Ф  ct)r(i, р) и аг(/, р, состав) # «г(Л р, состав).
Ясно, что выбором одного из слагаемых (ùT(t, р) и R T \n a r 
вполне определяется другое.

[22-В] Признак аг в выражении (22,6,3), выбранный, так, 
что отношение становится равным единице, когда фаза

Х Т

оказывается идеальной, называется активностью компонента АТ 
в рассматриваемой фазе.

3°. Обозначим через Ф фазу, представляющую смесь, а че
рез Фг — фазу, образованную компонентом Лг этой смеси. Если 
Ф и Фг имеют одну и ту же температуру и одно и то же дав
ление, то в зависимости от особенностей компонента АТ воз
можны два случая:

а) агрегатные состояния фаз Ф и Фг одинаковы;
б) агрегатные состояния фаз Ф и Фг различны.
П р и м е р ы .  Пусть Ф — раствор каменной соли или спирта,

или кислорода в воде. При 20° С и 1 агпм вода, спирт и все эти 
растворы — жидкие, кислород газообразен, а соль —твердое тело. 
Оюдовательно, если за компонент А т принять воду или спирт, 
то при 20° С и 1 атм ФТ будет жидкой, т. е. будет иметь место 
случаи а\ если же за компонент Аг принять кислород или 
каменную соль, то при тех же температуре и давлении Фг будет 
газообразной или твердой, т. е. будет иметь место случай б.

Нужно иметь в виду, что смеси —это фазы переменного со
става; при изобарно-изотермическом увеличении х г до 1 фаза Ф 
переходит в фазу Фг. В случае а, когда агрегатные состояния Ф 
и Фт одинаковы, Ф и Фг могут рассматриваться как одна и та же 
фаза при различных составах. В случае же б различие в агрегат
ных состояниях Ф и Фг нс позволяет считать их за одну и ту же 
фазу при различных составах.

В последующем будем говорить: компонент группы а , компо
нент группы б.

32 А. А Акопян 497



4°. Приняв определение [22-BJ активности аг, можно устано
вить физически»! смысл функции со,. (/, р). Для этого нужно пом
нить, что по § 18,3,1° всякая однокомпонентная фаза Фг является 
идеальной, и поэтому в фазе Фт

хг =1, - ^ - =1,  ar =  1, In аг =  0. (22,6,4)
Д'р

Сначала рассмотрим смеси, в которых все компоненты отно
сятся к группе а, т. е. агрегатное состояние каждой фазы Фг, 
образованной компонентом Аг, при температуре и давлении смеси 
одинаково с агрегатным состоянием смеси.

Вспомним, что каждая однокомпонентная фаза Фг идеальна 
и что при хг =1 фаза Ф переходит в фазу Фг. Тогда по (22,6,4)

йг =  1, 1пау =  0,
н поэтому (22,6,3) принимает вид:

рг =  (ог(/, р). (22,6,5)
С другой стороны, в однокомпонентной фазе Ф'

=  (22,6 ,6)

где gr — мольная свободная энтальпия фазы Фг. Сопоставив (22,6,5) 
и (22,6,6), получаем:

при хг = \ с0r {t, p)=gr- (22,6,7)
Но <ог(/, р) вовсе не зависит от состава, поэтому и при любом 
значении хг для химического потенциала компонента Аг в фазе Ф 
будет иметь место (22,6,7).

Таким образом,
[22-Г] В неидеальной смеси химический потенциал компо

нента Аг, принадлежащего группе а, выражается так:
pr = g r  +  RT  1паг. (22,6,8)

Если смесь такова, что часть компонентов принадлежит
группе б, то, понятно, должен быть по крайней мере один ком
понент Л0, который относится к группе а , но компонентов груп
пы а может быть и несколько.

Если к группе а относи гея только один компонент /40, то
он нередко называется растворителем.

Чтобы определить физический смысл функции (оу(/, р) и уста
новить выражение химического потенциала рг компонента Аг 
группы б, нецелесообразно рассматривать фазу Ф при x r— 1, так 
как при этом Ф превращается в 0 Г, отличающуюся от Ф по сво
ему агрегатному состоянию. Здесь можно воспользоваться тем, 
что смесь Ф становится идеальной не только при лгг —>- 1, но и 
при х Т->- — 0.
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По [22-В] и (22,6,3)

—  ~> I при xr -V 0:хг
|ir =  i»)r (t, р)4-Я7'1плгг при хг->-0.

Но при хг- >-0 раствор должен следовать закону Генри; если бы 
этот закон был справедлив при любых значениях хг, то значению 
xr =  1 соответствовала бы функция:

ü>r {t, p)=g*"'\ (22,6,9)
где g*KK — мольная свободная энтальпия фиктивной фазы Фг, нахо
дящейся при температуре и давлении смеси Ф в том же агрегатном 
состоянии, что и Ф.

Помня, что о)г (/, р) не зависит от состава, получим для 
химического потенциала рг компонента Аг группы б при любом 
значении х г:

\ir =  gf'w +  RT\nar. (22,6,10)

Часто бывает достаточно знать, что <ог (/, р) — функция только 
температуры и давления; в таких случаях вместо (22,6,8) 
и (22,6,10) химический потенциал рг выражают посредством (22,6,3).

5°. Нетрудно показать, что активность может быть представ
лена в виде отношения летучестей. Пусть, например, в смеси Ф 
компонент Аг относится к группе а. 1'огда по (22,6,8) его хими
ческий потенциал будет:

Pr^ gr+ R T  ln аГУ
где g r —мольная свободная энтальпия фазы Фт в том же агре
гатном состоянии, что и смесь Ф. Но рг может быть выражен
и посредством летучести; по (22,4,2)

Иг-чМ О +  Я П п /, ,  (22,6,11)
где / г — летучесть компонента Аг в смеси Ф.

Наконец, gr (мольная свободная энтальпия фазы Ф1) также 
может быть выражена посредством летучести /? компонента Ат 
в фазе Фг. По (22,1,2)

£ г- * г (0 + Я Г 1 п /? . (22,6,12)
(22,6,8) и (22,6,12) дают:

цг =  фг(/) +  Я П п/?йг. (22,6,13)
а из сопоставления (22,6,11) и (22,6,13) следует:

/ г  =  / Ч .

или
я, =  /г ’ Гг. (22,6,14)
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Пользуясь этой зависимостью, можно определить активность ком
понента Ат в смеси Ф как отношение летучести Аг в смеси Ф 
к летучести этого компонента в фазе Фг.

В большинстве американских книг приводится определение 
активности, аналогичное (22,6,14), а именно:

яг =  / г : /? т» (22,6,14')

где / г, как и в (22,6,14),— летучесть компонента Ат в смеси Ф, 
а /£г — летучесть компонента Аг в некотором «стандартном» состоя
нии фазы Фг (за стандартное принимается состояние фазы Фг при 
температуре смеси и под давлением 1 апгм). При этом, конечно, 
химический потенциал компонента А г выразится тоже несколько 
иначе:

\Jiт=*gcrт + R T \n a r,

где #гТ — мольная свободная энтальпия фазы Фг в стандартном 
состоянии, т. е. при температуре / смеси Ф и давлении 1 апш.

Разница между численными значениями активностей (22,6,14) 
и (22,6,14') мала при небольших значениях давления р в смеси Ф 
и становится ощутимой только когда давление р велико.

§ 22,7. Коэффициент активности
1°. Обычно пользуются не активностями, а коэффициентами 

активности. Коэффициент уг активности компонента АТ опреде
ляется отношением

Ъ — ?■. (22,7,1)дг
показывающим, во сколько раз активность аг компонента Аг
больше его мольной доли хГ.

