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ГЛАВА 1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ ТЕРМОДИНАМИКИ 

И ПЕРВЫЙ ЗАКОН 

 

1.1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ ТЕРМОДИНАМИКИ 

Первоначально термодинамика возникла как наука о темпера-

туре, теплоте, и взаимных превращениях теплоты и работы, однако 

практически сразу же её стали использовать для исследования хи-

мических процессов. Химическая термодинамика является разде-

лом физической химии, посвященным изучению макроскопических 

химических систем (вещества, растворы в различных агрегатных 

состояниях и пр.) и процессов в них (химические реакции, фазовые 

переходы и пр.) с помощью термодинамического метода. Его харак-

терными особенностями является рассмотрение систем в состоянии 

равновесия или движения к нему, и исследование влияния внешних 

условий на равновесие.  

Классическая термодинамика является феноменологической 

наукой, то есть, она изначально основана на опытных данных и тео-

ретически описывает их. Термодинамическая теория базируется на 

постулатах, представляющих собой обобщение известных макро-

скопических эмпирических закономерностей. В ней используются 

величины, которые могут быть определены только для макроскопи-

ческих систем; вещество рассматривается как сплошная среда, 

свойства которой определяются характеристическими параметрами 

(такими как плотность, теплоемкость и пр.). В термодинамике 

можно не использовать представления об атомно-молекулярном 

строении вещества. Это позволяет использовать термодинамиче-

ский метод при ограниченности информации об объекте исследова-

ния. Кроме того, в равновесной термодинамике отсутствует поня-

тие времени и нет производных по координатам физического про-

странства. Благодаря этим особенностям, математический аппарат 

термодинамики очень прост и доступен для усвоения всеми студен-

тами, которые прошли базовый курс математического анализа. В то 
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же время, основные понятия термодинамики чрезвычайно аб-

страктны, и именно в этом заключена трудность её изучения. 

Объектом исследования термодинамики является термодина-

мическая система, то есть интересующая нас часть пространства, 

содержащая материальные тела, находящаяся в окружающей среде, 

ограниченная реальной или воображаемой контрольной поверхно-

стью, и обладающая определенными свойствами. В классической 

(феноменологической) термодинамике, судить о внутренних свой-

ствах системы мы можем только на основании того, как система 

взаимодействует с окружающей средой. По способам такого взаи-

модействия, системы можно разделить на изолированные (нет об-

мена веществом и теплотой, невозможно совершение работы), 

адиабатически изолированные (нет обмена веществом и теплотой, 

но возможно совершение работы), закрытые (нет обмена веще-

ством, возможны теплообмен и совершение работы) и открытые 

(возможны теплообмен, совершение работы, обмен веществом). 

Основные положения и постулаты термодинамики можно 

представить в виде определяющих признаков термодинамических 

систем:  

1) Термодинамическая система содержит достаточно большое 

число частиц (порядка числа Авогадро), но не является настолько 

большой, чтобы в ней были существенны гравитационные силы.  

2) Постулат о термодинамическом равновесии: изолирован-

ная система с течением времени приходит в состояние термодина-

мического равновесия, и самопроизвольно выйти из него не может. 

В состоянии термодинамического равновесия макроскопические 

параметры системы не изменяются с течением времени, и в системе 

отсутствуют какие-либо потоки вещества и энергии.  

 Важно отметить, что равновесие достигается и в том случае, 

когда внешние воздействия на систему имеются, но уравновешива-

ются на контрольной поверхности силами, действующими изнутри 

системы. Таким образом, в общем случае термодинамическое рав-
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новесие является динамическим, и может быть обусловлено как от-

сутствием взаимодействия с окружающей средой, так и уравнове-

шиванием внешних и внутренних сил. 

3) Постулат о температуре (нулевое начало термодина-

мики): существует функция состояния, называемая температурой, 

и принимающая одно и то же значение для всех систем (или частей 

одной системы), находящихся в термическом равновесии друг с 

другом. Более подробно постулат о температуре рассмотрен в сле-

дующем разделе. 

4) При заданных внешних параметрах, в состоянии равнове-

сия энергия системы является монотонной функцией температуры. 

Также можно использовать уточненное утверждение о том, что 

энергия является монотонной и возрастающей функцией темпера-

туры, или, что то же самое, температура увеличивается при росте 

энергии системы.   

5) По отношению к зависимости от количества вещества, тер-

модинамические величины могут быть только экстенсивными (ад-

дитивными) или интенсивными (неаддитивными). Если однород-

ную термодинамическую систему разделить на две части 1 и 2, то 

будем иметь для экстенсивного свойства F всей системы 

F = F1 + F2, для интенсивного свойства f = f1 = f2.  

6) По отношению к термодинамическим системам справед-

ливы первое, второе и третье начала термодинамики (которые по-

дробно обсуждаются в следующих разделах). 

 

1.2. ТЕМПЕРАТУРА – ЧАСТЬ I 

1.2.1. Постулат о температуре (нулевой закон термодинамики) 

 Температура - физическая величина, характеризующая равно-

весное состояние термодинамической системы. Нулевое начало 

термодинамики постулирует существование и единственность тем-

пературы как особой функции состояния термодинамической рав-

новесной системы.  
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 Термическое (тепловое) равновесие - частный случай термо-

динамического равновесия, когда рассматривается только теплооб-

мен. Наличие теплообмена между системами (телами) можно уста-

новить экспериментально. Системы находятся в тепловом равнове-

сии, если между ними не происходит теплообмена. При этом подра-

зумевается, что для систем обеспечена возможность теплообмена, и 

системы не могут обмениваться веществом. Опыт показывает, что 

если две термодинамически равновесные системы привести в теп-

ловой контакт друг с другом, то, независимо от различия или равен-

ства у них внешних параметров (давление, объём), они либо оста-

нутся в состоянии равновесия, либо равновесие в них нарушится, и 

спустя некоторое время они перейдут в новое равновесное состоя-

ние.  

Постулат о температуре (нулевой закон термодинамики) 

можно сформулировать как принцип транзитивности термиче-

ского равновесия.  Пусть мы имеем три тела (три равновесные тер-

модинамические системы) А, В, С. Если тело А находится в тепло-

вом равновесии с телом В, а тело В находится в тепловом равнове-

сии с телом С, то тела А и С находятся в тепловом равновесии 

друг с другом. «То, что два тела, находясь в термическом равнове-

сии с третьим телом, находятся и между собой в термическом рав-

новесии, вовсе не само собой понятно, но очень замечательно и 

важно» (М. Планк). 

В макроскопической физике условия равновесия всегда запи-

сывают в виде равенства каких-то величин. Следовательно, суще-

ствует параметр состояния термодинамической системы, который 

при наличии термического равновесия между системами принимает 

для этих систем одно и то же значение. Этот параметр называют 

температурой (эмпирической температурой) θ. Любая из систем 

может быть использована в качестве термометра для отсчёта темпе-

ратуры по надлежащим образом выбранной шкале. Таким образом, 

принцип транзитивности приводит к выводу о том, что любое тело 
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в состоянии равновесия обладает эмпирической температурой − из-

меримым свойством такого рода, что если θА = θВ и θВ = θС, то θА = 

θС (если каждое из тел А и С находится в тепловом равновесии с си-

стемой В, термометром, то тела А и С имеют одинаковую темпера-

туру).  

Мы выяснили, что каждому состоянию теплового равновесия 

поставлено в соответствие действительное число – эмпирическая 

температура θ. Два различных тела находятся в тепловом равнове-

сии тогда и только тогда, когда их эмпирическая температура оди-

наковая. При тепловом контакте тел с различными значениями тем-

пературы, между ними происходит теплообмен, в результате кото-

рого эмпирические температуры тел становятся одинаковыми. По-

этому нулевой закон термодинамики можно сформулировать следу-

ющим образом: Существует функция состояния термодинамиче-

ской равновесной системы – температура. Равенство температур 

есть условие термического равновесия двух систем или двух ча-

стей одной системы. Равенство температур является необходимым 

условием термодинамического равновесия. 

 

1.2.2. Построение температурной шкалы 

Принцип транзитивности термодинамического равновесия 

позволяет сравнивать значения эмпирической температуры различ-

ных систем, не приводя их в непосредственный термический кон-

такт между собой, а пользуясь какой-либо одной системой сравне-

ния – термометром. Понятно, что термометр показывает свою соб-

ственную температуру, равную температуре тела, с которым он 

находится в термическом равновесии. В качестве меры темпера-

туры используют величину какого-нибудь физического свойства 

термометра (термометрического свойства).  

Температуру в принципе невозможно измерить без использова-

ния температурной шкалы, устанавливающей связь температуры θ 

с измеряемым термометрическим свойством х. Построение темпе-

ратурной шкалы производится следующим образом.  
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1) Выбирают термометрическое свойство х(θ). Это, например, мо-

жет быть объём тела при постоянном давлении, высота столбика 

жидкости в тонкой трубке, давление газа при постоянном объёме, 

ЭДС термопары, электрическое сопротивление проводника и пр. 

2) Принимают линейную зависимость термометрического свойства 

от температуры. 

3) Задают значения температуры θ1 и θ2 в двух определенных состо-

яниях (реперных точках), характеризующихся значениями термо-

метрического свойства х1 и х2. Это отвечает тому, что интервал 

между реперными точками разделен на определенное количество 

градусов.  

Как правило, термометрическое свойство зависит от темпера-

туры нелинейно (в большей или меньшей степени), а поэтому зна-

чения температуры, определяемые с помощью термометра, отлича-

ются от истинных (за исключением реперных точек).  

 Наиболее распространенными температурными шкалами яв-

ляется шкала Цельсия и абсолютная термодинамическая шкала тем-

ператур (построена так, что совпадает с абсолютной шкалой иде-

ально-газового термометра).  

Международная температурная шкала (МТШ) – основана на 

хорошо воспроизводимых реперных точках (напр., тройная точка 

кислорода 54.361 К, тройная точка воды 273.16 К, температура ки-

пения воды при 1 атм 373.15 К), значение температуры которых 

определяют по газовому термометру. Для практических измерений, 

используют другие термометры (термопара, термометр сопротивле-

ния, ртутный термометр, и пр.), более удобные в работе. Их калиб-

руют по указанным реперным точкам, температура которых предва-

рительно определена по газовому термометру.  

 

1.2.3. Термометрическая шкала Цельсия 

В этой шкале, термометрическим веществом является ртуть 

Hg, а термометрическим свойством – объём, или высота столбика 

ртути в трубочке с постоянной площадью сечения. При построении 
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шкалы принимается, что зависимость между температурой и объё-

мом (высотой) ртути линейная. 

Реперные точки: 1) t1 = 0 °С − температура таяния льда,  

2) t2 = 100 °С − температура кипения воды (при давлении 1 атм). 

Уравнение для определения температуры в шкале Цельсия имеет 

вид  

 t (°С) = 100· 0

100 0

h h

h h

−
−

,     (1) 

где h – высота (объем) столбика ртути при измеряемой темпера-

туре, h0 и h100 – значения высоты (объема) ртути при 0 °С и 100 °С 

соответственно. Обычно ртутные термометры градуируют в шкале 

Цельсия при изготовлении, поэтому при их использовании не 

нужно измерять высоты и выполнять расчет по уравнению (1).  

Замечания: 1) На самом деле, зависимость удельного объема ртути 

от температуры нелинейная (но отклонения от линейности неве-

лики). Поэтому ртутный термометр показывает истинную темпера-

туру только при 0 °С и 100 °С, а при остальных температурах име-

ются небольшие расхождения. Обычно к прецезионным ртутным 

термометрам приложена документация, где указана величина рас-

хождений. 

2) Использовать наиболее распространенную жидкость, воду, в ка-

честве термометрического вещества нельзя. У воды при 4 °С имеет 

место минимум плотности, и в результате зависимость удельного 

объёма воды от температуры в окрестности 4 °С будет неоднознач-

ной. 

 

1.2.4. Существование нижнего предела температуры. Закон 

Шарля 

Закон Шарля (называемый также вторым законом Гей-Люссака, 

или законом Амонтона о давлении и температуре) установлен в 

экспериментах с газами при небольших давлениях: при постоянном 

объеме V = const, давление газа линейно зависит от его темпера-

туры и представляется выражением  
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p = p0[1 + 3.661 × 10−3 (t – t0)], 

где t – температура по шкале Цельсия, t0 – значение температуры по 

Цельсию в определенном состоянии. Строго говоря, закон Шарля 

справедлив для идеального газа.  

Анализ закона Шарля привел к мысли о том, что существует 

нижний предел температуры tНП, при котором давление газа (конеч-

ной массы газа при V = const) стремится к нулю, р → 0. При этом  

tНП – t0 = –1 / 3.661 × 10−3 = −273.15 °С. 

Если t0 = 0 °С, то  

tНП = −273.15 °С. 

Это минимально возможное значение температуры, абсолютный 

нуль. Более низкие температуры невозможны. Если температурная 

шкала построена так, что её нуль совпадает с абсолютным нулем, 

она называется абсолютной шкалой температур. 

 

1.2.5. Идеально-газовый термометр 

Термометрическим веществом является идеальный газ. На практике 

применяют достаточно разреженные реальные газы (Не, Н2). В ка-

честве термометрического свойства используется давление газа p 

при его постоянном объёме V = const.  

Будем исходить из эмпирического закона Бойля - Мариотта  

pV = f (θ ) 

 – для идеального газа, величина pV зависит только от температуры, 

и при постоянной температуре постоянна. При V = const, отношение 

давлений при температурах θ2 и θ1 зависит только этих температур:  

2 2

1 1

( )

( )

p f

p f

θ
θ

= .     (2) 

Важно, что числитель и знаменатель зависят только от одной 

«своей» температуры. Сами температуры задаются состояниями 

двух термостатов (например, тающий лед при давлении 1 атм, кипя-

щая вода при 1 атм). Отметим, что имеющаяся на данном этапе 

формула (2) пока не определяет конкретного математического соот-

ношения между р2/р1 и температурами термостатов.  
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При построения идеально-газовой температурной шкалы при-

няты следующие допущения. Допущение №1: температура Т по 

шкале идеально-газового термометра подчиняется соотношению  

f (θ ) = const·Т. 

Тогда формула (2) преобразуется к виду 

2 2

1 1

p T

p T
= . 

Это позволяет, измерив отношение р2/р1, найти отношение T2/T1. 

Выберем в качестве реперной точки 1 температуру тающего льда 

при 1 атм, реперной точки 2 – температуру воды, кипящей при 1 

атм. Из опыта известно, что  

р2/р1 = 1.3661, 

следовательно, отношение температур в этих точках 

T2/T1 = 1.3661. 

Допущение №2: Температура кипения воды при давлении 1 атм пре-

вышает температуру плавления льда на 100 градусов,  

Т2 − Т1 = 100. 

В результате получаем  

Т1 = 273.15°,  Т2 = 373.15°, 

температуру определяем из уравнения  

р / р1 = Т / 273.15. 

В настоящее время принят несколько иной выбор реперных 

точек для идеально-газовой температурной шкалы. Первая репер-

ная точка – это гипотетическое состояние, при котором давление 

газа (конечной массы газа при V = const) равно нулю, р = 0. Ей соот-

ветствует температура Т = 0. Вторая реперная точка – тройная 

точка воды. Ей приписывается температура Т0 = 273.16 К, при этом 

давление газа в термометре равно р0. Температура Т определяется 

по давлению газа р из уравнения  

р / р0 = Т / 273.16. 

Шкала идеально-газового термометра является абсолютной 

температурной шкалой. Единица измерения температуры в ней 

называется Кельвин. 
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Замечания: 1) Шкала идеально-газового термометра специально по-

строена так, чтобы градус Кельвина совпадал с градусом Цельсия 

(но при этом T = t + 273.15).  

2) Абсолютная термодинамическая шкала температур будет постро-

ена таким образом, чтобы температуры по идеально-газовой и тер-

модинамической шкалам были идентичными. 

 

1.3. РАВНОВЕСНЫЕ ПРОЦЕССЫ. РАБОТА РАСШИРЕНИЯ 

Получим выражение работы, которая производится при рас-

ширении газа в цилиндре с поршнем. Рассмотрим бесконечно малое 

перемещение поршня dℓ, при котором совершается бесконечно ма-

лая работа δW (рис. 1). Механическая ра-

бота определяется как произведение силы 

F на пройденный под её действием путь dℓ:  

 

δW = F·dℓ. 

При расширении газа в цилиндре с порш-

нем сила F, действующая на поршень, 

равна произведению давления p на пло-

щадь поршня S:  

F = p·S. 

Тогда  

δW = pSdℓ = pdV, 

где dV = Sdℓ - бесконечно малое изменение 

объёма системы. Выражение для беско-

нечно малой работы расширения справедливо не только для рас-

сматриваемого в настоящем примере цилиндра с поршнем, но и для 

сосудов любой другой формы. Действительно, оболочку любой си-

стемы можно разбить на такие малые участки, движение которых 

при расширении можно представить как движение поршня. Работа, 

совершаемая каждым таким участком, равна δWi = pdVi. Суммируя 

по всей системе, получаем  

 
Рис. 1. Схема расширения 
газа в цилиндре с 
поршнем (поршень плотно 
прилегает к цилиндру и 
движется без трения). 

Газ 

S 

p 

dℓ 
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δW = ΣδWi = ΣpdVi = pΣdVi = pdV, так как изменение объёма всей 

системы равно сумме изменений объёмов участков её оболочки. 

Выражение для расчета работы, ко-

торую система совершает при изменении 

объёма на конечную не малую величину, 

от V1 до V2 (рис. 2), имеет вид  

W = 
2

1

( )

V

V

р V  dV. 

Для того, чтобы взять интеграл, надо 

знать, каким образом давление в ходе 

процесса зависит от объёма. Если про-

цесс изображен в виде линии на плоско-

сти параметров p – V, то по смыслу интеграла работа равна пло-

щади под участком линии от начального состояния (1) до конеч-

ного состояния (2) (равна площади заштрихованной фигуры на рис. 

2). 

Очень важно, что мы рассматриваем работу, которую система 

совершает над каким-либо внешним объектом. То есть, сила или 

давление, которые стоят в выражении работы, действуют на си-

стему снаружи, это внешняя сила Fex, или внешнее давление pex. По-

этому в общем случае выражение работы расширения необходимо 

записывать в виде 

δW = pexdV. 

Если внешняя сила отсутствует, например, при расширении газа в 

вакуум, то работа расширения равна нулю, δW = 0 – система при 

расширении не совершает никакой работы 

В классической термодинамике, иначе называемой равновес-

ной термодинамикой, рассматривают в основном равновесные про-

цессы. Равновесный процесс – это процесс, протекающий как не-

прерывный ряд равновесных состояний, причем соседние состоя-

ния находятся очень близко друг к другу и различаются бесконечно 

мало. Понятие равновесного процесса, хотя и противоречиво (объ-

 
Рис. 2. Определение 
работы процесса на 
основе диаграммы в 
координатах p – V. 

р

V

(1)

(2)

W =V1∫V2p(V) dV
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единяет противоположные по смыслу понятия равновесия и про-

цесса), но чрезвычайно плодотворно, поскольку позволяет приме-

нять выводы о равновесных состояниях к процессам, то есть к изме-

нениям.  

Для того, чтобы процесс был равновесным, необходимо, 

чтобы в каждый момент протекания процесса существовало по-

движное механическое равновесие, то есть силы давления, действу-

ющие на поршень изнутри системы, pin, и из окружающей среды, 

pex, уравновешивали бы друг друга,  

pin = pex. 

Однако в этом случае процесс протекать не будет, а будет иметь ме-

сто устойчивое состояние равновесия. Чтобы процесс протекал, и 

при этом в каждый момент времени существовало бы равновесие, 

необходимо, чтобы силы различались на бесконечно малую вели-

чину (δp):  

pin = p + δp, pex = p. 

 В термодинамике свойства системы определяются по её взаи-

модействию с телами, находящимися снаружи. Для равновесного 

процесса нам точно известно давление внутри системы, поскольку 

оно практически равно внешнему давлению, pin ≃ pex = p, которое 

можно определить с помощью какого-либо измерительного при-

бора. Из этого вытекает, что для работы расширения в равновесном 

процессе справедливы равенства δW = pexdV = pindV = pdV. Поэтому 

её выражение записывают в виде 

δW = pdV 

(без индекса «ex» или «in» около давления.  

В неравновесном процессе давления изнутри и снаружи си-

стемы не равны друг другу, pin ≠ pex. Поэтому в неравновесном про-

цессе давление внутри системы неизвестно и, вообще говоря, явля-

ется неопределенной величиной. Работа расширения в неравновес-

ном процессе определяется выражением δW = pexdV. 
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В силу практического равенства внешнего и внутреннего дав-

лений, равновесный процесс является бесконечно медленным. Ре-

альный процесс расширения газа протекает с конечной скоростью. 

При этом давление газа на поршень изнутри системы, pin, больше, 

чем давление pex, действующее на поршень снаружи: pin > pex – это 

неравновесный процесс. При достаточно быстром движении 

поршня, часть запаса энергии системы, из которой могла бы быть 

получена работа, расходуется на преодоление так называемого 

внутреннего трения (образование струй, вихрей, турбулентных 

движений и пр. внутри системы). В результате получаемая работа 

pexdV будет всегда меньше, чем та, которая могла бы быть произве-

дена при равновесном расширении (pindV):  

при неравновесном расширении pex dV < pin dV. 

Аналогично, при реальном неравновесном сжатии мы расхо-

дуем больше работы, чем при равновесном, так как pin < pex, и часть 

прикладываемой внешней работы идет на преодоление внутреннего 

трения:  

при неравновесном сжатии pex dV > pin dV. 

Таким образом, работа, совершаемая системой в равновесном 

процессе, всегда больше, чем работа, совершаемая в неравновесном 

процессе между теми же состояниями. Поэтому работа, совершае-

мая системой в равновесном процессе, называется максимальной 

работой.  

Рассмотрим на мысленном примере, каким образом можно 

приблизиться к реализации равновесного процесса.  

Задача. Условие. Пусть происходит изотермическое расширение 

газа, заключенного в цилиндр с поршнем; поршень плотно приле-

гает к цилиндру, и механическое трение при движении поршня пол-

ностью отсутствует (рис. 3). Внутри цилиндра находится 1 моль 

идеального газа, температура равна 298 К. Уравнение изотермы 

газа имеет вид pV = 24.78 бар л; на рис. 4-6, изотерма изображена в 

виде черной сплошной линии. На поршень помещен груз, и они 

вместе, благодаря своему весу, создают давление 14 бар. Поршень 
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без груза создает давление 2 бар.  

Требуется: а) определить работу, которую 

можно получить от системы в прямом про-

цессе расширения газа, и которую необходимо 

затратить на обратный процесс сжатия, при 

снятии груза целиком или по частям; б) выяс-

нить, каким образом процессы расширения и 

сжатия можно осуществить так, чтобы они 

были равновесными. 

Решение. В начальном состоянии, давление 

газа под поршнем (pin) уравновешивается 

внешним давлением (pex), создаваемым весом 

груза и самого поршня. Согласно рис. 4 pin = 

pex = 14 бар, объём газа в цилиндре V1 = 1.77 л.  

Снимем весь груз целиком. Давление изнутри 

системы станет больше внешнего, pin > pex,  

начнется расширение и поднятие поршня, и 

система придет в новое состояние равновесия, когда pin = pex = 2 

бар, V2 = 12.4 л (см. рисунок). Такой процесс расширения 

неравновесный (его ход условно представлен на рисунке зеленым 

пунктиром). Внешнее давление создается весом 

только поршня и всё время равно pex = 2 бар. 

Внутреннее давление в ходе процесса точно 

неизвестно; оно строго определено только в 

начальной (14 бар) и конечной точках (2 бар). В 

процессе выполнена работа поднятия поршня, и 

она равна  

W = pex(V2 – V1) = 2 бар × (12.4 л – 1.77 л) = 

= 2124 Дж. 

Для того, чтобы вернуть систему в 

первоначальное состояние, вернём груз на 

поршень. Произойдет неравновесное сжатие 

(оно представлено синим пунктиром). При этом 

Рис. 4. p-V диаграмма 
расширения - сжатия газа. 
Снимаем груз целиком. 
Система выполняет 
работу поднятия только 
поршня без груза. Работа  
системы равна площади 
заштрихованной фигуры. 
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Рис. 3. Изотермическое 
расширения газа. 
Поршень плотно 
прилегает к цилиндру и 
движется без трения. На 
поршне находится груз, 
который можно снимать 
целиком, либо, разделить 
его на части, и снимать 
по частям. 
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внешнее давление равно 14 бар, и мы произведем над системой 

работу 

Wнад_системой = 14 бар × (12.4 л – 1.77 л) = 14866 Дж 

– больше, чем смогли получить от системы при расширении.  

В следующем мысленном опыте (рис. 

5), разделим груз на две части, и сначала 

снимем одну из них, а затем вторую. 

Согласно рисунку, при снятии первой части 

груза будет получена работа  

8 бар × (3.1 л – 1.77 л) = 1062 Дж, 

при снятии второй части  

2 бар × (12.4 л – 3.1 л) = 1858 Дж, 

а во всем процессе система произведет 

работу  

1062 + 1858 = 2920 Дж. 

Мы получии больше работы по сравнению с 

опытом, когда снимали груз целиком. Для 

возвращения системы в первоначальное 

состояние, будем возвращать на поршень 

сначала одну, а потом вторую части груза. Мы произведем над 

системой работу  

8 бар × (12.4 л – 3.1 л) + 14 бар × (3.1 л – 

– 1.77 л) = 7433 + 1858 = 9291 Дж, 

и это меньше чем в случае, когда возвращали груз целиком. 

Процессы являются неравновесными, но давление внутри системы 

может быть строго определено уже не только в начальном и 

конечном состояниях, но и в промежуточном состоянии (где pin = 

pex = 8 бар).  

 Таким образом, простое деление груза на части позволяет 

получить от системы больше работы. Это происходит из-за того, 

что при снятии груза по частям разница в давлениях внутри и 

снаружи системы будет меньше, чем при снятии груза целиком.  

Рис. 5. p-V диаграмма 
расширения - сжатия газа. 
Делим груз попалам, и 
снимаем половинки одну 
за другой. Система 
производит больше 
работы – сначала 
поднятие поршня с 
половинкой груза, затем – 
поднятие только поршня. 
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 Следующий рис. 6 демонстрирует, что 

при делении груза на четыре части и снятии 

их по очереди, работа, производимая 

системой при расширении, становится еще 

больше, а работа сжатия, требуемая для 

возвращения системы в начальное состояние 

– еще меньше. Также возрастает число 

точек, где внутреннее и внешнее давления 

равны, то есть где известно давление внутри 

системы.  

В предельном случае, при делении 

груза на бесконечно большое число 

бесконечно малых частей, процессы 

расширения и сжатия практически сливаются и совпадают с 

изотермой газа (черная сплошная линия на рисунках). На каждой 

стадии процесса, внутреннее и внешнее давления практически 

равны – мы получили в пределе равновесный процесс. При этом 

система при расширении производит максимально возможную 

работу; работа, требуемая для сжатия, минимальна; величины работ 

расширения и сжатия равны. Следует отметить, что наш 

равновесный процесс будет очень медленным, поскольку 

последовательноек снятие бесконечно большого числа частичек 

требует бесконечно большого времени. ■ 

 На основе анализа равновесного изотермического расширения 

газа, можно сформулировать признаки, характерные для любых 

равновесных термодинамических процессов (Е.Н. Еремин): 

1) Бесконечно малая разность действующих и противодействующих 

сил; практическое равенство сил изнутри и снаружи системы. 

2) Пути прямого и обратного процессов совпадают. 

3) Совершение в прямом процессе максимально возможной работы. 

4) Абсолютные значения работ прямого и обратного процессов оди-

наковы.  

Рис. 6. p-V диаграмма 
расширения - сжатия газа. 
Делим груз на четыре 
части и снимаем их одну 
за другой. Система 
производит еще больше 
работы.  
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5) Бесконечно медленное течение процесса, связанное с бесконечно 

малой разностью действующих сил и бесконечно большим числом 

промежуточных состояний.  

6) Изменение внешней силы на бесконечно малую величину (p + 

δp, p – δp) меняет направление процесса на обратный.  

Рассмотренное равновесное изотермическое расширение газа 

является обратимым процессом. Действительно, вследствие беско-

нечно малого различия давлений изнутри и снаружи системы, ма-

лые вариации давления, ±δp, могут привести к движению поршня в 

обратном направлении, а малые вариации температуры, ±δТ, – из-

менить поглощение тепла на его выделение (или наоборот). В ре-

зультате можно добиться, что не только наша система, но и окружа-

ющая среда вернутся в исходное состояние, и при этом в системе и 

среде не останется каких-либо изменений.  

В общем случае, обратимым процессом называется «термо-

динамический процесс, после которого система и взаимодействую-

щие с ней системы (окружающая среда) могут возвратиться в 

начальное состояние без того, чтобы в системе и окружающей 

среде возникали какие-либо остаточные изменения». Если же воз-

вращение в начальное состояние сопровождается остаточными из-

менениями в системе или окружающей среде, то процесс необрати-

мый. Процесс будет обратимым, если равновесными являются не 

только процессы в системе, но и сопряженные изменения в окружа-

ющей среде. Таким образом, термины «равновесный процесс» и 

«обратимый процесс» описывают близкие понятия, и часто можно 

считать, что они обозначают одно и то же. 

Реальное расширение газа – неравновесный и необратимый 

процесс, однако, как отмечено выше, путем подбора соответствую-

щих условий оно может в пределе стать обратимым. В то же время, 

есть процессы, которые всегда необратимы. Это образование тепла 

при трении, переход тепла путем теплопроводности или излучения 

от тела с высокой температурой к телу с низкой температурой, са-

мопроизвольное смешение различных веществ путем диффузии.  
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Определим работу равновесного расширения газа в цилиндре 

с поршнем. При изобарном расширении, давление в системе оста-

ется постоянным, а газ расширяется за счёт того, что в систему по-

дается теплота, и происходит нагрев. Для бесконечно малой ра-

боты, соответствующей бесконечно малому перемещению поршня 

и бесконечно малому изменению объёма системы, справедливо вы-

ражение δW = pdV, а работа, производимая системой при конечном 

изменении объёма от V1 до V2, равна  

W = 

(2)

(1)

р  dV. 

В данном случае давление в ходе процесса является постоянным и 

не зависит от объёма, так что  

W = 

(2)

(1)

р  dV = p(V2 – V1). 

При изотермическом расширении теплота, получаемая систе-

мой, идет на совершение работы, а на нагрев системы не расходу-

ется. Работа, совершаемая системой, равна 

W = 

(2)

(1)

р  dV. 

Для интегрирования этого выражения необходимо знать зависи-

мость давления от объёма. Эта зависимость даётся уравнением со-

стояния. Будем считать, что в цилиндре находится идеальный газ, 

уравнение состояния которого  

pV = nRT. 

Тогда  

p = nRT/V, 

и  

W = 

(2)

(1)

nRT

V dV = nRT

(2)

(1)

dV

V  = nRT ln (V2/V1). 

В изохорных процессах объём системы не изменяется, dV = 0, 

так что работа расширения тождественно равна нулю. 
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Расчёт работы при адиабатном расширении выполним позд-

нее. 

Задача. Условие. Докажите, что ра-

бота расширения является функцией 

процесса, то есть, её величина зави-

сит не только от начального и ко-

нечного состояний системы, но и от 

пути перехода между этими состоя-

ниями. 

Решение. Рассмотрим изотермиче-

ское расширение 1 моль идеального 

газа при 298 К, от начального состо-

яния (1), p1 = 12.39 бар, V1 = 2 л, до 

конечного состояния (2), p2 = 2.06 бар, V2 = 12 л (рис. 7). Работа, 

производимая системой в этом процессе  

W = RT ln (V2/V1) = 8.3145∙298∙ ln (12/2) = 4440 Дж. 

Из состояния (1) в состояние (2) можно прийти другим путем: 

сначала по изохоре (1–2'), а затем по изобаре (2'–2). В изохорном 

процессе работа равна нулю, в изобарном процессе работа  

W = p2(V2 – V1) = 2.06 бар × (12 л – 2 л) = 2060 Дж. 

Видно, что если из состояния (1) в состояние (2) переходить по 

пути (1–2'–2), то система произведет работу 2060 Дж. Это меньше, 

чем работа системы в изотермическом процессе между теми же 

начальным и конечным состояниями. Таким образом, величина ра-

боты зависит от пути перехода, то есть работа – это функция про-

цесса. ■ 

 

1.4. ЭКВИВАЛЕНТНОСТЬ ТЕПЛОТЫ И РАБОТЫ. ПЕРВЫЙ 

ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ. 

Понятие теплоты является важнейшим в термодинамике. И теплота, 

и работа являются формами передачи энергии. Поглощение систе-

мой теплоты без совершения работы приводит к возрастанию тем-

пературы, то есть, к увеличению скорости хаотического движения 

 
Рис. 7. Различные пути перехода из 
состояния (1) в состояние (2) на 
диаграмме p-V.  

р

V

(1) 12.39 бар, 2 л

2.06 бар, 12 л

(2)

(2') 2.06 бар, 2 л
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частиц. Производство работы связано с упорядоченным перемеще-

нием большого (макроскопического) количества частиц системы; 

при этом температура может увеличиваться, оставаться неизмен-

ной, или даже уменьшаться.  

 Методы измерения теплоты (калориметрия) разработаны до-

статочно давно и основаны на определении изменения температуры 

определенного вещества (например, воды) при поглощении или от-

даче теплоты. Первоначальная единица измерения теплоты (неси-

стемная), калория, была определена как количество теплоты, необ-

ходимое для нагрева 1 г жидкой воды на 1 °С. По мере возрастания 

точности экспериментальных измерений стало ясно, что такое ко-

личество теплоты зависит и от температуры самой воды, и от вели-

чины внешнего атмосферного давления. В 1930-е годы, на основе 

наиболее точных данных по теплоемкости воды, доступных в то 

время, получено соотношение между калорией (термохимической) 

и Джоулем (единицей измерения энергии, теплоты и работы в СИ):  

1 калория = (количество теплоты, требуемое для нагрева 1 г жидкой 

воды от 14.5 до 15.5 °С при внешнем давлении 1 атм) = 4.184 Дж. 

В последнем равенстве использовано современное определения ве-

личины Джоуля, так называемый «абсолютный Джоуль». В даль-

нейшем значения теплоемкости воды были уточнены, однако соот-

ношение между калорией и Джоулем оставили неизменным:  

1 калория = 4.184 Дж. 

Таким образом, одна термохимическая калория равна одной 

«условной 15-градусной калории».  

Следует отметить, что согласно современным наиболее преце-

зионным данным, теплоемкость жидкой воды при давлении 1 бар 

составляет 4.188 Дж г –1град –1 при 15 °С, и 4.184 Дж г –1град –1 при 

20 °С. Это отвечает тому, что строго одна термохимическая кало-

рия нужна для нагрева 1 г воды от 19.5 до 20.5 °С, а нагрев от 14.5 

до 15.5 °С потребует количества теплоты на 0.1% больше.  
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 I-й закон термодинамики по сути представляет собой закон 

сохранения энергии применительно к термодинамическим систе-

мам. При его формулировке значительную роль сыграла установ-

ленная из опыта эквивалентность между теплотой и работой.  Хо-

рошо известно, что работа может быть легко превращена в теплоту 

посредством, например, трения. В 1840-х годах Дж. П. Джоуль вы-

полнил эксперименты, в которых определенное количество работы 

переводили в теплоту. Для этого мешалка, погруженная в воду или 

в другую жидкость, приводилась в движение опускающимся гру-

зом. Произведенная работа была точно известна: W = mgh, где m – 

масса груза, h – расстояние, на которое он опустился, g – ускорение 

свободного падения. Запас работы груза затрачивался на вращение 

лопастей мешалки, причем в результате трения лопастей о жид-

кость и внутреннего трения перемешиваемой жидкости, работа пол-

ностью переходила в теплоту. Джоуль выяснил, что отношение за-

траченной работы к полученной теплоте является одним и тем же в 

разных процессах, то есть, не зависит от способа превращения ра-

боты в теплоту, а определяется только их единицами измерения. 

Это отношение равно 4.184 Дж/кал, если использовать современ-

ную систему единиц измерения СИ и принятое определение кало-

рии. Если взять для теплоты и работы одинаковые единицы измере-

ния, то из опытов Джоуля вытекает, что произведенная теплота все-

гда равна затраченной работе, 

Q = W. 

В дальнейшем мы будем выражать теплоту и работу в одних и тех 

же единицах.  

Получение работы из теплоты – намного более сложная за-

дача. Это связано с тем, что не вся, а только часть переданной си-

стеме теплоты может быть преобразована в работу, при этом остав-

шаяся часть теплоты выходит из системы при более низкой темпе-

ратуре (это является проявлением II-го закона термодинамики и об-

суждается в соответствующем разделе).  
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Превращение теплоты в работу осуществляется в тепловых 

машинах; именно широкое теоретическое обобщение опытных дан-

ных о работе тепловых машин привело к открытию основных зако-

нов термодинамики – I-го и II-го законов. Рабочая часть тепловых 

машин представляет собой закрытую систему, поэтому классиче-

ские формулировки законов термодинамики относятся к закрытым 

системам. Тепловые машины работают циклически. Круговым про-

цессом (циклом) называется процесс, в течение которого система 

изменяет свои свойства и затем возвращается в исходное состояние. 

Обобщающий анализ принципов работы тепловых машин, подкреп-

ленный экспериментами Дж. П. Джоуля по превращению работы в 

теплоту, позволил установить принцип эквивалентности теплоты 

и работы: «если из термических источников получается или в ре-

зультате термических эффектов уничтожается одно и то же ко-

личество механической работы, то исчезает или возникает одно и 

то же количество теплоты». Равносильное утверждение форму-

лируется как принцип невозможности вечного двигателя первого 

рода: «невозможно построить машину, которая производила бы 

механическую работу, не затрачивая при этом эквивалентного ко-

личества теплоты». Таким образом, при циклическом процессе в 

закрытой системе  

W = Q, 

то есть, произведенная системой работа равна полученной теплоте, 

или для обратного процесса: выделившаяся из системы теплота 

равна совершенной над системой работе. Принципы эквивалентно-

сти теплоты и работы, и невозможности вечного двигателя первого 

рода представляют собой классические формулировки I-го закона 

термодинамики.  

Эквивалентность теплоты и работы отражает тот факт, что 

теплота и работа являются формами передачи энергии, которая со-

храняется при любых превращениях одной формы в другую. В тер-

модинамике энергию (аналогичную энергии системы с покоящимся 
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центром масс в механике) называют внутренней энергией, и обозна-

чают U. 

В термодинамике рассматривают функции состояния и функ-

ции процесса (функционалы). Изменение функции состояния  (∆F) в 

каком-либо процессе зависит только от начального и конечного со-

стояний, и не зависит от того, каким путём осуществлялся этот про-

цесс. Бесконечно малое изменение функции состояния является с 

точки зрения математики полным дифференциалом (dF), в круго-

вом процессе изменение функции состояния равно нулю,  

∆⥁F ≡ ∮ dF = 0. 

Изменения функций процесса в каком-либо процессе зависят 

не только от начального и конечного состояний, но и от вида пути, 

по которому осуществляется этот процесс. Бесконечно малое изме-

нение функции процесса не является полным дифференциалом, и 

обозначается специальным значком δ. В круговом процессе измене-

ние функций процесса не равно нулю. Примеры функций процесса 

– теплота и работа. 

Запишем принцип эквивалентности теплоты и работы и вы-

полним математические преобразования:  

W = Q  ⟹  ∮ δW = ∮ δQ  ⟹  ∮ (δQ − δW) = 0. 

Равенство нулю интеграла по замкнутому контуру (циклу) 

есть определяющее свойство функции состояния, бесконечно малое 

изменение которой является полным дифференциалом. Таким обра-

зом, хотя теплота и работа не являются функциями состояния, раз-

ность (δQ – δW) равна полному дифференциалу какой-то функции 

состояния. По смыслу, эта функция состояния есть внутренняя 

энергия U; теплота и работа представляют собой формы передачи 

энергии.  

Теперь мы можем сформулировать I-й закон термодинамики 

как закон сохранения энергии закрытой системы: в закрытой си-

стеме  

dU = δQ – δW 
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(запись в дифференциальной форме для бесконечно малых измене-

ний); или  

∆U = Q – W 

(запись в интегральной форме для конечных приращений); или  

Q = ∆U + W, 

то есть, теплота, поглощенная закрытой системой, может быть 

использована только на увеличение внутренней энергии этой си-

стемы или на совершение работы. Еще одна формулировка 1-го за-

кона термодинамики: существует однозначная функция состояния 

системы – внутренняя энергия U. Изменение внутренней энергии 

закрытой системы происходит за счет того, что система погло-

щает или отдает теплоту Q (из окружающей среды) и совершает 

работу W (против внешних сил).  

Будем придерживаться следующего правила знаков для теп-

лоты и работы. Теплота Q, приходящая в систему из окружающей 

среды, считается положительной, так как она увеличивает внутрен-

нюю энергию системы. Работа W, совершаемая системой, имеет от-

рицательный знак, так как совершение работы приводит к уменьше-

нию внутренней энергии системы.  

I-й закон термодинамики – закон сохранения энергии – пред-

ставляет собой выражение баланса энергии системы. В открытой 

системе изменение внутренней энергии может происходить ещё и 

за счёт изменения количества вещества в системе, и I-й закон тер-

модинамики имеет вид в интегральной форме  

∆U = Q – W + Z, 

в дифференциальной форме  

dU = δQ – δW + Σµkdnk. 

Здесь Z – энергия массы – энергия, передаваемая при переносе ве-

щества; величина µk ≡ (∂U/∂nk)δQ=0,V,ni≠k есть химический потенциал 

k-го компонента. Химический потенциал рассматривается в следу-

ющих главах. 
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Работу δW можно представить как сумму работы расширения 

(pdV) и всех других видов работы δW' (называемых полезной рабо-

той) 

δW = pdV + δW'. 

Обычно в химической термодинамике рассматривают только 

работу расширения, и тогда I-й закон термодинамики для равновес-

ных процессов имеет вид  

dU = δQ – pdV.      (3) 

 Если в закрытой системе осуществляется изохорный процесс 

(V = const, dV = 0), то выражение (3) I-го закона термодинамики 

сводится к 

dU = δQ. 

Отсюда следует, что теплота, переданная системе в изохорном про-

цессе (QV), полностью идет на возрастание её внутренней энергии: 

QV = ∆U. 

 

1.5. ЭНТАЛЬПИЯ 

Определим важную термодинамическую функцию – энталь-

пию H:  

H ≡ U + pV.     (4) 

Поскольку U, p, и V – функции состояния, то энтальпия Н тоже яв-

ляется функцией состояния. 

Запишем через энтальпию I-й закон термодинамики для за-

крытой системы, способной совершать только работу расширения. 

Продифференцируем определение энтальпии (4):  

dH = dU + pdV + Vdp     (5) 

(дифференциал произведения pV найден в соответствии с правилом 

дифференцирования произведения функций, (uv)' = u'v + v'u, d(uv) 

= udv + vdu). Заменим dU в формуле (5) с помощью выражения I-го 

закона (3), и получим искомое:  

dH = δQ + Vdp.      (6) 

Это эквивалентная формулировка I-го закона термодинамики (для 

закрытой системы, которая совершает только работу расширения).  
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При изобарном процессе (p = const, dp = 0) в закрытой си-

стеме, выражение (6) имеет вид  

dH = δQ. 

Таким образом, количество теплоты, которое закрытая система при-

няла в изобарном процессе (QP), равно изменению её энтальпии: 

QP = ∆H. 

 

1.6. ТЕПЛОЕМКОСТЬ 

Теплоемкость C – важнейшее свойство вещества. По опреде-

лению, теплоемкость есть отношение количества теплоты, которое 

получило тело (система), к вызванному этой теплотой изменению 

температуры: 

Ck =
0

lim k

T
k

Q Q

T T

δ
∆ →

∆ =
∆ ∂

 . 

Так как теплота является функцией процесса (количество теплоты, 

поглощенное телом, зависит от пути процесса – от способа пере-

дачи теплоты), то теплоемкость также зависит от этого фактора. В 

определении теплоемкости, путь процесса обозначается символом 

«k». Различные виды теплоемкостей представлены в табл. 1. Тепло-

емкости CT и CS выписаны только для иллюстрации, они нигде не 

применяются. Теплоемкости CV и CP широко используются, это 

важнейшие характеристики вещества.  

Обычно теплоемкость относят к единице количества вещества 

(мольная теплоемкость, измеряется в Дж моль–1К–1) или к единице 

массы (удельная теплоемкость, измеряется в Дж кг–1К–1).  

Для некоторых веществ теплоемкости представляются весьма 

простыми выражениями. Так, мольные теплоемкости одноатомных 

идеальных газов (например, He, Ar) точно равны  

CV  = 
3

2
R. 

Это обусловлено тем, что молекулы таких газов имеют только три 

механические степени свободы, соответствующие поступательному 

движению.  
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Табл. 1. Теплоемкость в различных процессах (в закрытой системе со 

способностью совершать только работу расширения) 

Процесс Выражение теплоты Теплоем-

кость 

Изохорный,  

V = const 

Согласно I-му закону, dU = δQ,  

Q = ΔU – количество теплоты, погло-

щенное в изохорном процессе, равно 

изменению внутренней энергии си-

стемы  

CV = 
V

U

T

∂
∂

 

Изобарный,  

p = const 

Согласно I-му закону, dH = δQ, 

Q = ΔH – количество теплоты, погло-

щенное в изобарном процессе, равно 

изменению энтальпии системы 

CP = 
P

H

T

∂
∂

 

Изотермиче-

ский,  

T = const 

T = const и ∂T = 0, независимо от ко-

личества теплоты, поглощенной си-

стемой. 