По определению [22-В] активности в идеальных фазах 1.
Следовательно, в идеальных фазах

У г-1 . (22,7,2)
Введя у г в выражение (22,6,3) химического потенциала, получим: 

рг =  <ог(/, р) + 1*Т\путх г, (22,7,3)
причем согласно (22,6,7) и (22,6,9) для компонентов групп а и б 
функция о)г(*, р) соответственно равна gr или £У‘,К. Таким обра
зом, так как при дсг-> 1 всякая смесь становится идеальной 
и рг то для компонентов группы а имеем по (22,7,2):

уг -> 1 при хг — 1, 
по (22,6,8) и (22,7,1):

Рг =  £г4- ЯТ 1пугхг.
(22,7,4)
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Для компонентов же группы б, так как смесь оказывается иде
альной и при хг->0, находим:

ут —>■ 1 при хг->0, 
Ц,=*в*и1Ч-/?7’ 1п угХг. (22,7,5)

2°. Когда один из компонентов смеси может рассматриваться 
в качестве растворителя (индекс 0), химические потенциалы ком
понентов группы б , иногда выражают и посредством моляльности. 
Чтобы прийти к этому выражению, проще всего воспользоваться 
зависимостью между мольной долей (хт) и моляльностью (гпт) 
компонента Аг.

По определению

где пг и я 0 —

ю оо

г ”  Пг’

числа молей, а М0 — молекулярный вес раствори-
теля. Отсюда

, хт , 1000 
к =  М. ’

г  .... «гХо _________УтГПг*0
г ~  к ' Гг*'— к (22,7,6)

Положим
УгХ0 =  Уг• (22,7,7)

Тогда
1

УгХГ к » (22,7,8)
1П УуХг — — 1П к +  1П УгГПг.

По (22,7,3) н (22,7,8)
*1г =  а>у(*, р) +  ЯТ 1п угхг, 

рг =  (ог (¿, р) — ЯТ\п к-\-Я Т \п у'гтт.
юооЗдесь ЯТ 1п к — Я Т \п  -¡г:— зависит только от температуры (и при- 

роды компонента Ат)\ поэтому, положив

й)г (/, р) — Я Т\п юоо
м0 6>г(Л Р),

видим, что р) — функция I и р. Теперь имеем 
р,г = <й'гу ,  р) + Я Т\п у'г/пг, 

причем по (22,7,6)

Т г =  Уг*0
угхг 1000
т, М с

<йгУ, р) =  «ог(*, р) — Я Т \п 1000
Л1„

(22,7,9)

501



[Сравнить это с тем, что сказано в § 22,6 относительно возмож
ности различного выбора слагаемых правой части (22,6,3).)

3°. Сделаем несколько замечаний. Коэффициенты уг и Уг актив
ности называются соответстьенйо рациональными и практическими 
коэффициентами. По (22,7,7) у,'—>уг ПРИ

Состав бинарной смеси полностью определяется мольной 
долей х0. Если число компонентов больше 2, одной только моль
ной долей х0 нельзя определить состав смеси.

Коэффициент уг всегда (т. е. независимо от числа компонен
тов) определяется формулой (22,7,7), зависит от уг и от х0.

Согласно (17,1,4) рг <  #г. Поэтому из (22,6,3) и (22,7,1) 
следует:

1п аг -  1п угхт < 0 ,  аг — угхт <  I,
т. е. активность компонента в смеси всегда меньше единицы. 
Коэффициент уг может быть и больше и меньше единицы, но 
всегда должен удовлетворять условию угхг<  1.

§ 22,8. Зависимость коэффициента активности 
от состава, температуры и давления

1°. Чтобы лучше понять смысл коэффициента активности 
и одновременно познакомиться с одним из способов эксперимен
тального определения этого коэффициента, целесообразно рассмот
реть систему, образованную двумя неидеальными смесями: жид
кой и газообразной.

По (22,7,3) и (22,4,2) химические потенциалы компонента Аг 
в жидкой и газообразной (паровой) смесях соответственно напи
шутся так:

цг =  (.)г(Л р) +  #Г1п угхг; (22,8,1)
+  (22,8,2)

где / г —летучесть газа Л, в паровой смеси.
Гак как при равновесии системы химические потенциалы ком

понента Лг в обеих фазах должны быть равны, то
й>г(/, р) +  Я7'1пугхг==фг(/) +  /?7’ 1п/г. (22,8,3)

Теперь представим, что при тех же температуре, общем дав
лении и составе жидкая смесь идеальна. Очевидно, состав паро
вой смеси над идеальной жидкой отличается от состава паровой 
смеси над неидеальной жидкой. Огедовательно, будут раз
личными и летучести компонента Ат в паровых фазах. Обозначим 
через /,„д летучесть компонента Аг в паровой фазе над идеаль
ной жидкой смесью. Введя в (22,8,3) />нд и положив уг =  1 
(ввиду идеальности жидкой смеси), имеем:

о>г (1, р )А Я Т  1пхг =  фг(0 +  ЯТЧп/пщ. (22,8,4)
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Вычтя (22,8,4) из (22,8,3), находим:
RT  In yr =  RT  In f r — RT  In / г„д,

т e
Yr =  /r гид* (22,8,5)

Если бы можно было рассматривать обе паровые фазы как 
смеси идеальных газов, то, заменив летучести / г и / п>я парциаль
ными давлениями рг и рп,я, мы бы 
получили:

Yr =  рг Ргад. (22,8,6)
Зависимости (22,8,5) и (22,8,6) 

могут быть использованы для опре
деления коэффициента активности по 
экспериментальным данным. В самом 
деле, предположим, что компонент Аг 
относится к группе о. Тогда при 
t ~  const и р — const графиком функ
ции ртп я — р,„ д (дгг) будет прямая В DC
(рис. 160), график же функции рт =  рг(хг) окажется кривой ВЕС. 
При мольной доле xr = OR компонента Аг в жидкой фазе, имеем:

P r  ~  R E » Рп!Д — R D

и по (22,8,6) Yr — RE
RD при другом значении мольной доли

*r =  OQ, рт =  QG, Ргид =  QF,
QG

Уг— qF '
Таким образом, коэффициент актив

ности компонента Аг группы а при 
0 < x r <  1, больше единицы при поло
жительном отклонении от закона Рау
ля, меньше единицы при отрицатель
ном отклонении от этого закона.

Если Аг — компонент группы b, то 
при t = const, р=  const графиками 

функций рг = рг (хг) и pj иД =  рТ\\:\ (*г) соответственно будут кривая 
ОЕВ и прямая ODC; линия ОЕВ касается прямой ODC при хг =  0 

Аналогично тому, что мы видели на рис. 160 и здесь (рис. 161), 
некоторому значению мольной доли xr — OR соответствуют

Рт — RE, рг„д =  RD, Yr =  RE ' RD-
Следовательно, и для компонентов группы b при положительных 
отклонениях от закона Генри коэффициент активности больше 
единицы, а при отрицательных отклонениях от этого закона 
меньше единицы.

Рис 161
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При больших давлениях коэффициент активности таким же 
способом определяется при помощи зависимости (22,8,5).

На рис. 160 и 161 видно, что отношение рт : />гид (а также 
/г : /гид) изменяется с изменением состава; следовательно, коэф
фициент активности при t ~  const и /7 =  const зависит от состава.

2°. Теперь установим зависимость коэффициента от темпера
туры и давления. Для этого проще всего воспользоваться (22,8,5),
(22,1,7) и (22,1,8). Из (22,8,5) следует:

din — din f r — din /гид- (22,8,7)
Согласно (22,1,7)

c m Лгид— Лг
R T ~  * (22,8 ,8 )

,. г  ̂1п /г Пд \Чтобы отсюда получить частную производную Г — ^ —  ) , нуж
но в правой части (2 2 ,8 ,8 ) заменить Лг на Лгид; тогда получаем:

(d In /г ид Л
dt /  р=  0 .