CT = ∞ 

Адиабатиче-

ский, δQ = 0 

В этом процессе по определению теп-

лообмен отсутствует, Q ≡ 0 
CS = 0 (*) 

(*) Адиабатический процесс обозначается индексом «S». 

 

Мольные теплоемкости двухатомных идеальных газов (напри-

мер, N2, O2, СО) при температурах порядка комнатной и немного 

выше с хорошей точностью представляются равенством   

CV  = 
5

2
R. 

Это обусловлено тем, что при указанных условиях в молекулы этих 

газов активированы пять механических степеней свободы (три по-

ступательные и две вращательные); колебание при относительно 

низких температурах неактивно.  

 Теплоемкость одноатомных кристаллических тел при доста-

точно высоких температурах  

CV  = 3R. 

Это составляет содержание закона Дюлонга – Пти, причем комнат-

ная температура является высокой для большинства одноатомных 

кристаллов. 
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Представленные равенства находят обоснование в статистиче-

ской термодинамике. 

 

1.7. ХАРАКТЕРИСТИКА ПРОСТОЙ 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ. ИДЕАЛЬНЫЙ ГАЗ 

Термодинамические величины можно разделить на независи-

мые переменные и функции, которые от них зависят. Переменные, 

которые зафиксированы и определяют заданное состояние системы, 

можно назвать термодинамическими параметрами состояния. Раз-

личают внешние и внутренние термодинамические переменные. 

Внешние задаются положением и свойствами внешних тел, с кото-

рыми взаимодействует наша система.  Экспериментатор может 

устанавливать их значения по своей воле (с учетом естественных 

ограничений). Число внешних переменных определяется способами 

контакта системы с окружающей средой. Внутренние переменные 

зависят от свойств тел внутри системы (от координат и скоростей 

молекул) и от воздействия внешних тел. Экспериментатор не может 

по своей воле напрямую изменять эти переменные. Принимая во 

внимание постулат о существовании температуры, можно прийти к 

положению о том, что при термодинамическом равновесии (в тер-

мически однородной системе) все внутренние переменные явля-

ются функциями внешних параметров и температуры. 

Рассмотрим простую систему, содержащую одну фазу чи-

стого вещества, и способную совершать только работу расширения. 

Если газ (или вообще любое чистое вещество) находится в сосуде с 

жесткими стенками, внешними параметрами являются объём V и 

количество вещества n в системе. Давление в системе является 

внутренним параметром и, согласно сформулированному положе-

нию, зависит от объёма, количества вещества и температуры: 

p = ϕ(T, V, n). Если же газ находится в цилиндре под поршнем, то 

давление – это внешний параметр, поскольку определяется внеш-

ней силой, которая действует на поршень. Объём при этом – внут-

ренняя переменная; он является функцией T, p, n: V = ψ (T, p, n). 
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Можно сделать вывод о том, что в состоянии равновесия темпера-

тура, объём и давление системы типа газа связаны определенной 

функциональной зависимостью. Такое соотношение называется 

уравнением состояния (или, более точно, термическим уравнением 

состояния) системы. 

 Внутренняя энергия U системы зависит от координат и скоро-

стей её молекул, а также внешних параметров. Таким образом, U – 

это внутренняя переменная, и при равновесии она является функ-

цией внешних параметров и температуры: U = φ (T, V, n). Анало-

гично можно прийти к выводу о зависимости теплоемкости си-

стемы от T, V, n. Подобные соотношения для энергии или теплоем-

кости называются калорическим уравнением состояния.  

Следует отметить, что форма зависимости термодинамиче-

ских величин от параметров состояния и количества вещества под-

чиняется некоторым общим требованиям. В простых системах, при 

выборе в качестве независимых параметров состояния T и V, зави-

симость описывается функциями вида  

f (T, V, n) = f (T, V/n) 

для интенсивных величин, и  

F (T, V, n) = n∙f (T, V/n) 

 – для экстенсивных (здесь f = F / n – это мольная величина). 

Таким образом, состояние закрытой системы, состоящей из 

чистого вещества и способной совершать только работу расшире-

ния, определяется двумя независимыми параметрами состояния, а 

любые другие термодинамические величины являются их функци-

ями. Свойства системы определяются параметрами состояния ана-

логично тому, как в математике значения функции определяется 

значениями её переменных. Для того, чтобы система была полно-

стью охарактеризована (то есть, чтобы можно было определить все 

её термодинамические свойства), необходимо знать термическое и 

калорическое уравнения состояния. В феноменологической термо-

динамике, эту информацию берут из опыта.  



Глава 1. Основные понятия и первый закон   36 

 

Важнейшим объектом исследования в термодинамике явля-

ется идеальный газ. Его термическое и калорическое уравнения со-

стояния были определены примерно к середине 19 века на основе 

экспериментального изучения свойств реальных газов. В то время 

условия экспериментов были ограничены невысокими давлениями 

и не очень низкими температурами, и точность получаемых резуль-

татов была относительно невелика. Поэтому удалось выяснить 

только главные характеристики поведения газов, обусловленные 

пренебрежимо малым размером молекул по сравнению с объёмом 

системы, их хаотическим движением, и практическим отсутствием 

взаимодействия между молекулами. Более тонкие эффекты, связан-

ные с отклонениями от идеальности в реальном газе (влияние соб-

ственных размеров молекул и межмолекулярных взаимодействий), 

остались незамеченными. Термическое уравнение состояния иде-

ального газа получено путем обобщения газовых законов Бойля – 

Мариотта, Гей-Люссака и Шарля, и имеет вид  

PV = RT, 

где V – мольный объём газа,  

R = 8.3145 Дж моль–1К–1 

– универсальная газовая постоянная.  

 Принципиальные сведения о калорическом уравнении состоя-

ния идеального газа выяснены в результате опытов Дж. П. Джоуля 

и аналогичных экспериментов других исследователей. Джоуль по-

казал, что энергия идеального газа (на самом деле, разреженного 

реального газа) не зависит от занимаемого им объёма. Рассмотрим 

I-й закон термодинамики для закрытой системы, содержащей газ. 

Когда он расширяется без совершения внешней работы, имеем 

W = 0. Если энергия газа не зависит от объёма, то ∆U = 0. Но тогда 

должно быть и Q = 0. Таким образом, если энергия газа не зависит 

от объёма, то при его расширении внутри закрытой системы без со-

вершения внешней работы теплота не выделяется и не поглощается.  
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 Принципиальная схема опытов 

Джоуля показана на рис.8. В одном из 

баллонов находился воздух при дав-

лении 22 атм, другой был пустым. 

При открывании соединительных 

кранов, воздух расширялся в пустой 

баллон, но температура ванны с во-

дой всегда оставалась неизменной. В 

других экспериментах, схема уста-

новки был изменена: баллоны и 

краны поместили в свои отдельные 

термостаты. При расширении газа, 

температура ванны с баллоном, изначально содержащим воздух, 

понижалась примерно на 0.6 °С/кг, с изначально пустым баллоном 

– повышалась на 0.6 °С/кг, температура ванны с кранами практиче-

ски не изменялась. Таким образом, расширение газа внутри закры-

той системы без совершения работы не сопровождается выделе-

нием или поглощением теплоты. Это свидетельствует о том, что 

внутренняя энергия газа при этом не изменяется, то есть, она не за-

висит от объёма.  

Термодинамическое определение идеального газа состоит 

из двух утверждений, полученных путем обобщения опытных дан-

ных: 1) идеальный газ имеет термическое уравнение состояния 

PV = nRT; 2) внутренняя энергия идеального газа U зависит только 

от температуры, и не зависит от объёма (или давления), U = U(T).  

Замечание: Согласно молекулярно-кинетическим представлениям, 

идеальный газ представляет собой совокупность невзаимодейству-

ющих молекул – материальных точек (размерами и взаимодей-

ствием молекул газа пренебрегают, учитывают лишь их упругие со-

ударения со стенками сосуда). Внутренняя энергия идеального газа 

определяется кинетической энергией его частиц. С помощью стати-

 
Рис. 8. Принципиальная схема 
установки в опыте Дж. П. Джоуля по 
установлению независимости 
энергии газа от объёма.  

 

Термоизолированный сосуд с водой 

Газовые 

баллоны, 

изготовленные 

из меди 

Соединительные 

краны 
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стической физики, из этих представлений можно получить уравне-

ние состояния pV = nRT, и показать, что внутренняя энергия явля-

ется функцией только температуры.  

Задача. Условие. Получите соотношение между теплоемкостями CP 

и CV идеального газа. 

Решение. Запишем определение энтальпии H = U + pV, и преобра-

зуем его с использованием уравнению состояния pV = RT (для 1 

моль идеального газа):  

H = U + RT.     (7) 

Соотношение (7) показывает, что энтальпия идеального газа явля-

ется функцией только температуры, аналогично внутренней энер-

гии. Поэтому теплоемкости определяются для идеального газа не 

через частные, а прямые производные: CP = 
dH

dT
, CV = 

dU

dT
. 

Продифференцируем выражение (7) по температуре: 

dH

dT
 = 

dU

dT
 + R. 

Таким образом, для идеального газа   CР
 = CV

 + R. ■ 

 

1.8. ТЕПЛОТА, РАБОТА, ΔU И ΔH В ПРОЦЕССАХ С 

ИДЕАЛЬНЫМ ГАЗОМ 

Задача. Условие. Докажите, что в любом процессе с идеальным га-

зом (с постоянной теплоемкость CV) изменения внутренней энергии 

и энтальпии определяются выражениями ΔU = CVΔT, ΔH = CPΔT. 

Решение. Выберем в качестве независимых параметров состояния 

температуру и объём. Рассмотрим произвольный процесс в газе, и 

изобразим его ход на плоскости T – V (рис. 9, кривая 1–3). Требу-

ется определить изменение внутренней энергии в процессе 1–3. 

Воспользуемся тем, что внутренняя энергия – это функция состоя-

ния, её изменение не зависит от пути перехода. Поэтому вместо 

сложного пути (1–3), рассмотрим путь (1–2–3), состоящий из изо-

хоры (1–2) и изотермы (2–3), для которого найти изменение внут-

ренней энергии намного легче:  
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ΔU = CVΔT + 0 = CVΔT. 

Для любого процесса в газе, пере-

ход от начального к конечному со-

стоянию можно всегда осуществить 

с помощью комбинации изохорного 

и изотермического процессов. По-

этому для идеального газа всегда  

ΔU = CVΔT, 

где ΔT – разность температур 

между конечным и начальным со-

стояниями. 

Аналогично доказывается, что 

ΔH = CPΔT. Для этого надо рассмотреть какой-либо процесс в пере-

менных T – p, и осуществить переход от начального к конечному 

состоянию с помощью изобары и изотермы.  ■ 

 Используя доказанное утверждение и полученные выше фор-

мулы работы различных процессов, и основываясь на I-м законе 

термодинамики, можно записать выражения Q, W, ΔU и ΔH для раз-

личных процессов в идеальном газе, представленные в табл. 2. Для 

выражения работы в адиабатном процессе через давление и объём, 

необходимо иметь уравнение адиабаты идеального газа, которое 

выводится в следующем разделе. 

 

1.9. УРАВНЕНИЕ АДИАБАТЫ ИДЕАЛЬНОГО ГАЗА 

Как известно, состояние однокомпонентной и однофазной системы 

полностью определяется двумя независимыми параметрами (p, V), 

(p, T), или (V, T). Если в газе осуществляется процесс, в котором 

значение одного из независимых параметров состояния зафиксиро-

вано (изохорный V = const, изобарный p = const, или изотермиче-

ский T = const), то ход процесса описывается изменением един-

ственной переменной.  

Рис. 9. Различные пути перехода 
из состояния (1) в состояние (3) на 
диаграмме T-V.   

T

V

(1)

(3)(2)

Δ
U

=
 C
V
Δ
T

ΔU = 0



 

Табл.2. Выражения работы, теплоты, ∆U и ∆H для различных процессов с 1 моль идеального газа с постоянной теп-

лоемкостью 

Процесс W Q ΔU ΔH 

Изохорный 

V = const 
0 ΔU CV (T2 – T1) 

= ΔU + V(p2 – p1) = 

= CV (T2 – T1) + R(T2 – T1)  

= CP (T2 – T1) 

Изобарный 

p = const 
p(V2 – V1) ΔH 

= ΔH – p(V2 – V1) = 

= CP (T2 – T1) – R(T2 – T1)  

= CV (T2 – T1) 

CP (T2 – T1) 

Равновесный  

изотермический  

T = const 

RT ln (V2/V1) 
= W = 

= RT ln (V2/V1) 
0 0 

Неравновесный (*) 

изотермический  

T = const 

pex (V2' – V1) 
= W = 

= pex (V2' – V1) 
0 0 

Равновесный  

адиабатный 

δQ = 0 

= –ΔU = CV (T1 – T2) = 

= (p1V1 – p2V2) / (γ – 1) 
0 CV (T2 – T1) CP (T2 – T1) 

Наравновесный (*) 

адиабатный 

δQ = 0 

pex (V2' – V1) = 

= –ΔU = CV (T1 – T2) 
0 CV (T2 – T1) CP (T2 – T1) 

(*) Неравновесное расширение осуществляется против постоянного внешнего давления pex, от начального объ-

ёма V1 до конечного объёма V2'. 
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Например, в изотермическом процессе при T = const, в качестве незави-

симой переменной можно рассматривать объём V, а давление (зависи-

мая переменная) определяется из уравнения состояния p = φ (V, T). 

Важно отметить, что в упомянутых процессах система обменивается 

теплотой с окружающей средой, и при этом количество поглощенной 

системой теплоты является функцией параметров состояния. 

В адиабатном процессе, на систему накладывается условие отсут-

ствия теплообмена с окружающей средой, δQ ≡ 0, и при этом ход про-

цесса также определяется только одной независимой переменной. Зави-

симые переменные находят из уравнения состояния и уравнения адиа-

баты – еще одного соотношения, связывающего параметры состояния в 

процессе с δQ ≡ 0. Например, если в адиабатном процессе в качестве не-

зависимого параметра выбран объём V, то зависимыми параметрами яв-

ляются давление p и температура T, которые можно рассчитать из урав-

нения состояния и уравнения адиабаты. Выведем уравнение адиабаты 

идеального газа.  

 Мы рассматриваем равновесный процесс в простой газовой си-

стеме, и I-й закон термодинамики имеет вид  

dU = δQ – pdV. 

По определению, в адиабатном процессе справедливо условие δQ ≡ 0, 

поэтому выражение I-го закона преобразуется,  

dU = –pdV. 

С учетом того, что внутренняя энергия идеального газа зависит только 

от температуры, для её дифференциала можно записать dU = CVdT, от-

куда  

CVdT = –pdV.     (8)  

Выразим давление из уравнения состояния, p = RT/V, подставим в (8) и 

получим дифференциальное уравнение  

CVdT = –
RT

V
dV, 

или  

V
C

T
dT = –

R

V
dV,      (9) 
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связывающее температуру и давление в адиабатном процессе с идеаль-

ным газом. Правая и левая части соотношения (9) зависят каждая только 

от одной переменной: левая – от T, правая – от V. Таким образом, пере-

менные разделены, и можно выполнить интегрирование. В результате 

имеем  

CV ln T = – R ln V + const, 

или  

T CvV R = const1.       (10) 

Это и есть искомое уравнение адиабаты идеального газа.  

С учетом того, что для любого равновесного процесса в идеальном 

газе справедливо уравнение состояния pV = RT, уравнение адиабаты 

можно записать в двух других равносильных формах. Подставляя в (10) 

T = pV/R, и учитывая, что для идеального газа CP = CV + R, получаем 

уравнение адиабаты  

p CvV Cp = const2.       (11) 

Заменяя в (11) V = RT/p, имеем  

T Cpp –R = const3. 

Показатели степеней в уравнениях адиабаты идеального газа 

можно выразить через отношение теплоемкостей γ ≡ CP/CV, называемое 

показателем адиабаты. Соответствующие формы уравнения адиабаты 

идеального газа имеют вид 

TV γ – 1 = const'1, 

pV γ = const'2,     (12) 

T γp 1 – γ = const'3. 

Задача. Условие. Получите выражения работы, совершаемой закрытой 

системой при адиабатическом расширении содержащегося в ней 1 моль 

идеального газа с постоянной теплоемкостью.  

Решение. А) Выражение работы на основе I-го закона термодинамики.  

Для адиабатического процесса в закрытой системе, I-й закон термодина-

мики имеет вид  

∆U = – W. 

Так как мы рассматриваем идеальный газ, для которого внутренняя 

энергия зависит только от температуры, и теплоемкость по условия по-

стоянная, то  
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ΔU = CV (T2 – T1). 

Здесь Т1 – температура в начальном состоянии системы, Т2 – в конеч-

ном. Таким образом, выражение работы 

W = CV (T1 – T2).     (13) 

Следует отметить, что формула (13) справедлива и для равновесного, и 

для неравновесного адиабатических процессов.  

Б) Выражение работы с помощью уравнения адиабаты идеального 

газа. Воспользуемся общей формулой для работы расширения 

W = 

(2)

(1)

р  dV. 

В нашем процессе зависимость давления от объёма определяется урав-

нением адиабаты (12):  

p = 
γ

const

V
 

(постоянную const мы записали без индексов). Проинтегрируем выраже-

ние работы: 

W = 

2

γ

1

V

V

const

V  dV = ( )γ 1 γ 1

2 1
γ 1

const
V V

− + − +−
− +

 = 
γ 1 γ 1

1 2

1

γ 1

const const

V V
− −

 
− −  

. 

При выполнении дальнейших преобразований, выразим постоянную 

const с помощью (12): 

p1V1
 γ = p2V2

 γ = const. 

В результате имеем 

W = 
γ

γ 1 γ 1

1

γ

1 1 2 2

2

1

γ 1

p V p

V

V

V
− −

 
− −  

 = 1 1 2 2

γ 1

p V p V−
−

.  (14) 

Уравнение адиабаты (12) получено для равновесного процесса. Поэтому 

выражение работы (14) справедливо только для равновесного адиабати-

ческого процесса в идеальном газе. Нетрудно показать, что для такого 

процесса формулы работы (13) и (14) равносильны. ■ 
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ГЛАВА 2. УРАВНЕНИЕ СОСТОЯНИЯ 

2.1. СВОЙСТВА ГАЗОВ И УРАВНЕНИЕ СОСТОЯНИЯ 

Уравнение состояния (более точно, термическое уравнение 

состояния) – это соотношение, которое связывает между собой 
температуру, давление и объём вещества, находящегося в состоя-
нии термодинамического равновесия: 

F (p, V, T) = 0. 
В термодинамике уравнение состояния имеет огромное значение. 
Это обусловлено тем, что термическое уравнение состояния, наряду 
с зависимостью внутренней энергии или теплоемкости от темпера-
туры (калорическим уравнением состояния), позволяет найти все 
термодинамические свойства вещества, то есть, полностью характе-
ризуют его с термодинамической точки зрения. Уравнение состоя-
ния, во-первых, позволяет найти давление, объём или температуру 
вещества, если заданы два других параметра состояния. Во-вторых, 
уравнение состояния полностью определяет и позволяет рассчитать 
зависимости от давления или объёма (при T = const) различных тер-
модинамических функций (U, H, S, F, G, CV, CP и пр.). Уравнение 
состояния вещества устанавливают эмпирически, путем обработки 
большого массива экспериментальных данных по p-V-T свойствам. 
Кроме того, его можно получить методами статистической термо-
динамики, в форме вириального уравнения состояния.  
 Важнейшим и наиболее простым является уравнение состоя-
ния идеального газа: 

для 1 моль pVm = RT, для n моль pV = nRT. 
Определение понятия «идеальный газ» и эмпирическое обоснова-
ние его уравнения рассмотрены в предыдущей главе. Вид изотерм 
идеального газа (зависимостей давления от объёма при T = const) в 
обычных и логарифмических координатах показан на рис. 10. 
 На рис. 11 сравниваются изотермы идеального газа и реаль-
ного вещества – водяного пара и жидкой воды.  
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Рис. 10. Изотермы идеального газа в обычных (слева) и логарифмических 

(справа) координатах. 

 

 
Рис. 11. Реальная изотерма воды и изотерма идеального газа при аналогичных 

значениях параметров состояния. 

 
Можно сделать вывод, что чем ниже давление и выше температура, 
тем лучше уравнение идеального газа описывает реальные газы. 
Однако при высоких давлениях и пониженных температурах раз-
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ница между p-V-T свойствами идеального и реального газа стано-
вится существенной. Кроме того, уравнение идеального газа в 
принципе не может описать переход газа в жидкость.  

Если при постоянной температуре уменьшать объём, занимае-
мый газом, то сначала происходит простое сжатие газа, сопровож-
дающееся возрастанием давления. Однако начиная с некоторой ве-
личины V (точка А на рис. 11) начинают образовываться капельки 
жидкой фазы. При этом в системе устанавливается постоянное дав-
ление, а уменьшение объёма системы сопровождается исчезнове-
нием газовой фазы и увеличением количества жидкости. Когда весь 
газ превратиться в жидкость (точка В), уменьшение объёма будет 
приводить к сжатию жидкости. По сравнению с газом, жидкость 
практически несжимаема, и поэтому даже малое снижение объёма 
отвечает очень сильному возрастанию давления.  

На рис. 12 показаны реальные изотермы жидкой воды и водя-
ного пара в логарифимических координатах при различных темпе-
ратурах. Изотерма идеального газа представляется прямой линией 

lg p + lg V = lg const. 
В том масштабе, который выбран на рисунке, она должна быть убы-
вающей прямой с углом наклона 45°. Видно, что реальная зависи-
мость p(V) хорошо описывается изотермой идеального газа лишь 
при малых p и высоких T. 

Двухфазная область (с горизонтальными участками изотерм), 
отвечающая совместному существованию жидкой и газообразной 
воды, ограничена синей пунктирной линией. Она реализуется не 
при всех температурах, а только если температура системы ниже 
так называемой критической температуры Ткр. По мере роста тем-
пературы, уменьшается разница между мольными объёмами нахо-
дящихся в равновесии жидкой (Vm

ж) и газовой фаз (Vm
газ). При 

T = Tкр эти величины становятся равны друг другу, Vm
ж
кр = Vm

газ
кр = 

Vm
 
кр, и двухфазный отрезок на изотерме стягивается в точку, назы-

ваемую критической точкой. При T > Tкр различие между жидко-
стью и газом исчезает, двухфазная область отсутствует. Так как 
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критическая точка является верхним пределом двухфазной области, 
в которой давление не зависит от объёма при T = const, в ней еще 
выполняется условие (∂p/∂V)T = 0; выше Ткр, (∂p/∂V)T  > 0 при всех 
значениях объёма.  