Таким образом, из (22,8,7), (22,8,8) имеем:

(22,8,9)

Для компонентов группы а (например спирта и воды в смеси, 
образованной водой и спиртом) рассматриваем идеальное состоя
ние при хг—>1. Значит АгИД равна мольной энтальпии компо
нента Аг, образующего фазу Фг, агрегатное состояние, темпера
тура и давление которой такие же, как и в смеси Ф. Для ком
понентов группы б (например газообразного кислорода в смеси 
кислорода с водой) рассматриваем состояние при хг—>0. Тогда 
Агнд — это парциальная мольная энтальпия А* компонента Ат 
в бесконечно разбавленной смеси, т. е. ЛГ„Д =  А?. По (22,1,8)

(  д 1п /г \  _  ьг 
V 0р ^ t ~ R T '

где уг —парциальный мольный объем компонента Аг в смеси. 
Следовательно,

и из (22,8,7) следует:

( 22,8 , 10)

В случае компонентов группы а , когда рассматривается иде
альное состояние при хг—>1, игид — у?, где и? —мольный объем
504



фазы Фт при температуре и давлении смеси Ф. Поэтому
Рг— Рг

ЯТ (22,8, П)

В случае же компонентов группы б рассматриваются идеальные 
состояния при хг —>0, игид —и?, где о? — парциальный молярный 
объем компонента Ах при д:г —>0. Поэтому (22.8,10) принимает 
вид:

/  д 1п уг "\ _  ог — и* 
V др ) х ~  ЯГ * (22,8 , 12)

Нужно отметить, что производные 1пуг по давлению гораздо 
меньше, чем производные 1пуг по температуре. Но и последние 
малы. Так, даже при комнатной температуре (Т — 300° К) и при 
Лг ид — Лг =  600 кал!моль имеем:

£ I» Уг 600 
2•3002=  3 ,3 .10~3.

§ 22,9. Некоторые применения активности 
и коэффициента активности

Г. Сравнив выражения химических потенциалов идеальных 
и нсидеальных систем

цг =  о)г(*, /?) +  Я'Г 1п хг, 
рг =  о)г(/, р)-ЬЯГ 1п аг,
|дг =  сог(/, р) +  ЯГ 1п Уг̂ г*

(22,9,1)

мы видим, что по замене в выражении, выведенном для идеаль
ной системы, хт на аг или утхт получим аналогичное выражение 
для произвольной неидеальной системы. Приведем несколько при
меров.

2°. Согласно (18,10,2)

Р = _ Ж .1 п х ; ,  (22,9,2)
У1 ср

где Р осмотическое давление жидкой смеси Ф", отделенной полу
проницаемой диафрагмой от унарной жидкой фазы Ф', образо
ванной компонентом А1 смеси Ф*; х\ — мольная доля Ах в Ф", 
а и\ ср — средний мольный объем Ф' между давлениями р' и р".

Нели смесь неидеальна, то, заменив 1пх" на 1п у\х\ или 1па', 
имеем вместо (22,9,2):

Р =  1п у ;< =  - - ^ 1 п о ; .  (22,9,3)
ср  VI ср

Из (22,9,3) следует, что, зная а[ или у', мы можем определить Р , 
и. наоборот, если измерено Р при различных значениях х[, то
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можем определить о' или у* 15 функции Р при заданной темпе
ратуре Т .

3°. Пусть Фа — жидкая смесь А и С (см. § 18,9), Фь — жидкая 
смесь В и С, а давление на Ф1 и Фъ одинаково. Считая эти 
смеси идеальными, мы получим закон распределения Нернста
(18,9,7):

1п - 4 -  =  1п К* ((, р ). -  Кн (/, р), (22,9,4)V XЛс с

где х\ и Хс — мольные доли компонента С в фазах Фь и Ф°.
Следовательно, заменив х'с и х" на у?̂ 'с и ус*с, мы придем 

к закону распределения в неидеальных фазах Фь и Фа:

—  =  кд- (Л (22,9.5)
Ус *с

— РТ  1п К* — (Ос((, р) — <1)с И, р). (22,9,6)
Может оказаться, что одна из фаз (например Ф1) идеальна, 
а неидеальна только Ф \ Тогда у" =  1, и

р). (22,9,7)
*с

Зная отношение у£ : у£, мы можем установить и численное зна
чение константы Кк (/, р).

Из (22,9,5) ясно,- что зависимость Кх от давления и темпера
туры будет выражаться так же, как в (18,9,12) и (18,9,13).

4°. Условия равновесия различных однородных систем, в кото
рых возможна химическая реакция, обсуждались в этой книге 
несколько раз:

в смеси идеальных газов (§§ 8,2 —8,3); 
в произвольной идеальной смеси (§ 18,6); 
в смеси реальных газов (§ 22,5).
Теперь мы рассмотрим условия равновесия в произвольной 

однородной смеси (например в жидком неидеальном растворе), 
в которой возможна химическая реакция. Воспользуемся (22,5,2) 
и (22,9,1):

2 апиг =  0;
рг =  о)г (/, р) +  РТ 1паг — о)г(/, р)-\- Р Т \п у гхг.

Тогда
2агшг (/, р )— —РТ 1аг 1п а г, (22,9,8)

или
£аг<ог(1, р)=  — /?Г 2аг 1п (угхг). (22,9,9)
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Обозначив 2ctr ln a r через ln Ка и 2ctr ln (^х,) через lnKY (22,9,10), 
имеем:

Таким образом, константы Ка и Ку оказываются функциями 
температуры и давления.

Нетрудно убедиться, что константа равновесия может быть 
выражена и посредством моляльностей. Для этого достаточно 
снова воспользоваться условием равновесия:

2 агцг =  0,
а для химического потенциала взять выражение (22,7,9): 

рг =  о)г(*, р) +  Я Т \п (у г тг),

в котором т г— моляльиость компонента Аг, а уг и сог(Л р) опре
деляются второй и третьей строками (22,7,9). Тогда мы придем 
к результату:

2аго>г(<, р )=  — RT 1 аг ln(yr mr).
Положив

2,aT}n(yr mr) = \nK-, (22,9,12)
получаем:

RT \п К -~  — 2агсог(/, р).

Э т о  выражение аналогично (22,9,11).
(22,9,13)



Г л а в а  д в а д ц а т ь  т р е т ь я  
ПОВЕРХНОСТНОЕ НАТЯЖЕНИЕ И АДСОРБЦИЯ

§ 23,1. Формула Лапласа

Г. В этой главе будут рассмотрены системы, в которых, кро
ме давления, может совершать внешнюю работу и поверхностное 
натяжение (см. § 3,4).

Исследуя в гл. 10 унарные неоднородные системы, мы пред
полагали поверхности раздела фаз плоскими, здесь (в настоящем 
и следующем параграфах) это ограничение снимается. Известно 
же, что при неплоских поверхностях раздела давления в фазах 
вообще не бывают одинаковыми.

Зависимость разности давлений от поверхностного натяжения 
и формы поверхности раздела была выведена еще Лапласом 
и другими физиками. Здесь дается термодинамический вывод 
этой зависимости.

2°. Найдем выражение элементарной внешней работы обрати
мого процесса, изменяющего объемы V' и V" фаз Ф \ Ф” и вели
чину о) их поверхности раздела, предполагая, что давления р' н р'

Ф', О '
60

< 7

__-

Рис. 162

Ф\ / > '

Фи, V'р"

Рис. 163

фаз различны. Фазы заключены в прямоугольные параллелепипеды, 
снабженные поршнями (рис. 162). Оба параллелепипеда имеют общее 
отверстие, площадь о> которого изменяется под действием внешней 
силы ае (на единицу длины).
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По (3-А'] и (3,4,4)
=  -  р\ <№ +  ( -  р\ <№) +  ов ¿со;

так как ввиду обратимости внешние давления р'с и рпе равны 
соответственно давлениям фаз (р’в = р \  р* — рп), то по (3,1,6)

=  -  р' <№ -  рв (IV* +  а ¿ю =  (23,1,1)

Если фаза Ф* будет заключена в фазу Ф', т. е. стенок парал
лелепипеда и поршня касается только фаза Ф' (рис. 163)^п оверх
ностное натяжение уже не оказывается внешней силой, и при одном 
только поршне соприкасающемся с фазой Ф \ внешняя работа

1Ж е=  - р '9(1У~ - р '  =
где V — объем всей системы и

(1У = (1У’ + ё У \  (23,1,2)
Таким образом, внешняя работа

=  -  р’ с1У =  -  р' {(1У +  йУ"). (23,1,3)
Пусть в обоих случаях изменения (IV' и (IV0 объемов те 

же, что и при расположении фаз друг в друге; тогда и измене
ние свободной энергии будет одним и тем же. Поэтому (23,1,1)
н (23,1,3) дадут — р' (IV' — р* (IV* +  о ¿¿со =  — р’ (IV или по (23,1,2)

(р '-р ')с1 'У '= ой<  о>. (23,1,4)

Из (23,1,4) непосредственно следует, что во всех случаях, когда 
(IV* и ¿о) одновременно отличны от 0, разность

р р О,
В случае сферической поверхности раздела, радиус которой г, 

с1о) — 8 яг (и , (IV* — 4 п г  (1г

и (23,1,4) даст

р’ - р '  =  у . (23 ,1 .5)

Это и есть формула Лапласа.
Из (23,1,5) следует, что давление фазы, заключенной в сфе

рическую оболочку, больше давления фазы, расположенной вне 
оболочки. При плоской поверхности раздела г — со, р* — р '=  0.

Отметим, что способ, аналогичный тому, каким выведена 
зависимость (23,1,5), применим и при термодинамическом рассмо
трении кристаллов.
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§ 23,2. Некоторые применения формулы Лапласа
1°. Ниже приведены некоторые применения зависимости (23,1,5). 

Обратим внимание на то, что элементарное изменение разности 
р” — р’ давлений на фазы Ф' и Ф” может быть установлено двумя 
способами. В самом деле, если £  и —удельные (или мольные) 
свободные энтальпии фаз Ф' и Ф”, то условие равновесия унарной 
двухфазной системы (10,2,6) состоит в том, что =■ £ .  При 
переходе из одного равновесного состояния в другое, бесконечно 
близкое, должно быть dg, = dg',t т. е. по (9,6,9)

— 5'ё1 +  у' ёр' =  —s”dl -Ь у" ёр".
Так что, считая 7 постоянной, имеем:

V 'ё р '= V* ёр". (23,2,1)
Этой зависимостью мы пользовались в § 10,9.

Так как у' и у" положительны, то dp, и ёр* имеют один 
и тот же знак. Из (23,2,1) находим:

ёр" -  ёр' -  ёр"\ (23,2,2)

ёр" — ёр' =

V
и’ — о" ёр'. (23,2,3)

Другое выражение левой части дает зависимость (23,1,5):

ё р " - ё р ' = ё ( у ^  . (23,2,4)

2°. Сопоставление (23,2,3) и (23,2,4) приводит к результату
и '- « ' .п, , / 2 а \
— - -  ^  =“ Ч ~ ) ■ (23,2,5)

Предположим, фаза Ф '— пар, который можно рассматривать 
как идеальный газ. Считая у' и и" за мольные объемы идеаль
ного газа и жидкости (фаза Ф"), можно пренебречь и" по срав
нению с у' в числителе левой части (23,2,5) и принять

Тогда (23,2,5) примет вид:

ИТ ё 1п р' =  ипё ( ^ -  )  . (23,2,6)

Интегрируя при постоянной температуре и считая, что мольный 
объем жидкой сферы не зависит от о и г, получаем:

. , р" 2а . г

1п р =  ~кг ~Г~г С ' 
где С — интеграционная постоянная.
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Обозначив через р0 значение р' при г =  оо, имеем:
С — 1п р0;

1п Vя 2а 
НТ г *

Так как правая часть (23,2,7) положительна, то

а по (23,1,5)
р' >  Р0.

Следовательно,
р” > Р' >  р0-

(23,2,7)

(23.2.8)

(23.2.9)

Вспомним, что при г — оо жидкая фаза отделена от паровой 
плоской поверхностью раздела; учтем, что зависимость (23,2,7) 
справедлива не только при одной капле, а при любом их числе. 
Тогда (23,2,9) может быть выражена так. Пусть одно и то же 
вещество образует две системы жидкость — пар: в одной из них 
поверхность раздела паровой и жидкой фаз —плоская, в другой же 
жидкость раздроблена на сферические капли одинакового радиуса г. 
В первой из систем давление р0 в обеих фазах одинаково и меньше, 
чем в паровой фазе второй системы р', давление же в каплях 
больше, чем р \  Количественные соотношения между этими давле
ниями определяются зависимостями (23,2,7) и (23,2,8).

Нужно заметить, что (23,2,9) —прямое следствие (23,2,1). 
В самом деле, в § 10,9 мы получили, что если при плоской 
поверхности раздела оказывать на жидкость дополнительное давле
ние, то и давление пара несколько увеличится. Когда жидкость 
имеет форму капли, это дополнительное давление создается 
поверхностным натяжением; вследствие этого несколько (очень 
незначительно) повышается и давление пара.

3°. Теперь представим, что пар имеет сферическую форму 
(пузырек пара) и находится в толще жидкости, т. е. что фаза Ф' — 
жидкость, а фаза Ф" — пузырек пара или совокупность дискретных 
пузырьков пара. Таким образом, в (23,2,2) можем положить:

V" = - - , V"4р" = Я Тй'.пр".
Р

Пренебрегая в числителе правой части (23,2,2) и' в сравнении 
с с", получаем из сопоставления (23,2,2) и (23,2,4):

или
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(23,2,10)

Интегрирование (23,2,10) приводит к зависимости:
V' 2а_

ЯГ г ’ (23,2,11)

(23,2,11) получается из (23,2,10) так же, как (23,2,7) из (23,2,6), 
р0 —давление в системе жидкость —пар с плоской поверхностью 
раздела. Правая часть (23,2,11) отрицательна, поэтому (23,2,11) 
и (23,2,9) приводят к неравенствам:

Имея в виду, что (23,2,12) справедливо при любом числе пузырь
ков, можем формулировать: при одинаковой температуре давле
ние в унарной системе жидкость — пар больше давления в пузырь
ках {или пузырьке) пара в толще жидкости; давление в жид
кости меньше давления в пузырьках пара.

Количественные зависимости даются формулами (23,2,11)

4°. Экспериментами не обнаружена какая-либо зависимость 
поверхностного натяжения от формы поверхности, в частности 
от г. Но даже если бы о зависело от г, в соотношения (23,2,5)
и (23,2,10) входит дифференциал отношения — , поэтому интегри
рование (23,2,6) и (23,2,10) может быть выполнено без знания 
этой зависимости.

В (23,2,7) и (23,2,11) отношения —  и - -  зависят от г. Поэ-
тому если в паре находятся капли жидкости, размеры которых 
различны, то равновесие невозможно: в окрестности меньшей 
капли давление р' будет больше, чем в окрестности большей. 
Поэтому пар, образовавшийся в окрестности малой капли, будет 
осаждаться на большей капле; таким образом, малая капля будет 
испаряться и исчезнет, а большая будет все увеличиваться.

Представим пересыщенный пар, т. е. такой, давление р’ кото
рого больше давления р0 = р0(() насыщенного пара. Внесем в этот 
пар капли (или каплю) жидкости, радиусы которой несколько боль
ше радиуса, определяемого зависимостью (23,2,7). Тогда в бли
жайшей окрестности каждой капли образуется пар, давление кото
рого несколько меньше р', поэтому пересыщенный пар начнет 
осаждаться на каплях, а последние будут неограниченно увели
чиваться: образуется жидкая фаза. Такие капли называются 
зародыишми сжижения.

Если бы, наоборот, радиусы капель были меньше, чем это 
следует из (23,2,7), то капли стали бы испаряться и исчезли; 
жидкая фаза не образовалась бы.

р0 > р " >  Р’. (23,2,12)

и (23,2,9).
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§ 23,3. Адсорбция
1°. В § 3,4 было сказано, что слой жидкости или газа, рас

положенный в непосредственной близости от поверхности раздела, 
неоднороден. Вследствие малости толщины этого слоя можно вместо 
него рассматривать эквивалентный ему однородный слой. Поверх
ностный слой по своим свойствам отличается от остальной массы. 
Поэтому, когда поверхность раздела настолько велика, что нель
зя пренебрегать ее влиянием, следует жидкость или газ считать 
двухфазной: одну фазу (Ф') образует «эквивалентный» поверх
ностный слой, а другою (Ф') —вся остальная масса. Ф* назы
вается поверхностной, или капиллярной , фазой, а фазу Ф' назовем 
основной Ф ’ находится по одну сторону от Ф"; фазу, расположен
ную по другую сторону от Ф \ обозначим через Ф”.