 
Рис. 12. Реальные изотермы жидкой воды и водяного пара в логарифимических 

координатах  

 
 Область, для которой давления и температуры больше крити-
ческих значений (где одновременно выполняются условия p > pкр, T  
> Tкр), соответствует сверхкритической жидкости (сверхкритиче-

скому флюиду). Свойства сверхкритического флюида являются про-
межуточными между свойствами газа и жидкости. В частности, его 
вязкость существенно меньше вязкости обычных жидкостей. По-
этому сверхкритические СО2 и Н2О являются эффективными рас-
творителями, и при этом их можно легко отделить от целевого про-
дукта путем понижения давления.  

Если газ находится при температуре выше Ткр, то его нельзя 
превратить в жидкость путем сжатия. Например, сколько бы ни 
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сжимать газообразный водород (Ткр = 33 К) при комнатной темпера-
туре (~293 К), жидкий водород получить не удастся. Жидкий водо-
род можно получить, если только исходный газ имеет температуру 
менее Ткр = 33 К. 

Визуально наблюдать прохождение критической точки и пе-
реход вещества в сверхкритическое состояние можно с помощью 
простого эксперимента, в котором производится нагрев толстостен-
ной стеклянной ампулы, содержащей жидкость (например, диэти-
ловый эфир) и небольшое количество пара над ней. При повыше-
нии температуры, количество пара возрастает, и поверхность раз-
дела жидкость - пар медленно смещается вниз. В окрестности кри-
тической температуры произойдет помутнение содержимого ам-
пулы, и поверхность раздела внезапно исчезнет. Это соответствует 
переходу в сверхкритическую область. При дальнейшем повыше-
нии температуры, все содержимое ампулы представляет собой од-
нородное прозрачное вещество – сверхкритический флюид.  

Для более адекватного описания p-V-T свойств реальных газов 
используют уравнения состояния реальных газов. Большинство 
этих уравнений можно рассматривать как исправленные уравнения 
состояния идеального газа, содержащие эмпирические поправочные 
слагаемые. Самое простое уравнение состояния реального газа 
имеет вид  

p (Vm – b) = RT. 
Поправка b учитывает собственный объём молекул. 

Наиболее известным уравнением состояния реального газа яв-
ляется уравнение ван-дер-Ваальса: 

для 1 моль газа (p + 
2

m

a

V
) (Vm – b) = RT,     (1) 

для n моль (p + n2

2

a

V
) (V – nb) = nRT. 

Оно является двупараметрическим уравнением (содержит два эмпи-
рических коэффициента a и b), и соответствует молекулярно-кине-
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тической модели газа в виде слабо притягивающихся упругих ша-
ров (сравните с моделью идеального газа – невзаимодействующие 
материальные точки). Слагаемое a/V2, внутреннее давление, отве-
чает взаимному притяжению молекул, коэффициент b имеет смысл 
учетверенного объёма молекулы газа.  
 Предложено множество эмпирических уравнений состояния 
реальных газов, различающихся видом, числом коэффициентов, 
точностью и областью применения. Информацию о них можно 
легко найти в различных источниках. Мы будем рассматривать 
только некоторые одно- и двупараметрические уравнения, а также 
вириальное уравнение.  

Единственным уравнением состояния, которое может быть 
строго выведено теоретически с помощью статистической меха-
ники, является вириальное уравнение состояния. Для 1 моль газа, 
оно имеет вид: 

pVm = RT(1 + B/Vm + C/Vm
2 + D/Vm

3 + …), 
где В, С, D, … - второй, третий, четвертый (и так далее) вириальные 

коэффициенты. Для чистых газов, вириальные коэффициенты яв-
ляются функциями только температуры. Учет парного взаимодей-
ствия молекул приводит ко второму вириальному коэффициенту, 
учет тройного взаимодействия – к третьему, и т.д.  

Задача. Условие. Получите соответствие между вириальными ко-
эффициентами и коэффициентами a и b уравнения ван-дер-Ваальса 
(1). 
Решение. Преобразуем уравнение ван-дер-Ваальса (1). Раскроем 
скобки: 

pVm – pb + 
m

a

V
 – 

2
m

ab

V
 = RT, 

во втором слагаемом выразим р через V и T, опять раскроем скобки: 

pVm – 
m

RTb

V b−
 + 

2
m

ab

V
 + 

m

a

V
 – 

2
m

ab

V
 = RT, 

и приведем уравнение к виду, похожему на вириальное уравнение: 
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pVm – 
m

RTb

V b−
 + 

m

a

V
 = RT ⇒ pVm = RT(1 + 

m

b

V b−
) – 

m

a

V
 ⇒ 

⇒ pVm = RT 
m

b

V b−
 – 

m

a

V
 ⇒ pVm = RT 

1
1

m
b V−

 – 
m

a

V
. 

Дробь 
1

1
m

b V−
 представляет собой сумму бесконечной убывающей 

геометрической прогрессии со знаменателем b/Vm: 
1

1
m

b V−
 = 1 + 

m

b

V
 + (

m

b

V
)2 + (

m

b

V
)3 + … . 

В результате, получим уравнение ван-дер-Ваальса в виде, аналогич-
ном вириальному уравнению 

pVm = RT (1 + 
a

b
RT

 − 
 

1

m
V

 + (
m

b

V
)2 + (

m

b

V
)3 + …). 

Приравнивая коэффициенты при одинаковых степенях Vm в обоих 
уравнениях, имеем 

B = 
a

b
RT

− ,  C = b2,  D = b3, … . 

Соотношение B = b – a/RT оказывается пригодным для приближен-
ных количественных расчетов. Равенства C = b2, D = b3, … устанав-
ливают очень грубое соответствие, не учитывают температурную 
зависимость вириальных коэффициентов, и не могут быть исполь-
зованы для каких-либо количественных оценок. ■ 

 На рис. 13 показаны изотермы при 550 К для идеального газа, 
реального водяного пара и жидкой воды, а также для газа ван-дер 
Ваальса с коэффициентами a = 0.5535 Па м6

 моль–2 и b = 3.048 × 10–5 
м3/моль, соответствующими воде. Рисунок отражает общий случай: 
изотермы Ван-дер-Ваальса хорошо совпадают с реальными изотер-
мами газа и качественно правильно соответствуют изотермам ре-
альной жидкости. Однако в двухфазной области изотермы ван-дер-
Ваальса имеют S-образный вид (показано пунктирной линией), что 
не согласуется с видом реальных изотерм. Более того, внутри двух-
фазной области существует интервал, внутри которого изотермы 
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ван-дер-Ваальса характеризуются отрицательной производной дав-
ления по объёму, (∂p/∂V)T < 0, что не имеет физического смысла. 
Следует отметить, что такие особенности характерны для всех 
уравнений состояния, которые являются кубическими относительно 
объёма. 

 
Рис. 13. Реальная и расчетные изотермы воды при аналогичных значениях па-

раметров состояния  

 
Уравнение ван-дер-Ваальса можно преобразовать к виду 

Vm
3 – (b + 

RT

p
)Vm

2 + 
a

p
Vm –

ab

p
 = 0.    (2) 

Таким образом, оно является кубическим уравнением относи-
тельно объёма, и относится к классу кубических уравнений состоя-
ния. При p = const, T = const, уравнение ван-дер-Ваальса (2) может 
иметь либо три различных действительных корня, либо три совпа-
дающих, либо только один действительный корень (и два мнимых) 
(см. рис. 14). Двухфазной области, при Т < Ткр, отвечают три раз-
личных действительных корня. При этом между наибольшими и 
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наименьшими корнями расположены точки максимума, перегиба и 
минимума функции p(V). Отметим, что в точках экстремума равна 
нулю первая производная функции: (∂p/∂V)T  = 0, в точке перегиба 
равна нулю вторая производная (∂2p/∂V2)T  = 0.  
 

 
Рис. 14. Изотермы ван-дер-Ваальса при различных температурах. Точками пока-

заны корни уравнения (2) для постоянных значений давления, отвечающих двух-

фазной области при заданной температуре  

 
По мере роста температуры, двухфазная область сужается; 

длина отрезка между наибольшим и наименьшим корнями (2), со-
держащего точки экстремума и перегиба, уменьшается. При Т = Ткр 
отрезок стягивается в одну точку – критическую точку. В ней одно-
временно выполняются условия минимума, максимума и перегиба 
функции p(V): 

T Tкр

p

V =

∂
∂

= 0,   
2

2
T Tкр

p

V =

∂
∂

= 0.   (3) 

При Т > Ткр уравнение (2) имеет один действительный корень; 
функция p(V) является строго убывающей и не имеет экстремумов 
и точек перегиба.  

P

Vm

Т = Ткр три равных действительных корня

Т > Ткр один действительный корень

Т < Ткр три различных действительных корня
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2.2. УРАВНЕНИЕ СОСТОЯНИЯ В ПРИВЕДЕННОМ ВИДЕ 

Уравнение ван-дер-Ваальса, как и вообще все двупараметри-
ческие уравнения состояния, имеет очень интересную особенность. 
С помощью условий экстремума и перегиба в критической точке, 
оно может быть преобразовано к форме, содержащей только безраз-
мерные параметры состояния и, что очень важно, не содержащей 
коэффициентов, характеризующих конкретное вещество. Покажем 
это. Запишем уравнение ван-дер-Ваальса (1) как функцию p(V, T) и 
найдем её частные производные по объёму:  

p  = 
RT

V b−
 – 

2

a

V
,      (4) 

T

p

V

∂
∂

= 
( )2

RT

V b

−
−

 + 
3

2a

V
,    (5) 

2

2
T

p

V

∂
∂

= 
( )3

2RT

V b−
 – 

4

6a

V
.    (6) 

Здесь и далее в этом разделе, мольный объём будем обозначать 
«V», без индекса «m». 
 В критической точке уравнение (4) также выполняется, а про-
изводные (5-6) равны нулю: 

pкр  = кр

кр

RT

V b−
 – 

2
кр

a

V
,     (7) 

( )2
кр

кр

RT

V b

−

−
 + 

3

2

кр

a

V
= 0,     (8) 

( )3

2 кр

кр

RT

V b−
 – 

4

6

кр

a

V
= 0.     (9) 

Перепишем уравнения (8) и (9) в виде 

( )2
кр

кр

RT

V b−
 = 

3

2

кр

a

V
,      (10) 

( )3

2 кр

кр

RT

V b−
 = 

4

6

кр

a

V
.      (11) 
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Уравнения (7), (10) и (11) позволяют выразить коэффициенты а и b, 
а также и универсальную газовую постоянную R, через значения 
критических параметров pкр, Vкр и Tкр. Решение системы уравнений 
(7, 10, 11) относительно неизвестных а, b, R выполним в два этапа.  
Первый этап (выражение а и b из уравнений (10-11)). Разделим (10) 
на (11): 

2 3
кр крV b V−

= , 

откуда получим  
Vкр = 3b,      (12) 
b = Vкр/3.      (13) 

Подставим (13) в (10): 

2

9

4
кр

кр

RT

V
 = 

3

2

кр

a

V
,     (14) 

и выразим из (14) коэффициент а: 

a = 
9
8

RTкрVкр.      (15) 

Второй этап (выражение R и а с использованием уравнения (7)). 
Подставим формулы для коэффициентов a и b (13) и (15) в уравне-
ние (7): 

pкр  = 
3

кр

кр кр

RT

V V−
 – 

9

8
кр

кр

RT

V
=

3

2
кр

кр

RT

V
 – 

9

8
кр

кр

RT

V
 = 

= 
3

8
кр

кр

RT

V
.       (16) 

Выразим из (16) газовую постоянную 

R = 
8

3
кр кр

кр

p V

T
.      (17) 

С учетом (17), формула коэффициента а (15) примет вид 
a = 3pкрVкр

2.        (18) 
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 Теперь подставим формулы для a, b и R (18), (13) и (17) в ис-
ходное уравнение (1), чтобы получить выражение уравнения ван-
дер-Ваальса, не содержащее a, b и R: 

(p + 

2

2

3 кр крV

V

p
) (V – 

3
крV

) = 
8

3
кр кр

кр

p V

T
T.    (19) 

Разделив (19) на произведение pкрVкр, придем к соотношению 

(
кр

p

p
 + 

2

2

3 крV

V
) (

кр

V

V
 – 

1
3

) = 
8
3 кр

T

T
.    (20) 

 Перейдем в уравнении (20) к новым, приведенным параметрам 
состояния. Определим их следующим образом:  

приведенное давление π = p/pкр, 

приведенный объём ϕ = V/Vкр, 

приведенная температура τ = Т/Ткр. 
В результате получим приведенное уравнение состояния ван-дер-
Ваальса  

2

3 1 8
3 3

π ϕ τ
ϕ

  + − =  
  

. 

Аналогичным образом могут быть получены в приведенном 
виде и другие двупараметрические уравнения состояния (табл. 3). 

 
2.3. ЗАКОН СООТВЕТСТВЕННЫХ СОСТОЯНИЙ 

Можно заметить, что двупараметрическое уравнение состоя-
ния в приведенном виде не содержит каких-либо индивидуальных 
постоянных, то есть, имеет одну и ту же форму для всех веществ – 
справедливо для любого вещества. Отвлекаясь от конкретного вида 
двупарамерического уравнения состояния (любое из них является 
приближенным), можно сделать обобщение, что для всех веществ 
зависимость φ = f (π, τ), или F (φ, π, τ) = 0 одна и та же. Точное дву-
параметрическое уравнение состояния можно и не отыскивать, надо 
лишь построить зависимости φ = f (π, τ) для хорошо изученного ве-
щества, и для всех других веществ эта зависимость будет такой же.  
 



Глава 2. Газы. Уравнение состояния  56 

 
Табл. 3. Примеры двупараметрических уравнений состояния в исход-

ном и приведенном виде. 

ван-дер-Ваальса Бертло Редлиха - Квонга 

( )2

a
p V b

V

RT

 + − = 
 

=

 ( )2

a
p V b

TV

RT

 + − = 
 

=

 ( ) ( )1 2

a
p V b

T V V b

RT

 
+ − = + 

=

 

a = 3pкрVкр
2 

b = Vкр/3 

R = 
8

3
кр кр

кр

p V

T
 

a = 3pкрTкрVкр
2 

b = Vкр/3 

R = 
8

3
кр кр

кр

p V

T
 

a = 3.847∙pкрTкр
1/2Vкр

2 
b = Vкр/3.8473221 

R = 
3 кр кр

кр

p V

T
 

2

3 1
3

8
3

π ϕ
ϕ

τ

  + − =  
  

=

2

3 1
3

8
3

π ϕ
τϕ

τ

  + − =  
  

=
 

1 2

3.847
[ ]

1
3.847

1
3

3.847

π
τ ϕ ϕ

ϕ τ

+ ×
 + 
 

 × − = 
 

 

 
Таким образом будет решена проблема уравнения состояния реаль-
ного газа, то есть, мы будем иметь количественную связь между φ, 

π, τ для любого вещества.  
На основании таких рассуждений, был сформулирован закон 

соответственных состояний. Соответственными называются 
состояния веществ, имеющие одинаковые значения приведенных 
термодинамических величин π, ϕ, τ. Формулировки закона соот-

ветственных состояний: уравнения состояния различных ве-
ществ, записанные через приведенные термодинамические вели-
чины, совпадают; или: если два вещества имеют одинаковые значе-
ния двух приведенных параметров состояния (φ и π, или φ и τ, или π 
и τ), то и значение третьего приведенного параметра (τ, или π, или 
φ) также будет для них одинаковым.  

Как известно, к безразмерному виду можно привести только 
такие системы алгебраических уравнений, в которых число коэффи-
циентов не больше числа независимых уравнений. С учетом 
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свойств критической точки, в нашем случае число этих независи-
мых уравнений равно трем: само уравнение состояния, и условия 

(∂p/∂V)T=Ткр  = 0 и (∂2p/∂V2)T=Ткр  = 0. 
В результате, к безразмерному виду можно привести только уравне-
ния состояния, содержащие максимум три коэффициента. Двупара-
метрические уравнения состояния удовлетворяют этому условию: 
число коэффициентов в них равно трём, причем один из них – это 
универсальная газовая постоянная R, а два других коэффициента a 
и b характеризуют конкретное вещество.  В то же время известно, 
что все двупараметрические уравнения состояния являются прибли-
женными – точного двупараметрического уравнения состояния не 
существует. Поэтому, закон соответственных состояний также при-
ближенный, он не является математически точным утверждением.  

Тем не менее, для широкого класса веществ (неполярные или 
малополярные органические вещества) закон соответственных со-
стояний с успехом используют для определения p-V-T свойств. По-
лучаемые результаты являются приближенными, но в большинстве 
случаев имеют хорошую точность. В таких расчетах применяют за-
кон соответственных состояний в форме обобщенной зависимости 
фактора сжимаемости от приведенных параметров состояния. 
Фактор сжимаемости Z для какого-либо газа определяется выра-
жением  

Z = 
pV

RT
,      (21) 

где V – мольный объём. Для идеального газа Z ≡ 1, для реальных га-
зов величина Z обычно заключена в интервале от 0.2 до 5.  

Согласно закону соответственных состояний, зависимость 
приведенного фактора сжимаемости Z/Zкр от приведенных давле-
ния и температуры,  

кр

Z

Z
= f (π, τ), 
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является одной и той же для всех веществ. Известно, что почти для 
всех реальных веществ значения фактора сжимаемости в критиче-

ской точке, Zкр = кр кр

кр

p V

RT
, находятся в диапазоне от 0.20 до 0.33, а 

для большинства малополярных органических соединений 
Zкр ≈ 0.28. В результате зависимость обычного фактора сжимаемо-
сти от приведенных давления и температуры,  

Z = f (π, τ), 
также одинаковая (приближенно) для всех веществ. Замечание: 
упомянутая зависимость не выполняется для сильно полярных га-
зов, а также для Не и Н2. 
 Расчеты основываются на эмпирических графических зависи-
мостях Z = f (π, τ), полученных путем обобщения данных по p-V-T 
свойствам нескольких сотен малополярных соединений, в основном 
органических. Принимается, что эти зависимости универсальные 
для всех веществ. Пусть требуется найти мольный объём какого-
либо индивидуального вещества при заданных значениях давления 
и температуры. Первым шагом является определение соответствую-
щих приведенных давления и температуры. Для этого нужны вели-
чины ркр и Ткр для нашего вещества, которые необходимо взять из 
справочных таблиц. Когда π и τ известны, из графика Z = f (π, τ) 
находят значение Z, а затем по формуле (21) определяют величину 
объёма. Универсальные зависимости Z = f (π, τ) можно найти в ли-
тературе (см. например (Nelson, Obert 1954; Рид, Праусниц, Шервуд 
1982)).  
Задача. Условие. Определите мольный объём пара дифтордихлор-
метана CF2Cl2 при давлении 2 МПа (20 бар) и температуре 370 К, 
если известны справочные значения критических свойств CF2Cl2: 
ркр = 4.1361 МПа и Ткр = 385.12 К. 
Решение. А) Расчет по закону соответственных состояний.  
Найдем значения приведенных давления и температуры: 

π = 
кр

p

p
= 

2
4.1361

= 0.4835, τ = 
кр

T

T
= 

38
370
5.12

= 0.9607. 
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Из универсальной зависимости Z = f (π, τ), имеющейся в литературе, 
определим величину фактора сжимаемости при этих параметрах:  

Z = f (0.48, 0.96) = 0.775. 
Рассчитаем мольный объём по формуле (21): 

V = 
ZRT

p
= 

6

0.775 8.3145 370
2 10
⋅ ⋅

×
= 1.192 × 10–3 м3/моль = 1.192 л/моль. 

Справочное значение мольного объёма CF2Cl2 при этих условиях 
1.193 л/моль. Мы получили очень хорошее согласие со справоч-
ными данными.  
Б) Расчет по уравнению идеального газа, 

V = 
RT

p
= 

6

8.3145 370
2 10

⋅
×

= 1.538 × 10–3 м3/моль = 1.538 л/моль, 

дает значение, которое на ~25% отличается от справочного.  
В) Расчет по уравнению ван-дер-Ваальса. 
Для того, чтобы воспользоваться уравнением ван-дер-Ваальса, 
необходимо иметь значения коэффициентов a и b. Для CF2Cl2 эти 
величины в справочниках отсутствуют, но их можно вычислить, 
если известны ркр и Ткр. Выше получены формулы (15) и (13): 

a = 
9
8

RTкрVкр.      (15) 

b = Vкр/3.      (13) 
Исключим из них Vкр с помощью соотношения  

R = 
8

3
кр кр

кр

p V

T
.     (17) 

В результате имеем  a = 
2 227

64
кр

кр

R T

p
 = 1.046 Па м6 моль–2, 

b = 
8

кр

кр

RT

p
= 9.677 × 10–5 м3/моль. 

Теперь необходимо решить уравнение ван-дер-Ваальса 

( )2

a
p V b RT

V

 + − = 
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при заданных значениях a, b, p, T.  Это кубическое уравнение отно-
сительно объёма (см. (2)), и его решение требует применения спе-
циальных формул или численных методов. Его единственный дей-
ствительный корень 

V = 0.001249 м3/моль = 1.249 л/моль. 
Это отличается от справочного значения на ~ 4 %. 
В) Расчет по уравнению Редлиха - Квонга. 
Коэффициенты a и b уравнения Редлиха – Квонга определяются по 
известным формулам:  

a = ( )
2 2.5

1 3

1

9 2 1
кр

кр

R T

p−
 = 1.046 Па К1/2 м6 моль–2, 

b = 
1 32 1

3
кр

кр

RT

p

−
= 9.677 × 10–5 м3/моль. 

При заданных a, b, p, T, уравнение Редлиха - Квонга 

( ) ( )1 2

a
p V b RT

T V V b

 
+ − = + 

 

имеет единственный действительный корень 
V = 0.001204 м3/моль = 1.204 л/моль. 

Это только на 1% отличается от справочного значения. ■ 
 
 
 

2.4. ТЕРМИЧЕСКИЕ КОЭФФИЦИЕНТЫ И УРАВНЕНИЕ 

СОСТОЯНИЯ ТВЕРДЫХ ТЕЛ И ЖИДКОСТЕЙ 

Для многих веществ, особенно твердых тел и жидкостей, уравнение 
состояния в достаточно широком диапазоне изменения p-V-T неиз-
вестно. Однако соответствующую информацию можно получить из 
так называемых термических коэффициентов. Их значения опреде-
ляют из опыта, и они являются характеристиками вещества (выпол-
няют роль уравнения состояния). 
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Табл. 4. Термические коэффициенты 

Изобарный коэффициент 
термического расширения 

α = 
1

p

V

V T

∂
∂

 

Изохорный коэффициент 
возрастания давления 

β = 
1

V

p

p T

∂
∂

 

Изотермический коэффици-
ент сжимаемости κ = −

1

T

V

V p

∂
∂

 

 
Из трех термических коэффициентов, независимыми являются 
только два, а третий может быть выражен через два других. Найдем 
связь между коэффициентами. Воспользуемся тем, что всегда суще-
ствует уравнение состояния, связывающее величины p, V, T для лю-
бого вещества, хотя вид его может быть неизвестен. Представим 
уравнение состояния в виде зависимости объёма от давления и тем-
пературы,  

V = V (p, T). 
Тогда первый дифференциал объёма определяется выражением  

P T

V V
dV dT dp

T p

∂ ∂= +
∂ ∂

.    (22) 

Далее используем следующий прием. Найдем частную производ-
ную от объёма V по температуре Т при условии, что объём является 
постоянным. Для этого, разделим выражение (22) на дифференциал 
температуры при V = const. Так как мы потребовали постоянства 
объёма, левая часть получаемого равенства будет равна нулю. По-
лучим 

0
P VT

V V p

T p T

∂ ∂ ∂= +
∂ ∂ ∂

.     (23) 

Преобразуем (23) к виду  

V PT

V p V

p T T

∂ ∂ ∂= −
∂ ∂ ∂

.    (24) 

Выразим частные производные через термические коэффициенты,  
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(∂V/∂T)P = αV,  (∂p/∂T)V = βp,  (∂V/∂p)T = –κV, 

подставим в (24), и получим искомое соотношение между термиче-
скими коэффициентами:  

κ∙β∙p = α.     (25) 
Таким образом, если из опыта известные значения двух коэффици-
ентов, то третий можно не определять экспериментально, а вычис-
лить из соотношения (25).  

Отметим, что соотношение (24) эквивалентно известной мате-
матической формуле Эйлера, связывающей частные производные 
неявной функции двух переменных. Действительно, если восполь-
зуемся формулой для производной обратной функции  

1

P

P

V

TT

V

∂ =
∂∂
∂

, 

то равенство (24) преобразуется в формулу Эйлера для производ-
ных неявной функции 

1
V PT

V p T

p T V

∂ ∂ ∂ = −
∂ ∂ ∂

. 

 Выражение (22) позволяет получить уравнение состояния 
твердого тела или жидкости. Пусть известны значения термических 
коэффициентов α и κ, причем можно считать, что эти коэффици-
енты являются константами – не зависят от температуры и давле-
ния. Строго говоря, подобное допущение справедливо лишь в опре-
деленной окрестности значений p0 и T0, при которых определены α 
и κ. С учетом определений термических коэффициентов (в таб-
лице), выражение (22) преобразуется следующим образом  

dV = αVdT – κVdp    ⟹    
dV

V
 = αdT – κdp    ⟹ 

⟹    d ln V = αdT – κdp.    (26) 
Интегрируя (26) с учетом α = const, κ = const, получаем 

ln (V/V0) = α(T – T0) – κ(p – p0)   ⟹ 

⟹   V = V0 exp〔α(T – T0) – κ(p – p0)〕.  (27) 
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Принимая во внимание, что как правило величина разностей 
(T – T0) и (p – p0) небольшая (это соответствует допущению о посто-
янстве значений α и κ), правую часть (27) можно разложить в ряд 
Тейлора с точностью до членов первого порядка малости. В резуль-
тате получим известную формулу, устанавливающую линейную 
связь между вариациями давления и температуры и изменением 
объёма твердого тела или жидкости: 

V = V0 〔1 + α(T – T0) – κ(p – p0)〕.  (28) 

Формула (28) связывает между собой температуру, давление и 
объём, поэтому её можно рассматривать как уравнение состояния 
конденсированной фазы (справедливое в лишь достаточно ограни-
ченном диапазоне p, V, T). 
 При постоянном давлении, уравнение (28) преобразуется в из-
вестную эмпирическую формулу 

V = V0 〔1 + α(T – T0)〕 или  0

0

V V

V

−
= α(T – T0) 

отражающую тот факт, что изменение объёма тела пропорцио-
нально изменению температуры (при небольших её изменениях). 
 Коэффициенты термического расширения твердых тел и жид-
костей весьма невелики. Например, для воды и железа при комнат-
ной температуре они составляют αН2О жидк = 2 × 10–4 К–1, αFe = 3.6 × 
10–5 К–1. Коэффициент термического расширения газов можно 
найти из уравнения состояния. Например, для идеального газа  

α = 
1

p

V

V T

∂
∂

= 
p R

RT p
= 

1
T

. 

При Т = 20 °С = 293.15 К, αид газ = 3.41 × 10–3 К–1. 
 Наиболее распространенная практическая задача, для решения 
которой необходимо знать уравнение состояния твердого тела или 
термические коэффициенты – это нахождения изменения размера 
тела при варьировании температуры (при p = const). 
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Задача. Условие. Выясните связь между объёмным (α) и линейным 
(αL) коэффициентами термического расширения твердых тел. Ли-
нейный коэффициент термического расширения определяется вы-

ражением αL = 
1

p

L

L T

∂
∂

, где L – линейный размер твердого тела.  

Решение. Мы рассматриваем небольшие вариации температуры ΔT 

= T – T0, при которых изменения объёма ΔV = V – V0 и длины ΔL = 

L – L0 твердого тела линейно зависят от ΔT. Поэтому определения 
объёмного и линейного коэффициентов термического расширения 
можно представить в виде  

α = 0

0 0

1 V V

V T T

−
−

,      (29) 

αL = 0

0 0

1 L L

L T T

−
−

.      (30) 

Согласно (30), зависимость длины твердого тела от температуры 
описывается формулой  

L = L0(1 + αLΔT).     (31) 
Основываясь на (31), получим выражение для объёма:  

V = L3 =  L0
3 (1 + αLΔT)3 = L0

3 (1 + 3αLΔT + 3αL
2ΔT 2 + αL

3ΔT 3) ≃ 

≃ L0
3 (1 + 3αLΔT ) = V0

 (1 + 3αLΔT ).    (32) 
Здесь учтено, что и ΔT, и αL – небольшие величины, и поэтому сла-
гаемыми с αL

2ΔT 2 и αL
3ΔT 3 можно пренебречь по сравнению с αLΔT. 

С другой стороны, из соотношения (29) вытекает формула  
V = V0

 (1 + αΔT ).    (33) 
Сопоставляя выражения (32) и (33), получаем  

α = 3αL,      (34) 
то есть, объёмный коэффициент термического расширения твер-
дого тела равен утроенному линейному коэффициенту термиче-
ского расширения. ■ 

Задача. Условие. Стальная балка (строительный конструкционный 
элемент) имеет длину 50 метров при температуре 20 °С. Опреде-
лите, насколько изменится её длина при максимальной (+50 °С) и 
минимальной (–40 °С) температурах эксплуатации.   
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Решение. Коэффициент термического расширения стали практиче-
ски такой же, как железа, αсталь = αFe = 3.6 × 10–5 К–1. Из формулы 
(34) получаем линейный коэффициент термического расширения 
стали  

αL сталь = αсталь / 3 = 1.2 × 10–5 К–1. 
Будем считать, что он не зависит от температуры.  
 Воспользуемся формулой (31).  
Длина балки при +50 °С: ΔT = 30 К, L = 50 ∙ (1 + 1.2 × 10–5 ∙ 30) = 
50.018 м; балка удлинится на 1.8 сантиметра. 
Длина балки при –40 °С: ΔT = –60 К, L = 50 ∙ (1 – 1.2 × 10–5 ∙ 60) = 
49.964 м; балка станет короче на 3.6 см. ■ 
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ГЛАВА 3. ТЕРМОХИМИЯ 

3.1. ТЕПЛОВЫЕ ЭФФЕКТЫ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ. 

ОСНОВНЫЕ ОПРЕДЕЛЕНИЯ 

В этом разделе процитируем Сборник определений в термодина-
мике (Под ред. И.И. Новикова, 1984). Тепловой эффект химиче-

ской реакции – это теплота, поглощаемая (выделяемая) в резуль-
тате химического превращения исходных веществ в продукты реак-
ции в количествах, соответствующих уравнению химической реак-
ции при следующих условиях: 1) единственно возможной работой 
при этом является работа против давления окружающей среды, 2) 
как исходные вещества, так и продукты реакции имеют одинаковую 
температуру.  
Примечания. 1. Тепловой эффект химической реакции, протекаю-
щей при постоянном объеме, и равный изменению внутренней 
энергии системы в процессе, называется «изохорным тепловым 

эффектом».  
2. Тепловой эффект химической реакции, протекающей при посто-
янном давлении, и равный изменению энтальпии системы в про-
цессе, называется «изобарным тепловым эффектом» или «эн-

тальпией химической реакции».  
Энтальпию реакции между веществами, находящимися в 

стандартных состояниях при температуре Т, называют стандарт-

ной энтальпией реакции и обозначают ∆rН°Т (r – reaction). 
Энтальпия образования (теплота образования) − изобар-

ный тепловой эффект химической реакции образования данного хи-
мического соединения из простых веществ, отнесенный к одному 
молю этого соединения. Примечание. Энтальпия образования од-
ного моля химического соединения, характеризуемая тем, что ис-
ходные вещества и продукты химической реакции находятся в 
стандартных состояниях, называется «стандартной теплотой обра-

зования» или «стандартной энтальпией образования», обозначе-
ние: ∆f Н° (f – formation) 
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Энтальпия образования простого вещества в стандартном со-

стоянии равна нулю при любой температуре. Понятие «энтальпия 
образования» используют не только для обычных веществ, но и для 
ионов в растворе. При этом для иона Н+(aq) стандартная энтальпия 
образования в водном растворе полагается равной нулю:  
∆f Н°(Н+,aq) = 0.  

Теплота фазового перехода − теплота, поглощаемая (выделя-
емая) в результате равновесного перехода вещества из одной фазы 
в другую.  

Стандартное состояние − состояние термодинамической си-
стемы, при котором значения некоторых термодинамических функ-
ций принимаются за начало отсчета для этих функций. 1) Для инди-
видуальных жидких или кристаллических веществ при некоторой 
температуре в качестве стандартного состояния принимается их ре-
альное состояние при данной температуре и давлении 1 бар.  
2) Стандартное состояние для индивидуальных газов при некоторой 
температуре - гипотетическое состояние идеального газа при дан-
ной температуре и давлении 1 бар. Оно достигается (в мысленном 
эксперименте), когда при данной температуре газ сначала расширя-
ется до бесконечно малого давления, а затем вновь сжимается, но 
уже по изотерме идеального газа, до давления, соответствующего 
нормальным термодинамическим условиям.  
3) Для каждого из компонентов раствора стандартным состоянием 
является обычно состояние соответствующего индивидуального ве-
щества при тех же температуре и давлении и в том же фазовом со-
стоянии, что и раствор, либо состояние компонента в бесконечно 
разбавленном растворе. Применяются и другие способы выбора 
стандартных состояний.  
 

3.2. ОСНОВНОЙ ЗАКОН ТЕРМОХИМИИ 

Термохимия является разделом химической термодинамики, посвя-
щенным изучению тепловых эффектов химических реакций, и соот-
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ветствующих термодинамических функций (в частности, теплоем-
костей) веществ. Центральными утверждениями термохимии явля-
ются закон Гесса и формула Кирхгофа. 

Вообще говоря, теплота является функцией процесса, то есть 
зависит не только от начального и конечного состояний системы, 
но и от пути перехода, Однако из I-го закона термодинамики сле-
дует, что теплота, которая поступает в закрытую (и способную со-
вершать только работу расширения) систему, при p = const идет на 
изменение энтальпии системы:  

ΔH = QP, 
при V = const идет на изменение её внутренней энергии:  

ΔU = QV. 
Таким образом, в указанных частных случаях количество теплоты 
равно изменению функций состояния, и поэтому не зависит от пути 
перехода. Это является обоснованием закона Гесса – основного за-
кона термохимии.  

Закон Гесса утверждает, что тепловой эффект химической 

реакции при постоянном объеме или при постоянном давлении не 

зависит от способа проведения процесса, а определяется только 

состоянием реагентов и продуктов реакции при условии, что един-

ственной работой, которую может совершать система, является 

работа расширения. 
 Существует огромное число химических реакций, которые не-
возможно осуществить на практике, и для которых недоступно экс-
периментальное определение теплоты. Для них тепловые эффекты 
могут быть рассчитаны с помощью закона Гесса, исходя из найден-
ных в эксперименте теплот других реакций. При этом используют 
метод термохимических циклов. Например, невозможно напрямую 
определить теплоту реакции сгорания водорода с образованием пе-
рекиси водорода,  

Н2(г.) + О2(г.)  → Н2О2(ж.),     (1) 
поскольку такая реакция не идет. Действительно, в обычных усло-
виях основным продуктом взаимодействия 1 моль Н2 и 1 моль О2 
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будет 1 моль воды Н2О, а 0.5 моль О2 не прореагирует. В то же 
время, реакции разложения перекиси водорода  

Н2О2(ж.)  → Н2О(ж.) + ½О2 (г.)    (2) 
и сгорания водорода с образованием воды  

Н2(г.) + ½О2(г.)  → Н2О(ж.),    (3) 
идут нацело, и их тепловые эффекты нетрудно измерить. Это позво-
ляет найти теплоту реакции (1) с помощью закона Гесса.  

Задача. Условие. Требуется определить стандартную энтальпию 
образования чистой жидкой перекиси водорода при 298 К, ∆f 

H°298(Н2О2, ж.), если известны стандартные энтальпии реакции (2) 
разложения жидкой перекиси водорода: ∆2H°298 = –98.0 кДж/моль, и 
реакции (3) сгорания водорода с образованием жидкой воды ∆3H°298 
= –285.8 кДж/моль. 
Решение. Отметим, что реакция образования жидкой перекиси во-
дорода – это реакция (1), причем ∆1H°298 ≡ ∆f H°298(Н2О2, ж.).  

Пусть 1 моль Н2(г.) и 1 моль О2(г.) – это начальное состояние, 
1 моль Н2О2(ж.) – конечное состояние, 1 моль Н2О(ж.) + 0.5 моль 
О2(г.) – промежуточное состояние. Составим термохимический 
цикл, в котором переход от начального к конечному состоянию осу-
ществляется двумя способами: (I) напрямую; или (II) через проме-
жуточное состояние: 
 

Н2(г.) + О2(г.)   
  

Н2О2(ж.) 

Н2О(ж.) + ½О2(г.)   
 
Тепловой эффект образования перекиси водорода по пути (I) равен 
∆f H°298(Н2О2, ж.), по пути (II) – равен ∆3H°298 – ∆2H°298. Здесь 
учтено, что реакция Н2О(ж.) + ½О2 (г.) → Н2О2(ж.)  – это обратная 
реакция (2), поэтому её энтальпия равна –∆2H°.  

По закону Гесса, тепловые эффекты вдоль путей (I) и (II) 
равны друг другу:  

∆3H° 

начальное состояние 

конечное 
состояние 

промежуточное состояние 
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∆f H°298(Н2О2, ж.) = ∆3H°298 – ∆2H°298.   (4) 

Из равенства (4) можно найти энтальпию образования жидкой пере-
киси водорода,  

∆f H°298(Н2О2, ж.) = –285.8 – (–98.0) = –187.8 кДж/моль, 
хотя эта величина недоступна прямому экспериментальному опре-
делению. ■ 

Следствие №1 к закону Гесса. Стандартная энтальпия хи-

мической реакции равна разности стандартных энтальпий образо-

вания продуктов реакции и реагентов (с учетом стехиометриче-

ских коэффициентов).  

Задача. Условие. Показать, что (стандартная) энтальпия химиче-
ской реакции  

CO2(г.) + Н2(г.) → СО(г.) + Н2О(г.) 
равна разности (стандартных) энтальпий образования продуктов и 
реагентов.  
Решение. По определению, энтальпия нашей реакции есть разность 
энтальпий продуктов и реагентов: 

∆rH° ≡ H°CO + H°H2O – H°CO2 – H°H2.    (5) 
Энтальпии образования СО2, СО и Н2О – это изменение энтальпий 
в реакциях образования этих соединений из простых веществ: 

С(гр) + О2(г.) → СО2(г.) ∆fH°(CO2) ≡ H°CO2 – H°O2 – H°C (6) 
     ∆fH°(H2) ≡ 0    (7) 
С(гр) + ½ О2(г.) → СО(г.) ∆fH°(CO) ≡ H°CO – ½ H°O2 – H°C (8) 

Н2(г.) + ½ О2(г.) → Н2О(г.) ∆fH°(H2O) ≡ H°H2O – ½ H°O2 – H°H2   (9) 
Определяем разность энтальпий образования с учетом равенств (6 – 
9) и видим, что она равна выражению (5) энтальпии реакции: 

∆fH°CO + ∆fH°H2O – ∆fH°CO2 – ∆fH°H2 = H°CO – ½ H°O2 – H°C + 
+ H°H2O – ½ H°O2 – H°H2 – (H°CO2 – H°O2 – H°C) – 0 = 

= H°CO + H°H2O – H°CO2 – H°H2 = ∆rH°. ■ 

Задача. Условие. Определите тепловой эффект реакции  
CaO(тв.) + SO3(ж.) → CaSO4(тв.)     (10) 

при температуре 298 К и давлении 1 бар, если известны стандарт-
ные энтальпии образования участников реакции при 298 К. 
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Решение. Составим термохимический 
цикл, где начальное состояние:  
Ca(тв.) + S(ромб.) + 2О2(г.), конечное со-
стояние: CaSO4(тв.).  

Из начального в конечное состояние 
можно прийти двумя путями: (I) осуществить реакцию образования 
CaSO4(тв.) Ca(тв.) + S(ромб.) + 2О2(г.) → CaSO4(тв.). Тепловой эф-
фект вдоль пути (I) равен энтальпии образования CaSO4(тв.), 
∆fH°(CaSO4). 
(II) синтезировать CaO(тв.) и SO3(ж.) из элементов, а затем прове-
сти реакцию между ними. Тепловой эффект вдоль пути (II) равен 
∆fH°(CaO) + ∆fH°(SO3 ж.) + ∆10H°. 
 
 

Ca(тв.) +   S(ромб.) +   2О2(г.)  CaSO4(тв.) 
    

CaO(тв.) +   SO3(ж.)   
 

По закону Гесса, тепловые эффекты вдоль обоих путей одина-
ковы, так как начальное и конечное состояние одно и то же. Запи-
шем равенство тепловых эффектов: 

∆fH°(CaSO4) = ∆fH°(CaO) + ∆fH°(SO3 ж.) + ∆10H°, 
и найдем из него искомую энтальпию реакции (10): 

∆10H°298 = ∆fH°(CaSO4) –〔∆fH°(CaO) + ∆fH°(SO3 ж.)〕= 

= –358.0 кДж/моль. 
Видно, что тепловой эффект равен разности  

(∑∆образованияH продуктов) – (∑∆образованияH реагентов).■ 

Задача. Условие. Определите тепловой эффект реакции  
CaO(тв.) + SO3(газ) → CaSO4(тв.)     (11) 

при температуре 298 К и давлении 1 бар, если известны те же дан-
ные, что и в предыдущей задаче, а также энтальпия испарения три-
оксида серы ∆vapH°298(SO3 ж.) = 45.3 кДж/моль. 

 ∆fH°, кДж/моль 
CaO(тв.) −635.1 
SO3(ж.) −441.0 
CaSO4(тв.) −1434.1 

∆fH°(CaSO4) 

+ 1/2 О2  
∆fH°(CaO) 

+ 3/2 О2  
∆fH°(SO3 ж.) 

 

начальное состояние 
конечное 
состояние 
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Решение. Составим термохимический цикл: 
 
 

Ca(тв.)     +     S(ромб.) +   2О2(г.) CaSO4(тв.) 
    

     SO3(ж.)   
    

CaO(тв.)    +     SO3(газ)   
 
Из начального в конечное состояние можно прийти двумя путями:  
(I) осуществить реакцию образования CaSO4(тв.). Тепловой эффект 
по первому пути равен ∆f H°(CaSO4). 
(II) синтезировать CaO(тв.) и SO3(ж.) из элементов, испарить жид-
кий SO3 при 1 бар и 298 К,  а затем провести реакцию между 
CaO(тв.) и SO3(газ). Тепловой эффект по второму пути равен  

∆fH°(CaO) + ∆fH°(SO3 ж.) + ∆vapH°(SO3 ж.) + ∆11H°. 
По закону Гесса, тепловые эффекты вдоль обоих путей одинаковы: 
∆fH°(CaSO4) = ∆fH°(CaO) + ∆fH°(SO3 ж.) + ∆vapH°(SO3 ж.) + ∆11H°. 

Тогда искомая энтальпия реакции (11): 
∆11H°298 = ∆fH°(CaSO4) – 

–〔∆fH°(CaO) + ∆fH°(SO3 ж.) + ∆vapH°(SO3 ж.)〕= 

= –358.0 – 45.3 = –403.3 кДж/моль.■ 

Следствие №2 к закону Гесса. Стандартная энтальпия хи-

мической реакции равна разности стандартных энтальпий сгора-

ния реагентов и продуктов реакции (с учетом стехиометрических 

коэффициентов).  
Стандартная энтальпия сгорания ΔCH° (c − combustion) − 

изобарный тепловой эффект реакции окисления одного моля веще-
ства газообразным кислородом при p(O2) = 1 бар. Теплота сгорания, 
если не оговорено особо, отвечает окислению углерода до СО2(г.), 

∆fH°(CaSO4) 

+ 1/2 О2  
∆fH°(CaO) 

+ 3/2 О2  
∆fH°(SO3 ж.) 

∆vapH°(SO3 ж.) 

конечное 
состояние 

 

начальное состояние 
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водорода до H2O(ж.), для остальных веществ образующиеся про-
дукты указываются. 