В последующем будем считать фазу Ф' иногда химически 
чистой, а иногда смесью различных веществ, фаза же Ф" всегда 
будет рассматриваться как химически чистая, образованная веще
ством, не входящим в состав фазы Ф'.

2°. Очевидно капиллярная фаза Ф* отличается по свойствам 
от основной Ф" еще и потому, что в Ф* молекулы взаимодействуют 
не только с молекулами Ф', но и с отличающимися от них моле
кулами фазы Ф". Таким образом, свойства Ф' зависят от обеих 
фаз — Ф' и Ф".

Одним из проявлений неодинаковости свойств фаз Ф' и Ф1 
оказывается различие в плотностях одного и того же вещества 
в обеих фазах. Так. если плотности вещества А Т в Ф' и Ф'' обо
значить соответственно через 6,' и 6", то иногда 6? — 6,'>  О, 
а иногда 6Г — 6,- <  0.

[ 23-А | Возникновение разности 6Г — 6,' плотностей какого-нибудь 
вещества Лг в обеих фазах называется адсорбцией этого веще
ства. Адсорбция считается положительной, если 6,4 >  6,', и отри
цательной при 6? <  6г.

Вещества, образующие фазу Ф ’, являются адсорбируемыми — 
они адсорбируются фазой Ф", называемой адсорбентом.

3°. Для последующего нам нужны зависимости между массами 
и плотностями веществ в фазах Ф' и Ф \ понятия поверхностной 
плотности, плотности адсорбции и вариантность системы, состоя
щей из Ф \ Ф ' и Ф". По условию фаза Ф" не содержит веществ, 
находящихся в фазе Ф \ Поэтому, обозначив через гпГ, т'г и т* 
массы вещества А Т во всей системе и в Ф \ Ф \ а через V' и I/9 — 
объемы фаз Ф' и Ф \ имеем:

m r — m'r -f /и; =  const; 

п£ = 6'rV ', nir =  b*,V\ }

rnT — 6,'V” -\ 6,V4 =  const. S

(23,3,1)

(23,3,2)
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Пусть площадь поверхности раздела равна со. Вследствие 
малости толщины фазы Ф ? плотность 6' обычно заменяют поверх
ностной плотностью е?, определяемой соотношением

Е (О (23,3,3)

Если бы плотность вещества А( в Ф' была такой же, как плот
ность А г в Ф ’, то масса /1г в Ф' равнялась бы Ь'ГУ3; следовательно, 
различие плотностей А т в обеих фазах приводит к избытк\ массы
Аг в Ф ’;

Дт; =(бгв- 6 ; ) У  , (23,3,4)
где Лшг —адсорбированная масса вещества А,. 
плотность адсорбированной массы

V* _  =
' г  СО СО

Поверхностная

(23,3,5)

называется плотностью адсорбции вещества Аг.
Из [23-Л] следует, что плотность адсорбции может быть и поло

жительной и отрицательной; ее знак совпадает со знаком адсорбции.
Массу тг вещества Аг во всей системе можно выразить посред

ством у?, если в правую часть (23,3,2) вместо объемов V  и V* 
ввести объем V фаз Ф' и Ф?:

V '-f Vs. (23,3,6)
Имеем:

V ' ~ V - V \

по (23,3,2) и (23,3,5)
т, — 6/ V -{- (б г -6 ;)  V' =  const,

или
тг =  6 ^ 4 -  YrO> — const. (23,3,7)

Если вместо массы т, ввести число п, молен вещества Аг, 
то нужно плотности Ь'г и 6,4 заменить объемными концентрациями:

с, =

Тогда
Ап г — (Сг — с ,') V'

будет адсорбированным числом молей вещества Аг, а
_  (с'г-с'АУ*

1 СО (О
— поверхностной концентрацией адсорбции вещества 
(23,3,7) получим:

(23,3,2')

(23,3,4')

(23,3,5') 
А . ; вместо
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п, =  с;У +По>. (23,3,7')
На одно существенное обстоятельство нужно обратить внима

ние: число молей пг будет постоянно тать ко при условии, что 
адсорбция вещества Аг не сопровождается ни диссоциацией, 
ни полимеризацией.

4°. Если бы поверхность фазы Ф' не была плоскостью, то давле
ния р' и р" фаз не могли быть одинаковыми. Но в дальнейшем 
мы будем предполагать, что поверхностный слой ограничен двумя 
параллельными плоскостями. Это лает нам право считать 
давления р' и р" одинаковыми:

р ’ = р щ~ р .  (23,3,8)
Теперь мы можем определить вариантность системы фаз Ф ', Ф \  Ф ". 

В самом деле, в произвольном обратимом процессе
D Q ^ T d S

(так как система предполагается термически однородной), а внеш
няя работа согласно (З-Л') и (3,4,4)

-p d (V ' +  V4-b V > fa d ® . (23,3,9)

Таким образом, число слагаемых в выражении для dU

dU =  T d S - p d ( V ‘ +  V*-t V”) +  odu
равно 3; согласно (16,5,4') в § 16,5,3"

v =  c — ф -f  3,
где с —число компонентов, (р —число фаз. В нашем случае ф = 3, 
поэтому

х =  с. (23,3,10)

В простейшем случае, когда фазы Ф' и Ф" химически чистые 
и по условию вещество фазы Ф” отличается от вещества фазы Ф \ 
число компонентов равно 2; следовательно, v — 2.

§ 23,4. Адсорбция в случае, когда основная фаза унарна
Г. Как только что сказано, в этом случае v =  2, система 

бивариантна. Если в качестве независимых интенсивных признаков 
принять р  и /, то

a — а (р, г), 6 '= 6 '(р ,  /), Y,=SY'(P. О; (23,4,1) 
V' «  V  (р, t , m'), V' =  V’ (р, t, /»), V" = V" (р, /, тГ). (23,4,2)
По условию масса химически чистой фазы Ф ” постоянна, поэтому 
при /-c o n s t ,  р =  const, имеем:
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Vя — const, d { V  +  V  +  V )  = d V t где V = V ' +  V \  (23f4f3)
Из (23,3,7), (23,4,1) и ;(23,4,2) следует, что при /; =  const 

/ =  const изменение со вызывает изменения V и масс т ' и т*.
Частную производную легко определить из (23,3,7):
при / — const, р =  const согласно (23,4,1)

d m  — b ' d V ' V  y s d  о  =  0 ,  

или

Но левая часть (23,4,4) может быть выражена и иначе. В про
извольном обратимом изотермическом процессе 0 <и’/„ =  d^F, где 
/? —свободная энергия системы. Следовательно, по (23,3,9) 

d tF = - p d { V '  + 1/5-1- V") 4- а d<a.
Прибавив к обеим частям Л [ р (У '+  V* Vе)], получаем: 

d t[ F Jr  р (Г  +  V  +  V")] -  ( V  +  V9 +  V") dp  +  оЛа.
Левая часть этого равенства — полный дифференциал, поэтому

т а (Г + У Ч -У П  V  да \
L Оы J|, Р V  Op J t ,  (U *

На основании (23,4,1) в правой части этой зависимости можно 
отбросить индекс со (так как а зависит только от / и р), а со
гласно (23,4,3) левая часть равна • Таким образом, мы
получаем:

(  дУ 
V Ош J /, р \  др  / <

(23.4,5)

Сравнение (23,4,4) и (23,4,5) приводит к результату
(23,4,6)

устанавливающему влияние давления на поверхностное натяжение: 
[23-Б] При положительной адсорбции изотермическое увели

чение давления уменьшает поверхностное натяжение, при отри
цательной адсорбции — наоборот .

Действительно, б' >  0 всегда; так как знак плотности у3 адсорб
ции совпадает со знаком адсорбции, то из (23,4,6) следует [23-Б].