Задача. Условие. Показать, что (стандартная) энтальпия химиче-
ской реакции  

C(гр.) + 2Н2(г.) → СН4(г.) 
равна разности (стандартных) энтальпий сгорания реагентов и про-
дуктов.  
Решение. По определению, энтальпия нашей реакции есть разность 
энтальпий продуктов и реагентов: 

∆rH° ≡ H°CН4 − 2H°H2 – H°C.     (12) 
Запишем реакции сгорания и выражения их энтальпий: 

СН4(г.) + 2О2(г.) → СО2(г.) + 2Н2О(ж.) 
∆cH°CH4 ≡ H°CO2 + 2H°H2Oж – 2 H°O2 – H°CН4  (13) 

С(гр.) + О2(г.) → СО2(г.) ∆cH°C ≡ H°CO2 – H°O2 – H°C  (14) 
Н2(г.) + ½ О2(г.) → Н2О(г.) ∆cH°H2 ≡ H°H2Oж – ½ H°O2 – H°H2 (15) 

Определяем разность энтальпий сгорания реагентов и продуктов с 
учетом равенств (13 – 15) и видим, что она равна выражению (12) 
для энтальпии рассматриваемой реакции:  
∆cH°C + 2∆cH°H2 − ∆cH°CH4 = (H°CO2 – H°O2 – H°C) + 2(H°H2Oж – ½ H°O2 

– H°H2) – (H°CO2 + 2H°H2Oж – 2 H°O2 – H°CН4) = 
= H°CН4 − 2H°H2 – H°C = ∆rH°. ■ 

Задача. Условие. Определите тепловой эффект реакции образова-
ния метана C(гр.) + 2Н2(г.) → СН4(г.) при тем-
пературе 298 К и давлении 1 бар, если из-
вестны стандартные энтальпии сгорания участ-
ников реакции при 298 К (энтальпии сгорания 
Н2(г.) и СН4(г.) соответствуют образованию 
жидкой воды). 
Решение. Составим термохимический цикл, где начальное состоя-
ние: C(гр.) + 2Н2(г.) + 2О2(г.); конечное состояние: CO2(г.) + 

Н2O(ж.). Из начального в конечное состояние можно прийти двумя 
путями: (I) синтезировать СН4 из элементов, а затем сжечь метан в 
кислороде. Тепловой эффект вдоль пути (I) равен сумме энтальпий 

∆СH°298, 
кДж/моль 

C(гр.) −393.6 
Н2(г.) −285.8 
СН4(г.) −890.3 
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образования и сгорания метана, ∆f H°(CН4) + ∆СH°(CН4). 
(II) по отдельности сжечь графит и водород в кислороде. Тепловой 
эффект вдоль пути (II) равен сумме энтальпий сгорания графита и 
водорода,  ∆СH°(C) + 2∙∆СH°(Н2). 
 
 

C(гр.) +       2Н2(г.)  СН4(г.) 
    

CO2(г.) +      Н2O(ж.)   
 
 

По закону Гесса, тепловые эффекты вдоль обоих путей одина-
ковы: 

∆f H°(CН4) + ∆СH°(CН4) = ∆СH°(C) + 2∙∆СH°(Н2). 
Тогда тепловой эффект реакции образования метана при р = 1 бар, 
то есть, стандартная энтальпия образования метана: 

∆f H°298(CН4) =〔∆СH°298(C) + 2∙∆СH°298(Н2)〕– ∆СH°298(CН4) = 

= −393.6 + 2∙(−285.8) – (–890.3) = –74.9 кДж/моль. 
Видно, что тепловой эффект равен разности  

(∑∆сгоранияH реагентов) – (∑∆сгоранияH продуктов).■ 

Следствие №3 к закону Гесса. Энтальпия химической реак-
ции равна разности энтальпий растворения реагентов и продуктов 
реакции (с учетом стехиометрических коэффициентов). 

Интегральной энтальпией растворения называют измене-
ние энтальпии в процессе растворения конечного количества веще-
ства в определенном (конечном) количестве растворителя. Эта ве-
личина зависит от концентрации раствора и может быть измерена 
экспериментально. Первая интегральная энтальпия растворения 
представляет собой тепловой эффект растворения 1 моля вещества 
в бесконечно большом количестве растворителя. Она является 
стандартной энтальпией растворения, соответствующей компо-
ненту в бесконечно разбавленном растворе. Первая интегральная 

∆fH°(CН4) 

+ О2  
∆СH°(C) 

+ О2  
∆СH°(Н2) 

 

начальное состояние 

конечное состояние 
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энтальпия растворения в опыте не определяется, её находят экстра-
поляцией экспериментальных данных. 

Задача. Условие. Даны энтальпии растворе-
ния участников реакции  
3CaO(тв.) + B2O3(тв.) → Ca3B2O6(тв.)  
в 1н. HCl при температуре 298 К и давлении 1 
бар, с образованием бесконечно разбавленного раствора компонен-
тов. Показать, что тепловой эффект реакции, ∆rH°, равен разности 
энтальпий растворения реагентов и продуктов, и определить его ве-
личину. 
Решение. Составим термохимический цикл, где начальное состоя-
ние: 3CaO(тв.) + B2O3(тв.); конечное состояние: раствор №3.  
 
 
3CaO(тв.) +  B2O3(тв.)    Ca3B2O6(тв.) 
   

Раствор №1 +    Раствор №2   Раствор №3 
 
 
Из начального в конечное состояние можно прийти двумя путями:  
(I) провести реакцию 3CaO(тв.) + B2O3(тв.) → Ca3B2O6(тв.), а затем 
растворить продукт в 1н. HCl. Тепловой эффект вдоль пути (I) ра-
вен ∆rH° + ∆раствH°(Ca3B2O6). 
(II) растворить 3 моль CaO(тв.) и 1 моль B2O3(тв.) в 1н. HCl и сме-
шать растворы №1 и №2. Так как растворы бесконечно разбавлен-
ные, при их смешении теплота не выделяется и не поглощается. 
Тепловой эффект вдоль пути (II) равен  
3∙∆раствH°(CaO) + ∆раствH°(B2O3). 
По закону Гесса, тепловые эффекты вдоль обоих путей одинаковы, 
так как начальное и конечное состояние одно и то же:  

∆rH° + ∆раствH°(Ca3B2O6) = 3∙∆раствH°(CaO) + ∆раствH°(B2O3). 
Отсюда получаем  

∆rH° = 3∙∆раствH°(CaO) + ∆раствH°(B2O3) − ∆раствH°(Ca3B2O6) = 

∆раствH°, ккал/моль  
CaO(тв.) −46.38 
B2O3(тв.) −32.86 

Ca3B2O6(тв.) −82.42 

 

начальное состояние 

конечное состояние 
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= 3·(−46.38) – 32.86 –(−82.42) = − 89.58 ккал/моль. 

Видно, что тепловой эффект равен разности  
(∑∆растворения H реагентов) – (∑∆растворения H продуктов).■ 

 

3.3. СВЯЗЬ МЕЖДУ ИЗОХОРНЫМ ТЕПЛОВЫМ 

ЭФФЕКТОМ ∆rU И ЭНТАЛЬПИЕЙ РЕАКЦИИ ∆rH.  

Из определения энтальпии следует, что ∆rH = ∆rU + ∆r(pV). 
Значение слагаемого ∆r(pV) определяется мольными объёмами Vi 
участников реакции. Для реакции, в которой участвуют только 
твердые тела или жидкости, величиной ∆r(pV) можно пренебречь ⇒  

⇒ ∆rU = ∆rH. 
Для реакции, в которой участвуют газы, считают, что 
∆r(pV) = ∆rn·RT, где ∆rn – изменение числа молей газообразных 
участников реакции ⇒ 

⇒ ∆rU = ∆rH − ∆rn·RT. 
Например, для реакции образования жидкого бензола  

6C(гр) + 3Н2(г.) → С6Н6(ж.), 
∆rn = −3  ⇒  ∆f U°(С6Н6, ж.) = ∆f H(С6Н6, ж.) + 3RT. 

Задача. Условие. Определите тепловые эффекты при постоянном 
объёме и температуре 298 К для реакций CaO(тв.) + SO3(ж.) → 
CaSO4(тв.) (10) и CaO(тв.) + SO3(газ) → CaSO4(тв.) (11), если из-
вестны их тепловые эффекты при постоянном давлении ∆10H°298 = –
358.0 кДж/моль, ∆11H°298 = –403.3 кДж/моль. 
Решение. Тепловой эффект реакции при постоянном объёме равен 
изменению внутренней энергии системы при протекании в ней хи-
мической реакции. Воспользуемся формулой ∆rU = ∆rH − ∆rn·RT, 
где ∆rn – изменение числа молей газообразных участников реакции.  
Для реакции (10), ∆10n = 0, ∆10U°298 = ∆10H°298 = –358.0 кДж/моль. 
Для реакции (11), ∆11n = –1, ∆11U°298 = ∆11H°298 – (–1)RT = 

= –403.3 кДж/моль + 8.3145∙298.15 Дж/моль = 
= –403.3 + 2.479 = –400.8 кДж/моль. ■ 



Глава 3. Термохимия  77 

 
3.4. ФОРМУЛА КИРХГОФА. ТЕПЛОЕМКОСТЬ И 

ВЫСОКОТЕМПЕРАТУРНЫЕ СОСТАВЛЯЮЩИЕ 

ЭНТАЛЬПИИ 

Как упоминалось ранее, состояние чистого вещества полностью 
определяется двумя термодинамическими параметрами состояния. 
Наиболее удобно в качестве таких параметров состояния использо-
вать температуру и давление. При этом все термодинамические 
свойства вещества являются их функциями. В частности, энталь-
пию вещества можно представить в виде  

H(T, p) = H(T0, p0) +
0 0

T P

PT P T

H H
dT dp

T p

∂ ∂+
∂ ∂  = 

= H(T0, p°) + o

0

T P

P

T P T

H
C dT dp

p°

∂+
∂  . 

Основной вклад в изменение энтальпии вносит варьирование 
температуры, а вклад вариаций давления небольшой; кроме того, 
большинство экспериментов проводят при давлении, практически 
равном атмосферному, p ≈ p° = 1 бар. В результате температура 
оказывается важнейшим фактором, определяющим энтальпию ве-
щества, и её влияние необходимо учитывать всегда. В то же время, 
роль давления во многих случаях незначительна. Поэтому в термо-
химии центральное значение имеет зависимость энтальпии веще-
ства от температуры (при постоянном давлении p° = 1 бар), которая 
представляется выражением 

H°(T) ≡ H(T,  p°) = H°(T0) + o

0

T

P

T

C dT ,   (16) 

где p° = 1 бар – давление в стандартном состоянии, H°(T) – энталь-
пия в стандартном состоянии (при давлении 1 бар и любой задан-
ной температуре Т), H°(T0) ≡ H(T0, p°) – энтальпия в стандартном 
состоянии и при температуре T0.  
 Рассмотрим химическую реакцию  

aA + bB → yY + zZ.     (17) 
Её энтальпия при температурах T и T0 равна: 
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∆rH°(T) = yHY°(T) + zHZ°(T) – aHA°(T) – bHB°(T),  (18) 

∆rH°(T0) = yHY°(T0) + zHZ°(T0) – aHA°(T0) – bHB°(T0).  (19) 
Энтальпии каждого из участников подчиняются соотношению (16) 
(при условии, что в интервале от T0 до T не происходят фазовые пе-
реходы): 

HA°(T) = HA°(T0) + o
,A

0

T

P

T

C dT ,    (20) 

HB°(T) = HB°(T0) + o
,B

0

T

P

T

C dT ,    (21) 

HY°(T) = HY°(T0) + o
,Y

0

T

P

T

C dT ,    (22) 

HZ°(T) = HZ°(T0) + o
,Z

0

T

P

T

C dT .    (23) 

 
Подставляя выражения (20-23) в (18) и учитывая (19), получаем 
формулу Кирхгофа 

∆rH°(T) = ∆rH°(T0) + o
r

0

T

P

T

C dT∆ ,   (24) 

где  
∆rCP° ≡ yCP°Y + zCP°Z – aCP°A – bCP°B 

– разность теплоемкостей участников реакции (17). Формула 
Кирхгофа (24) является важнейшим соотношением термохимии, по-
скольку позволяет определить тепловой эффект реакции при темпе-
ратуре Т, если для температуры Т0 он известен. При увеличении 
температуры, энтальпия реакции может изменяться в разных 
направлениях (увеличиваться, уменьшаться, или оставаться практи-
чески неизменной) в зависимости от того, какой знак и величину 
имеет разность ∆rCP°. 
 В справочниках принято представление температурных зави-
симостей теплоемкости веществ с помощью полиномиальных ин-
терполяционных формул, которые справедливы не при всех значе-
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ниях температуры, а в определенных интервалах. Эти формулы ис-
пользуют при расчете тепловых эффектов реакций при различных  
температурах.  

Задача. Условие. Рассчитайте энталь-
пию образования метана при темпе-
ратуре 1000 К, если ∆f Н°298(СН4) = 
−74.9 кДж/моль, а зависимости теп-
лоемкостей участников реакции от температуры, которые представ-
ляются формулами СР°/Дж моль−1К−1 = а + b∙T + c∙T 2.  
Решение. Будем использовать формулу Кирхгофа. Запишем реак-
цию образования метана  

С(гр) + 2H2(г.) = СН4(г.). 
На основе приведенных в таблице коэффициентов температурной 
зависимости теплоемкости, получим выражение для изменения теп-
лоемкости в реакции:   
∆rCP° = CP°СН4 – CP°С – 2CP°Н2 = –36.2 + 1.5 × 10–2 ∙ Т + 1.1 × 10–5 ∙ Т 2. 
Найдем интеграл  

1000 1000
2

298 298

( )r r r rР dT a bT cT dTС∆ = ∆ + ∆ + ∆ =°   

2 2 3 31 1
(1000 298) (1000 298 ) (1000 298 )

2 3r r ra b c= ∆ − + ∆ ⋅ − + ∆ ⋅ − = 

2 2 2 5 3 31 1
36.2 (1000 298) 1.5 10 (1000 298 ) 1.1 10 (1000 298 )

2 3
− −= − ⋅ − + ⋅ ⋅ − + ⋅ ⋅ −  

= –36.2 ∙ 702 + 1.5 × 10–2 ∙ 4.556 × 105 + 1.1 × 10–5 ∙ 3.245 × 108 = 
= –25412 + 6834 + 3970 = –15009 Дж/моль = –15.009 кДж/моль 

Энтальпия образования метана при 1000 К 

∆f Н°1000(СН4) = ∆f Н°298(СН4) +
1000

o
r

298
PC dT∆ = 

= –74.9 – 15.0 = –89.9 кДж/моль.■ 
 Теплоемкость является важнейшим термодинамическим свой-
ством вещества. Наибольшее применение для характеристики раз-
личных чистых веществ находит стандартная теплоемкость СР° – 

 a b∙102 c∙105 
С(гр.) −3.4 4.7 −2.2 
H2(г.) 28.3 0.1 0.1 
СН4(г.) 17 6.4 −0.9 
∆r −36.2 1.5 1.1 
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теплоемкость при постоянном давлении 1 бар (а для газов, эта теп-
лоемкость еще и соответствует идеально-газовому состоянию). Теп-
лоемкость зависит от температуры, причем она равна нулю при Т 
→ 0. Теплоемкость позволяет охарактеризовать температурную за-
висимость термодинамических функций, в частности, найти зависи-
мость энтальпии вещества от температуры. Действительно, из опре-
деления теплоемкости  

СР = 
P

H

T

∂
∂

 

следует, что при постоянном давлении (например, при p° = 1 бар) и 
отсутствии в температурном интервале от 0 до Т фазовых перехо-
дов, энтальпия твердого тела определяется равенством 

H°(T) = H°(0) + o
, .

0

T

P твC dT . 

Для жидкости выражение энтальпии имеет похожий вид и дополни-
тельно учитывает скачкообразное возрастание энтальпии при фазо-
вом переходе – плавлении: 

H°(T) = H°(0) +
.

o
, .

0

Tпл

P твC dT +  ∆пл.H° + o
, .

.

T

P жидк

Tпл

C dT . 

Здесь ∆пл.H° – энтальпия плавления вещества при его температуре 
плавления Тпл., СР°тв. и СР°жидк. – теплоемкости твердого тела и жид-
кости, причем все свойства соответствуют внешнему давлению 1 
бар.  

Энтальпия реального газа при давлении 1 бар определяется 
равенством   

H(T) = 

= H°(0) +
.

o
, .

0

Tпл

P твC dT + ∆пл.H° +
.

o
, .

.

Tкип

P жидк

Tпл

C dT  + ∆исп.H + ,
.

T

P газ

Tкип

C dT , 

где ∆исп.H – энтальпия испарения жидкости при Т = Ткип. с образова-
нием реального газа при р = 1 бар, СР газ – теплоемкость реального 
газа при этом давлении. Для газа в стандартном состоянии, то есть, 
в состоянии идеального газа при давлении 1 бар, энтальпия равна 
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H°(T) = 

= H°(0) +
.

o
, .

0

Tпл

P твC dT + ∆пл.H° +
.

o
, .

.

Tкип

P жидк

Tпл

C dT  + ∆исп.H° + о

,
.

T

P газ

Tкип

C dT , 

где ∆исп.H° – энтальпия испарения жидкости при Т = Ткип. с образо-
ванием идеального газа при р = 1 бар, СР°газ – теплоемкость идеаль-
ного газа при р = 1 бар. Поскольку теплоемкость любого вещества 
всегда больше нуля, энтальпия является строго возрастающей 
функцией температуры. В точках фазовых переходов, энтальпия 
увеличивается скачкообразно на величину, равную энтальпии фазо-
вого перехода.  

Рассмотрим пример. В верхней части рис. 15 показана зависи-
мость теплоемкости этилена от температуры при постоянном давле-
нии 1 бар (дана теплоемкость реального вещества, в том числе для 
газа – теплоемкость реального газа при р = 1 бар (Eucken, Parts 
1933; Egan, Kemp 1937)). Соответствующая температурная зависи-
мость энтальпии изображена ниже. За уровень отсчета принята эн-
тальпия твердого этилена при 0 К и 1 бар. Видно, что энтальпия 
строго возрастает и имеет скачки при фазовых переходах. 
 В наших формулах для энтальпии фигурирует величина H°(0), 
которая имеет смысл энтальпии твердого тела при Т → 0 К и р = 1 
бар. Важно отметить, что значение H°(0) неизвестно и в принципе 
не может быть найдено. Это вытекает из того, что внутренняя энер-
гия U всегда определена с точностью до неизвестной постоянной – 
величины внутренней энергии при Т → 0. С точностью до такой же 
постоянной определена и энтальпия, причем H°(0) = U°(0). Из ска-
занного следует, что определенной величиной является не сама эн-

тальпия, а разность〔H°(T) – H°(0)〕между энтальпиями при дан-

ной температуре и при Т → 0. При этом величина〔H°(T) – H°(0)〕

для газа различается в зависимости от того, относится ли значение 
H°(0) к твердому телу или гипотетическому состоянию идеального 
газа при Т → 0.  



Глава 3. Термохимия  82 

 

 
Рис. 15. Зависимости теплоемкости и энтальпии этилена от температуры 

 
 Наряду с теплоемкостями, в термохимических расчетах нахо-
дят применение так называемые высокотемпературные составля-

ющие энтальпии веществ ⟨H°(T) – H°(T0)⟩i: 

⟨H°(T) – H°(T0)⟩i ≡ o
,

0

T

P i

T

C dT . 

Обычно их определяют относительно температуры T0 = 25 °С = 
298.15 К:  

⟨H°(T) – H°(298)⟩i ≡ o
,

298

T

P iC dT . 

Учитывая равенства (20-23), интеграл с теплоемкостями в формуле 
Кирхгофа для реакции (17) можно выразить через высокотемпера-
турные составляющие энтальпии: 
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o
r

0

T

P

T

C dT∆ = z⟨HZ°(T) – HZ°(T0)⟩ + y⟨HY°(T) – HY°(T0)⟩ – 

– a⟨HA°(T) – HA°(T0)⟩ – b⟨HB°(T) – HB°(T0)⟩.   (25) 
В результате формула Кирхгофа (24) преобразуется к виду  

∆rH°(T) = ∆rH°(T0)  +〔z⟨H°(T) – H°(T0)⟩Z + y⟨H°(T) – H°(T0)⟩Y – 

– a⟨H°(T) – H°(T0)⟩A – b⟨H°(T) – H°(T0)⟩B〕.  (26) 

Выражение (26) аналогично формуле Кирхгофа и применяется для 
расчета теплового эффекта при температуре Т, если он известен для 
Т0. Преимуществом формулы (26) является отсутствие необходимо-
сти в интегрировании; её можно использовать, если доступны спра-
вочные данные по высокотемпературным составляющим энтальпии 
участников реакции.  

Задача. Условие. Рассчитайте энтальпию образования метана при 
температуре 1000 К, если ∆f Н°298(СН4) = −74.9 
кДж/моль, и известны высокотемпературные со-
ставляющие энтальпии участников реакции при 
температуре 1000 К. 
Решение. Реакцию образования метана имеет вид  
С(гр) + 2H2(г.) = СН4(г.). Рассчитаем для неё раз-
ность высокотемпературных составляющих энтальпии:  

〔⟨H°1000 – H°298⟩СН4 – ⟨H°1000 – H°298⟩С – 2⟨H°1000 – H°298⟩Н2〕= 

= 38.2 – 11.8 – 2 ∙ 20.7 = −15.0 кДж/моль. 
Энтальпия образования метана при 1000 К 

∆f Н°1000(СН4) = ∆f Н°298(СН4) + 

+〔⟨H°1000 – H°298⟩СН4 – ⟨H°1000 – H°298⟩С – 2⟨H°1000 – H°298⟩Н2〕= 

= –74.9 – 15.0 = –89.9 кДж/моль. ■ 

Задача. Условие. В эксперименте определили, что энтальпия сгора-
ния паров этилового спирта при 32.5°С и 1 атм равна –1408.04 
кДж/моль. Конечными продуктами реакции горения были газооб-
разный СО2 и жидкая вода: С2Н5ОН(г.) + 3О2(г.) = 2СО2(г.) + 
3Н2О(ж.). Энтальпия испарения этилового спирта при 32.5°С  
 

H°1000−H°298, 
кДж/моль 

С(гр.) 11.8 
H2(г.) 20.7 
СН4(г.) 38.2 
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∆исп.H° = 41.841 кДж/моль. Определите стан-
дартные энтальпию сгорания и изменение 
внутренней энергии при сгорании жидкого 
этилового спирта при 25 °С. Теплоемкости 
участников реакции приведены в таблице.  
Решение. Разница между давлением в экспе-
рименте, 1 атм = 101325 Па, и в стандартном состоянии, 1 бар = 
100000 Па, невелика, поэтому будем считать, что давление в экспе-
риментах практически равно давлению в стандартном состоянии.   

Найдем энтальпию сгорания жидкого этанола при 32.5 °С: 
∆СH°32.5(С2Н5ОН ж.) = ∆исп.H°32.5(С2Н5ОН) +  ∆СH°32.5(С2Н5ОН г.) = 

= 41.841 – 1408.04 = –1366.20 кДж/моль. 
Здесь использован закон Гесса, а сгорание жидкости представлено 
как последовательность процессов испарения жидкости и горения 
её пара. 
 Разность теплоемкостей участников реакции 

∆rCP° = 2∙37.1 + 3∙75.3 – 111.5 – 3∙29.4 = 100.4 Дж моль–1К–1. 
Для нахождения энтальпии сгорания жидкого этанола при 25 °С ис-
пользуем формулу Кирхгофа.  

∆СH°298.15(С2Н5ОН ж.) = ∆СH°305.65(С2Н5ОН ж.) – 
305.65

o
r

298.15
PC dT∆ = 

= –1366.20 – 100.4 ∙ 7.5 ∙ 1 × 10–3 = 
= –1366.20 – 0.753 = –1366.95 кДж/моль. 

 В реакции сгорания жидкого этанола, изменение числа молей 
газообразных участников реакции  

∆rn = 0 + 2 – 3 – 0 = –1. 
Тогда стандартное изменение внутренней энергии при сгорании 

∆СU°298.15(С2Н5ОН ж.) = ∆СH°298.15(С2Н5ОН ж.) – (–1)∙RT = 
= –1366.95 + 8.3145 ∙ 298.15 ∙ 1 × 10–3 = 

= –1366.95 + 2.48 = –1364.47 кДж/моль. ■ 
  

СP°, Дж моль–1К–1 
С2Н5ОН(ж) 111.5 
О2(г) 29.4 
СО2(г) 37.1 
Н2О(ж) 75.3 
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3.5. ПОНЯТИЕ О КАЛОРИМЕТРИИ 

Приборы для измерения количества теплоты в химической реакции 
(или других процессах, напр., при растворении) носят название ка-

лориметров. Существует большое число различных типов калори-
метров и соответствующих им калориметрических методик.  

Один из простых вариантов калориметра для определения 
суммарного количества теплоты, выделяющейся или поглощаемой 
в каком-либо процессе, от его начала и до завершения, представ-
ляет собой термоизолированную водяную баню с термометром, в 
которую погружен реактор ("калориметрическая бомба"). В реактор 
помещают реагенты (например, органическое вещество и кислород-
газ) и инициируют протекание реакции. Если определяют теплоту 
растворения, то калориметр может не иметь реактора - исследуемое 
вещество просто растворяют в воде в калориметре. После того, как 
реакция (или процесс растворения) завершены, и калориметриче-
ская система пришла в термическое равновесие, определяют изме-
нение температуры системы, ΔТ, между начальным и конечным со-
стояниями. Для нахождения теплоты, поступившей в калориметри-
ческую систему (или поглощенную из неё), величину ΔТ умножают 
на с - тепловое значение калориметра, Q = c·ΔТ.  

Тепловое значение калориметра с представляет собой инте-
гральную теплоемкость калориметрической системы. Его находят в 
предварительных экспериментах, путем проведения в калориметре 
процесса с точно известным значением теплового эффекта Q0 и из-
мерения соответствующего изменения температуры ΔТ0, с = Q0/ΔТ0. 
Наиболее точным методом является определение Q0 по закону Джо-
уля – Ленца. Для этого в калориметр помещают электрическое со-
противление и пропускают через него постоянный электрически 
ток, Q0 = IUt = I2Rt = U2t/R, где I - сила тока, U - напряжение, R - со-
противление, t - время пропускания тока. 
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ГЛАВА 4. ВТОРОЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ 

4.1. ОБРАТИМЫЙ ЦИКЛ КАРНО С ИДЕАЛЬНЫМ ГАЗОМ 

Важнейшей практической задачей человечества является превраще-
ние теплоты, получаемой при сгорании топлива (или в ядерных ре-
акциях), в работу. Это сложная задача: опыт показывает, что пере-
ход теплоты в работу возможен лишь частично, а иногда и вовсе не-
возможен. (В то же время, обратный процесс не вызывает затрудне-
ний: любой вид работы (запасенной энергии) можно полностью и 
легко превратить в теплоту.)  

Устройства, преобразующие теплоту в работу в циклическом 
процессе, имеют обобщенное название «тепловые машины» (см. 
рис. 16). Наблюдения за их действием показывают, что они могут 
перевести в работу только часть полученной теплоты.  

  
Рис. 16. Схема получения работы в 

одноцилиндровой тепловой машине 

Прямой ход машины. 
Происходит поглощение 
теплоты и расширение 
рабочего тела; 
поднимающийся 
поршень вращает диск 
на оси – производится 
работа. 

Q1 

Обратный ход 
машины. Диск 
вращается за счет 
энергии, полученной 
в прямом ходе. 
Происходит сжатие 
и выделяется 
теплота. 

Q2 
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Поэтому термодинамическую схему дей-
ствия тепловой машины можно предста-
вить следующим образом (рис. 17). Тепло-
вая машина (К ) получает от теплового ис-
точника (нагревателя) теплоту Q1, произ-
водит в ходе своего функционирования в 
циклическом процессе работу W и одно-
временно отдает тепловому стоку (холо-
дильнику) теплоту Q2;1 температура 
нагревателя всегда больше температуры 
холодильника. В термодинамике цен-
тральную роль имеет вопрос о наиболее 
эффективной работе тепловых машин, то 
есть, каким образом из теплоты Q1 получить наибольшее количе-
ство работы W. В связи с этим рассматривают термический коэф-

фициент полезного действия (термический КПД) тепловых машин: 

η ≡ 1 2

1 1

W Q Q

Q Q

−= ,    (1) 

где Q1 и Q2 – полученная от нагревателя и отданная холодильнику 
теплоты, W = Q1 – Q2 – произведенная машиной работа. Величина η 
ограничена сверху единицей, однако это значение никогда не мо-
жет быть достигнуто;2 всегда η < 1.Для того, чтобы в прямом ходе 
машины получить максимальную работу, а в обратном – затратить 
минимальную, все процессы должны быть равновесными. Тогда и 
весь цикл будет равновесным, а также и обратимым. Действи-
тельно, при выполнении равновесного цикла в прямом направлении 
наша система (нагреватель, тепловая машина, холодильник) произ-
ведет по отношению к внешним объектам работу W и вернется в 
первоначальное состояние; в ходе цикла в обратном направлении, 

 
1 Подразумевается, что источник и сток теплоты имеют бесконечно большую 
ёмкость, то есть в результате работы тепловой машины их состояние не изме-
няется. 
2 Это утверждение представляет собой одну из формулировок II-го закона тер-
модинамики. 

 
Рис. 17. Термодинамическая 
схема тепловой машины 

НАГРЕВАТЕЛЬ 

Температура Т1 

К 

ХОЛОДИЛЬНИК 

Температура Т2 

Q1 

Q2 

W = 
= Q1 – Q2 
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та же работа W будет забрана от внешних объектов, система и окру-
жающая среда придут в то же самое первоначальное состояние, 
причем каких-либо изменений ни в системе, ни в среде не оста-
нется.3 Для осуществления равновесного цикла нужно, во-первых, 
чтобы перенос теплоты между телами происходил при практиче-
ском равенстве их температур (изотермический перенос теплоты), 
во-вторых, чтобы изменение температуры тела происходило без пе-
реноса теплоты, в равновесном адиабатическом процессе. Таким 
образом, если нагреватель и холодильник имеют постоянные темпе-
ратуры Т1 и Т2, то с теоретической точки зрения наиболее эффек-
тивно осуществлять прием и отдачу теплоты в изотермических про-
цессах (при Т1 = const и Т2 = const), и выполнять переход машины от 
одной температуры к другой в адиабатических процессах.  
 Рабочий цикл тепловой машины, которая работает между 
нагревателем и холодильником с постоянными температурами Т1 и 
Т2 (Т1 > Т2), поглощает теплоту Q1 
и отдает Q2 в изотермических 
процессах при Т1 и Т2, а измене-
ние своей температуры между Т1 
и Т2 осуществляет в адиабатиче-
ских процессах, называется цик-
лом Карно (рис. 18). Этот цикл 
имеет важнейшее значение в тер-
модинамике. Рассмотрим обрати-
мый цикл Карно с идеальным га-
зом, и определим его термиче-
ский КПД. В прямом ходе тепло-
вой машины (рис. 19), сначала 
она получает теплоту Q1 в изотермическом процессе АВ при темпе-
ратуре T1. При этом происходит расширение и производится работа  

 
3 Равновесный процесс в системе является обратимым, если равновесными яв-
ляются также все связанные с ним процессы в окружающих телах. Здесь и да-
лее будем подразумевать, что это условие выполнено, и считать, что термины 
«равновесный процесс» и «обратимый процесс» эквивалентны. 

 
Рис. 18. Цикл Карно 

р

V

Изотерма 

T1 = const

Изотерма 

T2 = const

Q1

Q2

ОТ НАГРЕВАТЕЛЯ

К ХОЛОДИЛЬНИКУ
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CD
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WAB = Q1 = RT1 ln (VB/VA). 

Далее расширение продолжается как адиабатический процесс ВС, и 
производится работа  

WBC = –ΔUT1→T2 = –
Т1

∫
Т2

CV dT 

за счет внутренней энергии газа; при этом он охлаждается до темпе-
ратуры Т2.  

Затем начинается обратный ход машины (рис. 19): изотерми-
ческое сжатие CD, при котором выделяется теплота Q2 и затрачива-
ется работа  

WCD = –Q2 = RT2 ln (VD/VC), 
а потом адиабатическое сжатие DA с затратой работы  

WDA = –ΔUT2→T1 = –
Т2

∫
Т1

CV dT 

и возрастанием температуры газа от Т2 до Т1, а также его внутрен-
ней энергии. Можно видеть, что значения работы на адиабатиче-
ских участках BC и DA равны по абсолютной величине и противо-
положны по знаку, WBC = –WDA. В то же время, работа изотермиче-
ского расширения на участке AB больше работы изотермического 
сжатия на CD, │WAB│>│WCD│. Именно за счет этого машина в 
цикле производит положительную суммарную работу. 

Выражения работы на всех этапах записаны как работа, про-
изводимая системой (тепловой машиной). Поэтому составляющие 
работы WCD и WDA являются отрицательными величинами – в реаль-
ности на участках CD и DA работа не производится, а расходуется. 
Суммарная работа в цикле  

W = WAB + WBC + WCD + WDA = 
= RT1 ln (VB/VA) + RT2 ln (VD/VC).    (2) 

Термический КПД равен отношению работы (2), произведенной ма-
шиной в цикле, к теплоте Q1 = RT1 ln (VB/VA), полученной от нагре-
вателя: 

η = 
1

W

Q
= 

( ) ( )
( )

1 2

1

ln ln

ln
B A D C

B A

V V V VRT RT

R VT V

+
 = 
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= 
( ) ( )

( )
1 2

1

ln ln

l

–

n
B A C D

B A

V V

T

VT

V

T V

V
.    (3) 

 

 
 
 

 

  
Рис. 19. Функционирование тепловой машины, работающей по обратимому 

циклу Карно с идеальным газом 
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Оказывается, что отношения объёмов (VB/VA) и (VC/VD) равны друг 
другу. Чтобы показать это, запишем уравнения адиабат (BC) и 
(AD): 

T1
Cv VB

R = T2
Cv VC

R,     (4) 
T1

Cv VA
R = T2

Cv VD
R.     (5) 

Разделим (4) на (5) и получим 
R R

B C

A D

V V

V V

   
=   

   
 ⇒   B C

A D

V V

V V
= . 

В результате выражение (3) преобразуется к виду 

η = 1 2

1

–T T

T
.      (6) 

Сопоставляя общее определение термического КПД (1) и выраже-
ние (6), получаем для нашей тепловой машины 

1 2

1

Q Q

Q

−
 = 1 2

1

–T T

T
.    (7) 

Мы выяснили, что термический КПД тепловой машины, работаю-
щей по обратимому циклу Карно с идеальным газом, определяется 
только температурами нагревателя и холодильника, и для такой ма-
шины выполняется соотношение (7). Далее будет показано, что со-
отношение (7) справедливо и в намного более общем случае; оно 
играет очень важную роль при формулировке II-го закона термоди-
намики. 
 

4.2. КЛАССИЧЕСКИЕ ФОРМУЛИРОВКИ ВТОРОГО 

ЗАКОНА ТЕРМОДИНАМИКИ 

Классические формулировки II-го закона термодинамики получены 
в результате широкого теоретического обобщения и анализа всего 
предшествующего опыта человечества, относящегося к работе теп-
ловых машин и процессам передачи теплоты. Известно множество 
равносильных формулировок II-го закона; наиболее важными и об-
щепринятыми являются следующие. 



Глава 4. Второй закон термодинамики  92 

 
Клаузиус: Невозможен процесс, единственным результатом кото-

рого был бы переход теплоты от менее нагретого тела к более 

нагретому. 

Томсон (Кельвин) – Планк: Невозможно построить периодически 

действующую тепловую машину, все действие которой сводилось 

бы только охлаждению одного теплового источника (имеющего 

всюду одинаковую температуру) и производству механической ра-

боты (поднятию груза). 

Замечания: 1) Переход теплоты от менее нагретого тела к более 
нагретому возможен за счет затраты механической работы, напри-
мер, это происходит в бытовом холодильнике. 
2) нециклические процессы, в которых работа производится только 
за счет охлаждения теплового источника, возможны. Например, со-
вершение работы при адиабатическом расширении газа.  
 Существует еще формулировка Оствальда, аналогичная по-
стулату Кельвина – Планка: Вечный двигатель 2-го рода (периоди-
чески действующая тепловая машина, которая производит работу 
только за счет охлаждения одного источника теплоты) невозможен. 
Таким образом, классические формулировки II-го закона утвер-
ждают, что тепловая машина производит работу, совершая цикли-
ческий процесс между двумя тепловыми резервуарами с различ-
ными температурами: нагревателем (тепловой источник) и холо-
дильником (тепловой сток). В ходе действия тепловой машины, от-
дача какого-то количества теплоты холодильнику происходит все-
гда. 
 Нетрудно доказать, что формулировки Клаузиуса и Кельвина 
– Планка эквивалентны. Пусть верна формулировка Кельвина – 
Планка, и не верна –Клаузиуса. Возьмем один тепловой резервуар, 
разделим его на две части, переведем теплоту от одной части к дру-
гой, и получим нагреватель и холодильник. Из запаса теплоты 
нагревателя можно получить работу так, чтобы он охладился до 
температуры холодильника. Таким образом, нагреватель исчезнет, 
и останется один тепловой резервуар с температурой холодильника, 
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причем будет получена работа. Такую процедуру можно повторять 
много раз – мы получили тепловую машину, которая производит 
работу только за счет охлаждения одного теплового резервуара. Но 
это невозможно, так как противоречит постулату Кельвина – 
Планка. Следовательно, если выполняется формулировка Кельвина 
– Планка, то должна выполняться и формулировка Клаузиуса.  

 Пусть теперь выполняется формулировка Клаузиуса, но фор-
мулировка Кельвина – Планка не имеет места. Тогда можно полу-
чить механическую работу только за счет охлаждения единствен-
ного источника теплоты, и полностью превратить эту работу в теп-
лоту при более высокой температуре. В результате мы получили 
внутри нашей системы процесс, единственным результатом кото-
рого является переход теплоты от менее нагретого тела к более 
нагретому. Но это невозможно, так как противоречит формули-
ровке Клаузиуса. Следовательно, выполнение постулата Клаузиуса 
обязательно приводит к выполнению постулата Кельвина – Планка. 
 
4.3. ЭНТРОПИЯ. ОБОСНОВАНИЕ ПО КАРНО – КЛАУЗИУСУ 

Из классических формулировок II-го закона термодинамики выте-
кает, что помимо внутренней энергии, имеется еще одна функции 
состояния термодинамической системы. Обоснование существова-
ния новой функции состояния выполнено Клаузиусом, который ос-
новывался на трудах Сади Карно. Рассуждения Карно – Клаузиуса 
опираются на теоремы о КПД тепловых машин – на лемму Карно и 
её следствия. 
Лемма Карно: термический КПД η тепловой машины, работаю-

щей по обратимому циклу Карно (К), не может быть меньше КПД 

η' любой другой тепловой машины (К'), работающей по циклу 

между теми же температурами нагревателя и холодильника:  
η  ≥ η'. 

Доказательство. Для доказательства, рассмотрим две тепловые 
машины К и К', работающие между одними и теми же нагревателем 
и холодильником (рис. 20). Машина К является обратимой, поэтому 
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сделаем так, что она работает в обратном 
направлении: получает работу W, и за 
счет этого берет от холодильника теплоту 
Q2 и отдает нагревателю теплоту Q1, при-
чем  

W = Q1 – Q2, 
Q1 > Q2.    (8) 

Выберем размеры машин таким образом, 
чтобы работа W' = Q1' – Q2', производи-
мая в машине К', полностью использова-
лась в машине К: W' = W,  

Q1' – Q2' = Q1 – Q2.   (9) 
 Используем метод доказательства 
от противного. Нам надо доказать  

η ≥ η'. 
Рассмотрим противоположный случай: пусть  

η < η'.       (10) 
Согласно определению КПД (1), это означает, что  

1 2 1 2

1 1

' '
'

Q Q Q Q

Q Q

− −< .     (11) 

Принимая во внимание равенство (9), получаем из (11) 

1 1

1
'

1
Q Q

<  ⇒ Q1' < Q1 ⇒ Q1 – Q1' > 0.  (12) 

Равенство (12) показывает, что нагреватель поглощает теплоту 
Q1 – Q1'. 

Преобразуем соотношение (9) и учтем неравенство (12): 
Q2 – Q2' = Q1 – Q1' > 0, 

то есть  
Q2 – Q2' > 0. 

В результате мы имеем, что всё действие суммарной тепловой ма-
шины К + К' сводится к тому, что от холодильника забирается теп-
лота Q2 – Q2' > 0, и та же самая теплота Q2 – Q2' = Q1 – Q1' > 0 пере-
дается нагревателю. Мы получили противоречие со II-м законом 

 
Рис. 20. Две сопряженные 
тепловые машины, используемые 
при доказательстве леммы Карно 

 НАГРЕВАТЕЛЬ 
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термодинамики в форме постулата Клаузиуса. Причина этого про-
тиворечия – в исходном допущении η < η' (10). Следовательно, 
утверждение (10) неправильно и не имеет места. Тогда остается 
только альтернативный вариант η ≥ η', что и требовалось доказать.■ 

Теорема Карно – Клаузиуса: КПД тепловой машины, работающей 

обратимо по циклу Карно, не зависит от природы рабочего тела, а 

зависит только от температур нагревателя и холодильника.  

Доказательство. Пусть две тепловые машины К и К', работают по 
циклу Карно между одними и теми же температурами нагревателя 
и холодильника, причем машина К функционирует обратимо, а ма-
шина К' может быть либо обратимой, либо необратимой.  

Рассмотрим случай, когда К' обратима. По лемме Карно 
должно быть  

η' ≥ η.       (13) 
Однако известно, что машина К обратима, и поэтому из леммы 
Карно также вытекает, что  

η ≥ η'.       (14) 
Неравенства (13) и (14) должны выполняться одновременно, по-
этому имеем 

η = η'. 
Таким образом, когда две любые машины работают по одному и 
тому же обратимому циклу Карно, их термические КПД равны.  

Очевидно, что будут равны между собой КПД любого числа 
тепловых машин, работающих по одинаковым циклам Карно: 

η = η' = η'' = η''' = … .      (15) 
Машины К, К', К'', К''', … различаются между собой только приро-
дой рабочего тела. Равенство (15) доказывает, что их КПД от при-
роды рабочего тела не зависит. В одной из машин, рабочим телом 
может быть идеальный газ, и тогда её КПД определяется равен-
ством (6). В результате мы имеем 

η = η' = η'' = η''' = … = 1 2

1

–T T

T
,   (16) 

что и доказывает теорему. ■ 
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 Теорема Карно – Клаузиуса имеет важнейшее значение в тех-
нической термодинамике, поскольку позволяет определить макси-
мально возможные КПД тепловых машин. Однако её роль этим не 
ограничивается. На основе теоремы Карно – Клаузиуса установлено 
существование еще одной термодинамической функции состояния, 
и это позволяет создать математический аппарат термодинамики.  

Рассмотрим обратимый цикл Карно с произвольным рабо-
чим телом. С учетом определения КПД (1), равенство (16) можно 
записать в виде  

1 2

1

Q Q

Q

−
 = 1 2

1

–T T

T
.    (17) 

Преобразовав (17), получим  

1 2

1 2

0
Q Q

T T
− = .     (18) 

С этого момента, скорректируем систему знаков для теплоты. 
Изменение состоит в том, что покидающая систему теплота (Q2) бу-
дет отрицательной величиной. Входящая теплота (Q1) остаётся по-
ложительной, как и прежде. Тогда равенство (18) для обратимого 
цикла Карно примет вид  

1 2

1 2

0
Q Q

T T
+ = .     (18) 

Оно говорит о том, что сумма отношений теплоты, входящей или 
выходящей из системы, к температуре, при которой происходит 
теплообмен, равно нулю. 

Рассмотрим какой-либо обратимый цикл, не являющийся цик-
лом Карно. В таком цикле, теплообмен осуществляется в неизотер-
мических процессах. Разделим этот цикл адиабатами так, что он бу-
дет представлять собой совокупность очень большого числа беско-
нечно тонких циклов Карно. Получим, что наш цикл эквивалентен 
сумме этих элементарных циклов Карно: количества принимаемой 
и отдаваемой теплоты и произведенная работа одинаковы. Для каж-
дого из элементарных циклов Карно справедливо равенство (18): 
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1 2

1 2

0j j

j j

Q Q

T T

δ δ
+ = , 

поскольку теплообмен в них происходит на бесконечно коротких 
изотермических участках. Для рассматриваемого большого цикла 

1 2

1 2

0j j

j jj j

Q Q

T T

δ δ
+ =  . 

причем суммирование производится по всем элементарным циклам 
Карно. Переменив обозначения индексов суммирования, имеем для 
нашего цикла  

0i

i i

Q

T

δ = , 

или в пределе, когда толщина элементарных циклов Карно стре-
мится к нулю:  

Q

T

δ
� = 0.      (20) 

Как известно, определяющим свойством любой функции со-
стояния (F ) является равенство нулю интеграла по замкнутому кон-
туру от её дифференциала: ∮ dF = 0. Выражение (20) показывает, 
что существует новая функция состояния термодинамический си-
стемы, дифференциал которой в обратимом процессе равен δQ/Т. 
Клаузиус, который впервые осуществил эти теоретические вы-
кладки, предложил для новой функции название «энтропия» и обо-
значение «S». Таким образом, существует функция состояния – эн-
тропия, причем в обратимом процессе её дифференциал  

dS = δQ/Т.      (21) 
Как отмечено выше, теплота не является функцией состояния, 

и её бесконечно малое количество δQ – не полный дифференциал. 
Соотношение (21) показывает, что частное δQ и Т становится пол-
ным дифференциалом, то есть, 1/Т является интегрирующим мно-
жителем для теплоты.  