2°. (23,4,6) и 123-15] справедливы всегда, независимо от того, 
является ли унарная основная фаза Ф' жидкой или газообразной. 
Представим, что эта фаза —идеальный газ. Тогда

р — с’Я Т ,

где с '—объемная концентрация этого газа в фазе Ф';
д{р =  И Т  д {с ' .
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Поэтому
(23,4,7)

С другой стороны, считая, что в Ф' и Ф" молекулярный вес 
газа один и тот же, можем (23,7,3) переписать, опустив индекс г, так:

п = с 'V  4- Г5со =  const.
Отсюда при р —const, t =  const

(23.3,5) (23,4,7) и (23,4,8) дают:
1 _ ( д а  \  _  _Г_

RT \  Ос' ) t  с' ’
или

г « _  _с1_ f  да Л
1 ~  RT \  де’ )х  ’

(23,4,8)

(23,4,9)

где по (23,3,5) Г* =  —— - — поверхностная концентрация ад
сорбции.

Зависимость (23,4,9) впервые напучена Гиббсом и носит его имя.

§ 23,5. Адсорбция из смеси идеальных газов
1°. Когда основная фаза Ф' жидкая или газовая смесь, каждое 

вещество, участвующее в смеси, может адсорбироваться фазой Ф" 
и кажется вполне естественным, что 
адсорбированные количества одних ве
ществ влияют на адсорбированные коли
чества других. Это влияние легко уста
новить, когда Ф ' — смесь идеальных 
газов. Но для этого целесообразно рас
смотреть не трехфазную стстему Ф \ Ф \
Ф", а более сложную, называемую ящи
ком Ваши-Г оффа.

Пусть Ф ' — смесь идеальных газов А г,
Л2, . .  , А п (рис 164) и фазы Ф \ Ф* 
и “Ф" заключены в сосуд В, а в каждом 
из сосудов В2, . . . ,  Вп содержится 
по одному идеальному газу: Л, —в
сосуде Вх, А2 в сосуде В2 и т. д.
Каждый из сосудов В г снабжен непрони
цаемым поршнем £>г и отделяется от фазы Ф' полупроницаемой 
диафрагмой, пропускающей только газ А , . В сосуде В за фазой Ф' 
располагается Ф5, а за нею — Ф”* На рис. 164 не видно, что пло
щадь о) может изменяться; не изображен также поршень П, по
зволяющий изменять объем сосуда В.

Рис 164
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Итак, газ А г находится в двух сосудах: В и В г; парциальное 
давление р т в сосуде В равно давлению этого газа в В г\ плот
ность 6Г и объемная концентрация этого газа в обоих сосудах 
одинаковы, т. е.

б; =  б:, c'r =zcrr (23,5,1)
(верхний индекс г —это индекс сосуда В г).

Какие бы процессы ни происходили в Ф \  Ф \ Ф \  можно 
по нашему усмотрению поддерживать любое из давлений рг 
постоянным или изменять как угодно, перемещая поршни D r. 
Это и является преимуществом ящика Вант-Гоффа перед трех
фазной системой Ф', Ф \ Ф" (§ 23,3).

2°. Пусть V г объем газа А, в сосуде Вг\ тогда его масса 
и число молей в Вг будут согласно (23,5,1) равны:

КУ, и c ’rV,;
масса же и число молей А, в Ф' и Ф’ выражаются соответст
венно формулами (23,3,7) и (23,3,7'). Следовательно, вся масса 
газа А т и общее число его молей равны:

/п, — 6,' (V r +  V) -}- Yr® =  const; (23,5,2)
n r =  c',{Vr+ V )  f  О о, (23.5,2')

где г =  1, 2, 3, . . .
Вариантность ящика Вант-Гоффа равна вариантности трех

фазной системы Ф', Ф \ Ф". Действительно, вариантность послед
ней согласно (23,3,10)

v — с -г 3 — с (так как <р =  3).
В ящике Вант-Гоффа, кроме трех фаз Ф \ Ф \ Ф", имеется еще п 
фаз, образованных отдельными газами А х, А2, А п, так что 
ф в З  +  я. Но каждой повой фазе соответствует свое давление 
(ру в сосуде В,, />2 — в сосуде В2 и т. д.); число этих давлений 
равно п. Так что к разности с —<р здесь нужно прибавить не 3, 
а З +  л. Следовательно,

V =  с —■ (3 'Г л) -у- (3 -Г л) — с. (23,о,3)
Число компонентов равно /?-)-!: п газов А х, А2, . . . ,  А п -\ отлич
ное от них вещество химически чистой фазы Ф". За л -р ! неза
висимых интенсивных признаков можем принять температуру I
и давления газов А х, А г.......... А п : р х, р2, . . . .  рп.

Таким образом, поверхностное натяжение
o = o( t ,  р х, р2......... рп),

до . , до ,
(23,5,4)

_ д _  ,Г д о  > V *  {
dp*  1\ д р х у> “  d Pl  V .
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плотности адсорбции и концентрации адсорбции

\’| =  У г (¿. Ри Р2. . . / О ;  г ; - = г ; ( # , л , р *.

Г — 1,  2,  . . и.

Ра) (23,5,5)

Нужно помнить, что плотность и объемная концентрация каж
дого газа

б ; = - 6 Р ( / , Сг=с'г (1, р,.), (23,5,6)
т. е. плотность и объемная концентрация каждого газа зависят 
только от его давления и температуры, например рг =  с'гЯ Т , или
С' Я А  

т ЯТ •
Из сказанного следует, что при постоянных Ч р,, р>..........рч

должны быть постоянными также о и все у,\ Г̂ ,
3е. Чтобы определить вторые производные в (23,5,4), найдем 

выражение внешней работы в элементарном обратимом изотерми
ческом процессе, в котором приращения объемов и площади о> 
равны:

<П',(г =  1 , 2 , .  , п), й У ( =  (1У, ^ й У ч), & У\ (1м.

Вследствие обратимости внешняя работа при перемещении поршня
п

в сосуде Иг будет — р,(1Уг, а во всех п сосудах — ^ р г ^У г-
1

Работа при перемещении поршня О равна

если положить I (23 5 7)
Ф ~ У  +  У \  \

В § 23,3,4° мы приняли давления фаз Ф' и Ф" одинаковыми. 
Теперь, так как Ф' — смесь идеальных газов, давление фазы Ф'

П
равно ^]рг. Следовательно, можно сохранить одинаковость дав- 

1
лений на Ф’ и Ф", только считая, что

р =  2 р ,
I

Тогда
II

=  — 2 М ф -1
Внешняя работа при изменении со на с1м равна аФо. Таким 

образом, в с я  внешняя работа

0,4?, =  а,Р =  о А» -X  р,а  (V, +  я>). (23,5,8)
1
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n
Прибавив к обеим частям (23,5,7) ^ d p r (Vr +  ф), получим:

I

dt [F +  1 / > г ( ^ г т ф ) ]  = a d io -f  V  (Vr-f ф) dpr. (23,5,9)

Так как левая часть (23,5,9) —полный дифференциал, то 
можно написать:

( J * - ' ) _  f  d j i p - M M  |

\  &P 1 / 0 ) .  P i,  ■ 1 1- J
(23,5,10)

Правую часть (23,5,10) можно найти, пользуясь тем, что при
постоянстве всех давлений рх...........рп постоянно и р; а при
постоянных р и / объем V" унарной фазы Ф” должен быть постоян
ным, Vй -  const и по (23,5,7)

га(ф4-у|)-| г а(УЧ VJ л
L д(о J p j ,  . р п .1 L дш  J P i , .  , г п

а на основании (23,5,2) и (23,5,5)
\ ? J V ± V  i ) l  ==_ J V L .
I ды  J т»1..........Pn.t

(23,5,11)

Если считать молекулярный вес газа А х в Ф* и Ф* 
вым, то в зависимости (23,5,2') п , — const, и мы бы 
из (23,5,2') и (23,5,5):

Г 0j y ± V £  | _ r j_
L da JPi  Pnd c \

одинако-
получилн

(23,5,12)

(23,5,10), (23,5,11) и (23,5,12) дают (в последующем индексы ps, 
р4, . . . ,  рп опускаются):

( 1 ± Л
V dpi у  р2. t

_  y\ _ _  г; .
C[ ’ (23,5,13)

г a (  до \ 1 =  —j 1 /a r f \
1 дрг 4 dpi J  pt. t Jpj. i 6i V ^2 J PL 1 "  ^ V / pi. * "

(23,5,14)
как согласно (23,5,6) К  и с; ПОСТОЯННЫ при < const

и pj =  const. Совершенно таким же образом мы бы получили:

г d S  d o  \  j _ 1 ( d v \  \  ^  _  J _  /
1 d p t 4  dp» J  p i , t j ji2, t 6» V d p , Л з .  » ¿1 V

(23,5,15)
Из (23,5,4), (23,5,14) и (23,5,15) находим:

6; V С)pi ) Pg t ч dpi ) t '
i ^  i f d r { \

c[ \ d p t J p , t Ci \  dpi J p 2' t  *

(23.5.16)

(23.5.17)
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В обеих этих зависимостях частные производные но р, и р. 
можно заменить частными производными по б| и 6' иди по с\
и с’г, так как

р ,= с ,Л Г  =  - ^ - - п — с К Т  — Рг — с%К1 -

Таким образом, (23,5,17) преобразуется в следующую зависи
мость:

(23,5,18)

в которой, очевидно, индексы р,, р2 могут быть заменены 
индексами с[, с ’„.

Зависимости* (23,5,16) —(23,5,18) равноценны и могут быть 
названы законами совместной адсорбции. В основании их вывода 
положена обратимость адсорбции (так как мы пользовались равен
ством справедливым только при обратимых процессах)
и принято, что основная фаза Ф' — смесь идеальных газов. Ника
ких других допущений, могущих ограничить эти результаты, 
не сделано. Эти зависимости легко могут быть распространены 
на случай, когда в капиллярной фазе Ф5 газы вступают в реакцию.

Ниже дана часть заключений, к которым приводит (23,5,16).

§ 23,6. Некоторые следствия зависимости (23,5Л6)
1°. Прежде всего установим смысл (а не численное значение) 

производных
! ¿у; л
V дрг ) р х, <

Смысл первой из них таков: приращения плотности адсорбции 
газа А х при изотермическом увеличении парциального давления 
газа А 2 на единицу, когда парциальные давления всех других 
газов А х, А3, Л4, . . .  постоянны. Аналогичный смысл имеет вто
рая производная.

Так как плотности и 6̂  положительны, из (23,5,16) сле
дует, что обе производные

должны иметь один и тот же знак.
Таким образом, изотермическое увеличение парциального дав

ления р2 при постоянстве всех других парциальных давлений вызыва
ет такого же знака изменение плотности адсорбции газа А х, каков 
знак изменения плотности адсорбции газа А* при изотермическом 
увеличении когда все другие парциальные*давления постоянны. 
В частности, если изотермическое прибавление газа А2 к чистому
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газу Л, уменьшает плотность адсорбции .4,. то изотермическое 
прибавление газа Л, к чистому газу Л2 должно уменьшить плот
ность адсорбции А

2°. Присутствие в газовой смеси (т. е, в основной фазе Ф') 
яеадсорбируемого газа или изменение плотности такого газа 
нисколько не влияет на плотности адсорбции других газов. 
Действительно, пусть газ ЛА нс адсорбируется. Тогда

Здесь, очевидно, за Л, можно принять любой из адсорбируемых 
газов смеси Ф ' .

3°. (23,5,16) можно переписать так:

Это означает, что отношение производных в левой части (23,6,1) 
не зависит от природы газов А х и А-> или остальных газов смеси 
Ф' и вполне определяется плотностями газов А \ и Л*>.

Из (23,6,1), в частности, следует, что если и 6' отличны от 
нуля, а одна из производных левой части равна нулю, то и другая 
производная тоже должна равняться нулю- А это означает, что 
если при конечных плотностях газов плотность адсорбции одного 
из них достигает экстремума, то плотности адсорбции других газов 
тоже должны достичь экстремума.

4°. Здесь выведена только часть следствий зависимости (23,5,16). 
К аналогичным следствиям приводят (23,5,17) и (23,5,18).

Поэтому согласно (23,5,16) также

(23,6.1)



ПРЕДМЕТНЫЙ УКАЗАТЕЛЬ

Авогадро число 26 
Адиабата 118 
Адсорбент 513 
Адсорбированное число 514 
Адсорбция 512 сл.

— из смеси идеальных газов
517 сл.

— плотность 514
— поверхностная концентрации

514
— при унарной основной фазе

515 сл.
Активность 497

— применение 505 сл.
Атомный вес 25

Беспорядок 13G

Вант-Гоффа ящик 518 
Вариантность 332 сл.
Величины парциальные 303,. 305 сл.

— мольные в идеальной смеси
370 сл.

Вещества
адсорбируемые 513 
активные 152 
нейтральные 152 

Вещество растворенное 350 
Внутренняя энергия 70, 80 сл., 83, 

86
— мольная 86
— смеси идеальных газов 89 

Второе начало термодинамики 110 сл. 
Вырождение газон 289

Газы реальные 26 сл.
Гиббса зависимость 517 
Гиббса — Гельмгольца зависимости 

281 сл.
Гиббса — Дюгема уравнение 311 
Гиббса — Коновалова теорема 418.

449, 450, 468 
Грамм-молекула 25

Давление 38
— влияние на Лазы 354
— критическое ¿5
— парциальное 26, 90 

Диафрагма
адиабатная 18 
диатермическая 18 
полупроницаемая 61 

Диполь 139 
Дифференциал 53

— полный 53 
Доля вещества

весовая 30, 303 
мольная 30, 303

Жидкости
абсолютно несмешнвающиеся 

430 сл.
ограниченно смешивающиеся 

420 сл.
Ж идкость

насыщенная 34 
перегретая 219

Закон(ы)
Авогадро 26 
Вант-Гоффа 362 
взаимности 128 
Генри 385 сл., 493 
Гесса 92 сл., 96 сл., 99 сл., 115 
Дальтона 26, 90 
Дебая 285 
Джоуля Ленца 74 
модерации (Ле-Шателъе) 259 
распределения (Нернста) 390 сл. 
Рауля 385 сл.. 474, 478, 492 
смещения равновесия 248 сл., 

250 сл.
— применение 255 сл. 
совместной адсорбции 521 
сохранения количества движения

72
сохранения энергии 72 сл. 

Зародыши сжижения 512
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Идеальные газы, смесь 87 ел. 
Изобара 25 
Изотерма 25, 118

— реального газа 29 
Изохора 25
Источники тепла 111 ел.

Калорические величины 283 
Кирхгофа формулы 105 ел., 174 
Клапейрона формула 213 ел., 468

— применение 215 ел.
Компонент 195, 325, 350

— независимый 327 
Компоненты, не дающие твердых рас

творов 434 сл.
Конденсация обратная 408 
Константа

равновесия 157, 170, 234
— применение 238 сл.
— смеси 200 
химическая 298 сл.

Коэффициент
активности 500
— зависимость от состава, тем

пературы и давления 
502 сл.

— применение 550 сл. 
давления 22, 26 
изобарной расширяемости 26 
изотермической сжимаемости 26 
объемной расширяемости 22

Крутящий момент 49

Лапласа формула 508, 509
— применение 509 сл.

Летучесть 479, 480
— компонента в смеси 486 сл.
— применение 490 сл.
— произвольной чистой фазы

485 сл.
— реального газа 481 сл. 

Линин
ликвидуса 433 
равновесия 213, 224 сл. 
солидуса 433

Льюиса и Рендалла правило 489

Максаелла соотношения 128 
Мембрана 195
Молекулярный вес смеси кажущий

ся 26
Моль см. Грамм-молекула

Нернста зависимость 298 сл. 
Нернста теорема (гипотеза) 281, 

284, 290 сл.
— современная формулировка

296 сл.
Нулевой принцип термодинамики 18 

524

Обратимость, критерии 182, 183 
Объем

мольный 29
парциальный удельный 304, 

305 сл.
— графическое определение 314 
удельный 29
— критический 35 

Однородность 19 сл.
Осмотическое давление 359 сл.

— смеси 361, 362 сл.

Пар
насыщенный 34 
пересыщенный 219 

Парообразование обратное (ретро
градное) 408

Первое начало термодинамики 66 сл., 
69, 70, 71, 91, 127, 130

Переходы
второго порядка 260 сл., 273 
высших порядков 274 

Планка теория 285 
Поверхностное натяжение 46, 47 
Поверхностный слой 44. 45 
Пойнтинга формула 228 
Полимеры термопластические 262 
Порядок 136

— ближний 143, 144
— в движении 140 сл.
— в расположении 136 сл.
— дальний 143, 144
— результирующий 141
— связь с энтропией 141 сл. 

Потенциал химический 318 сл.,
328 сл., 375, 442. 498

— двухкомпонентной фазы321 сл.
— производные 348 сл.
— сзойства 342 сл.

Правило фаз 33, 238, 334 
Превращения фазовые первого по

рядка 264 сл.
— внезапные 269
— предвещаемые 270
— предельные 271 

Прнзнак(и) 14, 62, 64
— взаимная зависимость 20 сл.
— интенсивные 19
— независимые 33
— критические 218
— парциальные мольные идеаль

ной фазы 376 сл.
— парциальный удельный 305
— двухкомпонентных систем

312 сл.
— приращение 65
— экстенсивные 19, 33, 83. 188,

189
Принцип эквивалентности 72 сл.



Продукты реакции 151 
Процесс(ы) 57

— адиабатные 57, 123, 125
— безработные 184 сл.
— Джоуля 84, 85
— изобарный 25, 57
— изодинамнческие (нзоэнерге-

тические) 71
— изотермический 25, 55, 57
— изохор ный 25, 57
— изэнтропкческие 123, 125
— обратимые 59 сл.
— односторонние ПО
— обращенные 58
— прямые 58
— неравнопесные 60
— равновесные 58 сл.

Работа 38 сл., 62, 90
— веса 47 сл.
— внешняя минимальная 50 сл.
— внешняя образования идеаль

ной смеси 378 сл.
— давления 40, 41, 42, 50
— вычисления 43 сл.
— переноса электрического за

ряда 48 сл.
— элементарная. обозначения

52 сл.
Равновесие

гетерогенных систем с газовой 
фазой 231 сл.

двухфазных однокомпонентных 
систем 211 сл. 

идеальной смеси 381 
между однокомпонентнон и двух- 

компонентной фазами 
361

мембранное 195 сл., 493 
механическое 16 
неоднородиых однокомпонентных 

систем 208 сл. 
подвижное 477 
термическое 16 сл., 51 
термодинамическое 16. 19, 179 сл. 
-— безразличное 207
— виды 179 сл.
— критерии 182, 184, 189 сл..

192 сл.
— лабильное 180
— метастабнлыюе 180
— неустойчивое 179
— стабильное 180
— устойчивое 179, 207
— эквивалентность критериев

193
смеси идеальных газов 154 сл., 

169 сл.

смешение 476
унарной системы при различных 

давлениях 227 сл. 
условие устойчивости 203 сл. 
химическое 17

Равномерно растянутая пленка 45 
Раствор см. Смесь 
Растворение дополнительное 257 
Растворимость 257 
Растворитель 350
Расширение в пустоту 16, 60, 84, 85, 

110
Реактанты 151
Реакции химические, изменение на

правления 152

Силы внешние 14 
Система(ы) 14

— — двухфазная 448 сл.
— — жидкая, критическое со

стояние 424 сл.
— — из жидкой и твердой фаз

432 сл.
------- исследования 445
— — с одной паровой и двумя

жидкими фазами 427 сл.
— —- с твердыми фазами ограни

ченного состава 437 сл.
— — с паровой фазой 339 сл.,

470
—  ----- линия насыщения 407
— — — сравнение с унарной си

стемой 405 сл.
— гетерогенные
— — классификация по вариант

ности 336 сл
— — моноварнантные (уннва-

рнантные) 336 ’
— — нонвариантные 336
— двухвариантная унарная

448 сл.
— двухвариантные однокомпо-

неитные 211 сл.
— жидкость — пар 33 сл.
— — параметры 37
— конденсированные 290
— — химически чистые 290
— моновариантная 181
— неоднородная 20, 38
— однокомпонентные 208 сл.
— однородная 20
— равновесная 21
— с неодинаковым давлением на

фазы 493 сл.
— состояние
— — агрегатное 15
— — изменение 57 сл., 90
— — критическое 344
— — — жидкость — пар 217 сл.
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— — метастабильнае жидкость
—пар 217 сл.

— — параметры 29 сл., 71
— термодинамическое 15, 32
— — установившееся (стацио

нарное) 16
— — функции 29 сл., 71
— термически
— — изолированные 183
— — неоднородная 58, 124
— — однородная 38, 123, !26сл.,

193
— термодинамическая 14
— унарные см. однокомпонент

ные
— химически неоднородная 58 

Смесь(и) 349, 350
— идеальные 366 сл.
— — бинарные с одной паровой

фазой 473
— эвтектическая 435 

Состав
газовой фазы 241 сл. 
равновесной смеси 164 сл.
— влияние нейтральных и актив

ных газов 174 сл.
— изменения 164 сл.

Среда 14
Степень превращения 153

Температура 14, 19
— абсолютная 19
— влияние на состав смеси 358 сл.
— критическая 34, 35, 263
— перехода 363
— термодинамическая 120 

Теорема
импульсов 72
тепловая см. Нернста теорема 

Теория квант 285 
Тепловое общение 51 
Теплоемкость 54 сл., 127, 205

— мольная 55, 87
— при постоянном составе и при

реакции 168
— смеси идеальных газов 89
— удельная 54

Теплота 14, 38 сл., 51 сл., 62, 90
— скрытая 54, 55 сл., 92, 93, 94,

95
— — выделения дифференциаль

ная 100, 104
— — — интегральная 102, 103
— — образования идеальной

смеси 378 сл.
— — реакции. влияние тока

77 сл.
— — удельная перехода массы

214

Теплота тока 73 сл.
— элементарная, обозначенеи

52 сл.
Термодинамика 13

— химическая 13 
Термодинамическая связь 250 
Томсона постулат 115 сл.
Точка

критическая 34, 35, 218, 424 
Кюри 263
перктектическая 438 
тройная 221 сл. 
эвтектическая 435 

Третий принцип термодинамики см. 
Нернста теорема

Уравненне(я)
изотермы реального газа 29 
однородные 462
равновесия системы из унарной 

и бинарной фаз 383 сл. 
состояния идеального газа 25 
химических реакций 151 

Устойчивость
однокомпононтных систем 225 сл. 
равновесия многокомпонентной 

фазы 346

Фаза(ы) 195
— идеальные 373 сл.
— конденсированная 387
— поверхностная (капиллярная)

513
— химически чистые 290 

Фугнтивйость см. Летучесть

Цикл(ы) 111
— общее свойство 66
— с одним источником 111, 112

Частная производная 53 
Число фаз 335

Эквивалентный слой 44, 153 
Эквивалент теплоты механический 68 
Электрический момент диполя 139 
Энергия

свободная 184
— свойства 187
— смеси 194 сл. 
потенциальная 111 сл.

Энтальпия 80 сл., 83, 86
— мольная 86
— свободная 189, 232 сл., 282
— — производная по У. 232 сл.
— — смеси идеальных газов

194 сл.
— — удельная 264
— смеси идеальных газов 89
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Энтропия 118 сл., 136 сл.
— знак приращения 142 сл.
— идеального газа 130 сл.
— свойства 123 сл.
— связь с беспорядком 141 сл.

— смеси идеальных газов 130 сл.
133, Мб, 147

— термически изолированной си
стемы 183 сл.

Эренфеста формулы 277 сл.
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