Рассмотрим тепловую машину, работающую по необрати-

мому циклу Карно. Из леммы Карно следует, что её КПД строго 
меньше, чем КПД обратимой машины, функционирующей между 
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теми же температурами нагревателя и холодильника. Принимая во 
внимание равенство (16), имеем для необратимого цикла Карно  

1 2

1

q q

q

−
 < 1 2

1

–T T

T
, 

или 

1 2

1 2

0
q q

T T

−+ < . 

Рассмотрев далее произвольный необратимый цикл и осуще-
ствив рассуждения, аналогичные приведенным выше, можно полу-
чить, что для необратимого цикла вместо равенства (20) будет 
иметь место неравенство 

q

T

δ
� < 0.       (22) 

 Выясним, каким образом дифференциал энтропии связан с ве-
личиной δq/T в необратимом процессе. Рассмотрим цикл, в целом 
необратимый, и состоящий из обратимого и необратимого участков 
(рис. 21). Пусть q обозначает теплоту, которой система обменива-
ется с окружающей средой в необратимом процессе, Q – в обрати-
мом. Неравенство (22) имеет место для всего цикла: 

(2) (1)

(1) (2)

0

необр обр

q Q

T T

δ δ+ <  .      (23) 

Для обратимого участка воспользуемся равенством (21): 
(1) (1)

(2) (2)
обр обр

Q
dS

T

δ =  .      (24) 
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Объединяя (23) и (24) и принимая во 
внимание, что энтропия – это функ-
ция состояния, и её изменение не за-
висит от пути перехода, получаем 

(2) (2)

(1) (1)
необр необр

q
dS

T

δ <  . 

Таким образом, в необратимом про-
цессе  

dS > δq/Т. 
 Все проведенные выше рас-
суждения основаны на классических формулировках II-го закона 
термодинамики. Они показывают, что существует новая, не имею-
щая аналогов в механике, функция состояния термодинамической 
системы – энтропия. Поэтому можно дать еще одну формулировку 
II-го закона: Существует функция состояния термодинамической 

системы – энтропия S; в обратимом процессе в закрытой системе 

dS = δQ/T, где δQ – бесконечно малое количество тепла, передан-

ное системе;  в необратимом процессе dS > δq/T. В общем случае 
можно записать 

dS ≥ δQ/Т.      (25) 
 В системе, которая может обмениваться теплотой и работой с 
окружающей средой, энтропия может как возрастать, так и убывать. 
В изолированной системе теплообмен по определению невозможен, 
δQ ≡ 0, и поэтому выражение (25) имеет вид 

dS ≥ 0.      (26) 
Это означает, что в изолированной системе энтропия является 
только возрастающей функцией. Знак неравенства относится к не-
обратимым или, что то же самое, к неравновесным процессам, знак 
равенства отвечает равновесным процессам или состоянию равно-
весия.  

 
Рис. 21. Цикл, состоящий из 
необратимого и обратимого участков. 

(1)

(2)
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 Сопоставим неравенство (26) и постулат о термодинамиче-
ском равновесии. Можно заключить, что если изолированная си-
стема предоставлена самой себе и изначально находится в неравно-
весном состоянии, то в ней протекают неравновесные процессы (в 
которых dS > 0), ведущие к состоянию равновесия (при равновесии 
dS = 0). По достижении равновесия, изолированная система оста-
ется в этом состоянии сколь угодно долго. Таким образом, самопро-
извольные процессы в изолированной системе характеризуются 
возрастанием энтропии и является неравновесными. Процесс, в ко-
тором энтропия изолированной системы должна убывать, принци-
пиально невозможен. При постоянстве энтропии процесс равнове-
сен, система бесконечно близка к равновесию. На основании этих 
рассуждений, в современной термодинамике, II-й закон формулиру-
ется как закон возрастания энтропии: при любом реальном про-

цессе в изолированной системе энтропия S либо возрастает, либо 

остается неизменной: dS ≥ 0, причем равенство dS = 0 имеет ме-

сто для обратимых (равновесных) процессов. 
 

4.4. ТРЕТИЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ 

Третий закон термодинамики можно изложить двумя способами: 
«Сильная» формулировка – постулат Планка: энтропия пра-
вильно построенного кристаллического тела при абсолютном нуле 

температуры равна нулю: 
0

lim
T →

S = 0. 

«Слабая» формулировка – тепловая теорема Нернста: измене-
ние энтропии любого процесса при абсолютном нуле температуры 

равно нулю: 
0

lim
T →

∆S = 0. 

 Следует отметить, что для внутренней энергии не существует 
утверждения, аналогичного III-му закону – значение внутренней 
энергии при абсолютном нуле неизвестно. Поэтому и внутренняя 
энергия, и энтальпия определены с точностью до произвольной по-
стоянной U0 – энергии при абсолютном нуле.  
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Математический аппарат термодинамики выводится из её первого, 
второго, и третьего законов. Различные формулировки первого и 
второго законов обобщены в табл. 5. 
 
Табл. 5. Различные формулировки первого и второго законов термо-

динамики 

Первый закон Второй закон 

Вечный двигатель 1-го рода не-
возможен. Вечный двигатель 1-
го рода – периодически дей-
ствующая тепловая машина, ко-
торая производила бы механи-
ческую работу, не затрачивая 
при этом эквивалентного коли-
чества теплоты. 

Вечный двигатель 2-го рода не-
возможен (Оствальд). Вечный 
двигатель 2-го рода – периоди-
чески действующая тепловая 
машина, которая производит ме-
ханическую работу только за 
счет охлаждения теплового ре-
зервуара. 

В циклическом процессе в за-
крытой системе  
Q = W,  ∮ (δQ − δW) = 0. 

В циклическом процессе в за-
крытой системе  
∮ δQ/T = 0 (в обратимом цикле) 
∮ δQ/T < 0 (в необратимом 
цикле) 

Существует функция состояния 
термодинамической системы – 
внутренняя энергия U, в закры-
той системе ∆U = Q – W,  
или dU = δQ – δW. 

Существует функция состояния 
термодинамической системы – 
энтропия S; в равновесном (об-
ратимом) процессе в закрытой 

системе dS = δQ/T, где δQ – бес-
конечно малое количество 
тепла, переданное системе;   
в самопроизвольном неравно-
весном (необратимом) процессе 
dS > δQ/T. 
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4.5. ТЕМПЕРАТУРА – ЧАСТЬ II. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКАЯ 

ШКАЛА ТЕМПЕРАТУРЫ 

Температурные шкалы, описанные в предыдущих разделах, осно-
ваны на использовании какого-либо термометрического вещества. 
С помощью II-го закона термодинамики можно построить шкалу 
температур, которая от природы термометрического вещества не 
зависит. Будем исходить из теоремы Карно-Клаузиуса, которая 
утверждает, что КПД тепловой машины, работающей по обрати-
мому циклу Карно, зависит только от температур нагревателя θ1 и 
холодильника θ2, и не зависит от природы рабочего тела:  

η = (Q1 – Q2)/Q1 = ϕ(θ1 ,θ2).      (27) 
Здесь мы пока не используем какую-либо температурную шкалу, θ 
– это эмпирическая температура. Из формулы (27) вытекает, что 
для такой машины отношение теплот, полученной от нагревателя 
и переданной холодильнику, также зависит только от температур 
нагревателя и холодильника:  

Q1 / Q2 = f (θ1, θ2).      (28) 
Чтобы конкретизировать вид функции f (θ1, θ2), рассмотрим 

специально подобранную сложную тепловую машину, которая по-
казана на рис. 22 и рабо-
тает обратимо по циклам 
Карно. Отметим, что если 
машины KI и KIII полу-
чают от нагревателя оди-
наковую теплоту Q1, то к 
холодильнику от машин 
KIII и KII приходит одна и 
та же теплота Q3. Это яв-
ляется следствием тео-
ремы Карно – Клаузиуса, 
поскольку машина KIII и 
составная машина KI +KII 

 
Рис. 22. Сложная тепловая машина, 
используемая для определения вида 

функции f (θ1, θ2) 
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функционируют между одними и теми же нагревателем и холо-
дильником.  

Запишем для тепловых машин KI, KII, KIII соотношения (28): 
Q1 / Q2 = f (θ1, θ2),  Q2 / Q3 = f (θ2, θ3),  Q1 / Q3 = f (θ1, θ3). 

Из выписанных равенств следует, что функции f удовлетворяют 
двум условиям: 

А)  f (θ1, θ2) = f (θ1, θ3) / f (θ2, θ3); 
Б)  f (θ1, θ2) не зависит от θ3. 

Условия (А) и (Б) могут быть выполнены только в том случае, ко-
гда функция f равна отношению значений другой функции, g, кото-
рая зависит только от одной температуры: 

А)  f (θ1, θ2) = f (θ1, θ3) / f (θ2, θ3) 
Б)  f (θ1, θ2) не зависит от θ3. 

       ⇒    f (θ1, θ2) =
( )
( )

1

2

θ
θ

g

g
. 

 Таким образом, для тепловой машины, работающей по обра-
тимому циклу Карно, равенство (28) принимает вид 

Q1 / Q2 = g(θ1) / g(θ2),     (29) 
где g – некоторая функция, которая зависит только от эмпириче-
ской температуры одного источника теплоты.  
 С помощью выражения (29) можно построить термодинамиче-
скую шкалу температур. Термометрическим свойством в данном 
случае является количество теплоты. Функцию g(θ) можно выбрать 
достаточно произвольным образом из соображений удобства (с уче-
том некоторых ограничений). Выберем  

g(θ) = Θ, 
где Θ – температура в термодинамической шкале. Для того, чтобы 
термодинамическая шкала полностью совпадала с абсолютной иде-
ально-газовой шкалой (чтобы было Θ = Т ), возьмем реперную 
точку – тройную точку воды (тт), и положим, что её температура  

Θтт = 273.16 ° термодинамической шкалы = Ттт = 273.16 К. 
Процедура определения температуры в термодинамической 

шкале такова. Пусть например система, температуру которой тре-
буется определить, нагрета выше тройной точки воды. Построим 
тепловую машину, функционирующую по обратимому циклу 
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Карно, в которой холодильник – это вода в тройной точке, а нагре-
ватель – наша система. Измерим теплоты Q1 и Q2. Температуру 
найдем из формулы 

1

2 273.16
Q

Q
= Θ

. 

Если наша система охлаждена ниже тройной точки воды, то при 
определении её температуры вода будет выступать в качестве 
нагревателя.  
 Важно отметить, что отношение теплот Q1/Q2, используемое 
для определения температуры в термодинамической шкале, никак 
не зависит от природы термометрического вещества – рабочего 
тела в тепловой машине. Действительно, отношение теплот одно-
значно выражается через термический КПД цикла Карно:  
Q1/Q2 = 1/(1 – η), а он, согласно теореме Карно – Клаузиуса, не зави-
сит от природы рабочего тела.  
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ГЛАВА 5. МАТЕМАТИЧЕСКИЙ АППАРАТ 

ТЕРМОДИНАМИКИ 

5.1. ОСНОВНЫЕ ПОЛОЖЕНИЯ 

Математический аппарат термодинамики основан на аксиомах – 
первом, втором и третьем законах термодинамики. Изложим еще 
раз эти законы в том виде, который мы используем для формули-
ровки математического аппарата.  

I-й закон термодинамики является одной из форм закона со-
хранения энергии, то есть, представляет уравнение баланса энергии 

термодинамической системы: в закрытой системе ∆U = Q – W, или  
dU = δQ – δW, 

где Q – полученная системой теплота, W – произведенная системой 
работа, U – внутренняя энергия, которая является функцией состоя-
ния термодинамической системы. Теплота и работа – не функции 
состояния, а функции процесса.  

Работу δW можно представить как сумму работы расширения 
(pdV) и всех других видов работы (полезная работа δWʹ), δW = pdV 

+ δWʹ. Обычно в химической термодинамике рассматривают только 
работу расширения, и I-й закон имеет вид  

dU = δQ – pdV. 
II-й закон термодинамики устанавливает существование 

еще одной функции состояния термодинамической системы – эн-
тропии: существует функция состояния системы – энтропия S; в 

равновесном (обратимом) процессе дифференциал энтропии  

dS = δQ / T, 

где δQ – бесконечно малое количество тепла, переданное системе; 

в неравновесном (необратимом) процессе  

dS > δQ / T. 
III-й закон термодинамики формулирует начальное условие 

для температурной зависимости энтропии. Согласно постулату 

Планка, энтропия правильно построенного кристаллического тела 

при абсолютном нуле температуры равна нулю: 
0

lim
T →

S = 0. 
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Для внутренней энергии не существует утверждения, анало-

гичного третьему закону, и поэтому внутренняя энергия системы 
определена с точностью до произвольной постоянной U0 – энергии 
при абсолютном нуле.  
 Фундаментальное уравнение (Гиббса) представляет собой 
комбинацию I-го и II-го законов термодинамики. Для равновесных 
(обратимых) процессов в закрытой системе, которая может совер-
шать только работу расширения, оно имеет вид  

dU = TdS – pdV.      (1) 
Для неравновесных (необратимых) процессов, комбинация I-го и II-
го законов приводит к неравенству  

dU < TdS – pdV. 
Оно используется при теоретическом исследовании состояния тер-
модинамического равновесия и движения к нему. В данном разделе 
мы будем рассматривать равновесные процессы и соответствующее 
фундаментальное уравнение (1).  
 Как известно, состояние простой термодинамической системы 
(закрытая система, содержащая одну фазу чистого вещества, и спо-
собная совершать лишь работу расширения) зависит только от двух 
независимых переменных (параметров состояния), а все остальные 
термодинамические величины являются их функциями. В прин-
ципе, выбор параметров состояния достаточно произволен. Можно 
например, в качестве таких параметров рассматривать энтропию S и 
объём V;1 тогда внутренняя энергия является их функцией:  

U = U (S, V), 
причем её дифференциал определяется равенством (1).  

В открытой системе, изменение внутренней энергии может 
происходить ещё и за счёт изменения количества вещества в си-
стеме. В этом случае, внутренняя энергия зависит также и от числа 
молей компонентов n1, n2, …:  

 
1 Другие варианты выбора независимых параметров состояния простой си-
стемы: S, p; T, V,  T, p. В практической работе наиболее удобны параметры T, 
V, или T, p. 
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U = U (S, V, n1, n2, …), 

и её дифференциал имеет вид 

dU = TdS – pdV + 
1 , , 2, 3,...S V nn

U

n

∂
∂

dn1 + 
2 , , 1, 3,...S V nn

U

n

∂
∂

dn2 + … . 

Частная производная внутренней энергии по числу молей k-го ком-
понента, при постоянстве энтропии, объёма и числа молей осталь-
ных компонентов, называется его химическим потенциалом и обо-
значается буквой «µ»:  

µk ≡ 
, ,k S V i kn

U

n
≠

∂
∂

– химический потенциал k-го компонента. 

Таким образом, для открытой системы (которая может совершать 
только работу, связанную с изменением объёма), фундаментальное 
уравнение представляется выражением 

dU = TdS – pdV + µ1 dn1 + µ2 dn2 + … .   (2) 
 

5.2. ФОРМЫ ФУНДАМЕНТАЛЬНОГО УРАВНЕНИЯ 

 Фундаментальное уравнение  
dU = TdS – pdV + Σµkdnk    (3) 

содержит только функции состояния и их дифференциалы, и не со-
держит функции процесса (Q или W). Это позволяет построить ма-
тематический аппарат термодинамики, основанный на разделе клас-
сического математического анализа − свойствах дифференциалов и 
частных производных функций многих переменных.  

Вначале рассмотрим различные выражения фундаментального 
уравнения. 

Выражение через энтальпию:  
Дифференцируем определение энтальпии  

H ≡ U + pV  ⇒ dH = dU + pdV + Vdp 
(используем правило дифференцирования произведения функций). 
Подставляем фундаментальное уравнение (3) в выражение для dH:  

dH = TdS – pdV + Σµkdnk + pdV + Vdp, 
откуда получается 
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dH = TdS + Vdp + Σµkdnk.    (4) 
 Определим новые функции состояния: 

Энергия Гельмгольца F ≡ U – TS, 

Энергия Гиббса G ≡ U + pV – TS = H – TS, 
и запишем фундаментальное уравнение в виде равенств для диффе-
ренциалов этих функций. 

Выражение через энергию Гельмгольца:   
Дифференцируем определение энергии Гельмгольца  

F ≡ U – TS  ⇒ dF = dU − TdS − SdT 
(используем правило дифференцирования произведения функций). 
Подставляем фундаментальное уравнение (3) в выражение для dF:  

dF = TdS – pdV + Σµkdnk − TdS − SdT, 
откуда следует  

dF = –SdT – pdV + Σµkdnk.    (5) 
Выражение через энергию Гиббса:  

Дифференцируем определение энергии Гиббса  
G ≡ U + pV – TS  ⇒ dG = dU + pdV + Vdp – TdS – SdT 

(используем правило дифференцирования произведения функций). 
Подставляем фундаментальное уравнение (3) в выражение для dG:  

dG = TdS – pdV + Σµkdnk + pdV + Vdp – TdS – SdT, 
откуда следует  

dG = –SdT + Vdp + Σµkdnk.    (6) 
Выполненные математические действия составляют применение 
преобразования Лежандра к функции U = U (S, V, n1, n2, …), 
 Термодинамические переменные, которые стоят под знаками 
дифференциала в правой части фундаментального уравнения (3), 
(4), (5) или (6) называются естественными переменными соответ-
ствующей функции. Внутренняя энергия, энтальпия, энергии Гель-
мгольца и Гиббса являются функциями естественных переменных:  

U = U(S,V,n1,n2,…),  H = H(S,p,n1,n2,…), 
F = F(T,V,n1,n2,…),  G = G(T,p,n1,n2,…). 
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В закрытой системе, зависимость от количества вещества от-

сутствует, и функции состояния имеют следующие естественные 
переменные: 

U = U (S, V), H = H (S, p),  F = F (T, V),  G = G (T, p). 
 

5.3. ИНТЕГРИРОВАНИЕ ФУНДАМЕНТАЛЬНОГО 

УРАВНЕНИЯ 

Исходное фундаментальное уравнение для внутренней энергии (3) 
содержит дифференциалы только экстенсивных функций, а множи-
тели перед дифференциалами – интенсивные переменные. Благо-
даря этому его можно проинтегрировать. Рассмот-
рим однородную систему, находящуюся в состо-
янии термодинамического равновесия, так что 
температура T, давление p, и значения химиче-
ских потенциалов компонентов µk постоянны 
во всех частях системы. Разделим систему на 
одинаковые очень малые части. Для каждой из них 
внутренняя энергия и энтропия равны dU и dS, объём частицы ра-
вен dV, и она содержит dn1, dn2, … молей компонентов. Величины 
U, S, V, n1, n2, … являются экстенсивными (аддитивными), и по-
этому их значения для всей системы равны сумме значений во всех 
частицах:  

U = ∑dU,  S = ∑dS,  V = ∑dV,  n1 = ∑dn1,  n2 = ∑dn2, … . 
Для каждой частицы выполняется фундаментальное уравнение 

dU = TdS – pdV + µ1 dn1 + µ2 dn2 + … . 
Получим из него выражение внутренней энергии системы – про-
суммируем энергии всех частиц: 

U = ∑dU = 

= ∑(TdS – pdV + µ1 dn1 + µ2 dn2 + …) = 

= T ∑dS – p∑dV + µ1 ∑dn1 + µ2 ∑dn2 + … = 

= TS – pV + µ1 n1 + µ2 n2 + … . 
Таким образом, проинтегрированное фундаментальное уравнение 
(3) имеет вид 
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U = TS – pV + µ1 n1 + µ2 n2 + … .   (7) 
 Другие формы фундаментального уравнения (4 - 6) проинте-
грировать подобным образом невозможно, поскольку в них под зна-
ками дифференциала появляются интенсивные переменные, а экс-
тенсивные становятся множителями перед дифференциалами. Для 
того, чтобы получить интегральные представления H, F, G, надо 
воспользоваться определениями этих функций, и подставить в них 
выражение (7). В результате имеем 

H = TS + Σµknk, 

F = – pV + Σµknk, 

G = Σµknk.      (8) 
Ниже дана сводка различных выражений фундаментального урав-
нения, функций состояния и их естественных переменных.  
 

Функция состояния Внутренняя энергия U 

Фундаментальное уравнение dU = TdS – pdV + Σµkdnk 

Естественные переменные S, V, n1, n2, n3, … 

Интегральное представление U = TS – pV + Σµknk 

Функция состояния Энтальпия H ≡  U + pV 

Фундаментальное уравнение dH = TdS + Vdp + Σµkdnk 

Естественные переменные S, p, n1, n2, n3, … 

Интегральное представление H = TS + Σµknk 

Функция состояния Энергия Гельмгольца F ≡  U – TS 

Фундаментальное уравнение dF = –SdT – pdV + Σµkdnk 

Естественные переменные T, V, n1, n2, n3, … 

Интегральное представление F = – pV + Σµknk 

Функция состояния Энергия Гиббса G ≡  U + pV – TS 

Фундаментальное уравнение dG = –SdT + Vdp + Σµkdnk 

Естественные переменные T, p, n1, n2, n3, … 

Интегральное представление G = Σµknk 
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5.4. ХАРАКТЕРИСТИЧЕСКИЕ ФУНКЦИИ 

По определению, характеристическая функция есть функция со-
стояния термодинамической системы, зависящая от соответствую-
щих независимых термодинамических параметров (от естественных 
переменных), и обладающая тем свойством, что с помощью этой 
функции и её производных по этим параметрам могут быть вычис-
лены все термодинамические свойства системы. Характеристиче-
скими функциями являются  

U = U(S,V,n1,n2,n3…),  H = H(S,p,n1,n2,n3…), 

F = F(T,V,n1,n2,n3…),   G = G(T,p,n1,n2,n3…), 

S = S(U,V,n1,n2,n3…),  S = S(H,p,n1,n2,n3…). 
Если система закрытая, однородная и однокомпонентная, то её ха-
рактеристические функции 

U = U(S,V),    H = H(S,p), 

F = F(T,V),   G = G(T,p), 

S = S(U,V),    S = S(H,p). 
Наибольшее применение имеют функции F = F(T,V) и G = G(T,p). 

Покажем, каким образом можно найти все термодинамиче-
ские свойства системы, исходя, например, из энергии Гельмгольца. 

Задача. Определение термодинамических свойств с помощью 

энергии Гельмгольца F. Условие. Пусть для закрытой системы за-
дана энергия Гельмгольца как функция своих естественных пере-
менных: F = F(T,V). Требуется получить выражения энтропии S, 
давления р, внутренней энергии U, энтальпии H, энергии Гиббса G, 
теплоемкостей CV и CP через F и её производные по естественным 
переменным T и V. 
Решение. Фундаментальное уравнение для энергии Гельмгольца  

dF = –SdT – pdV.     (9) 
Математическое выражение дифференциала функции двух пере-
менных 

dF = 
V

F

T

∂
∂

dT  + 
T

F

V

∂
∂

dV.     (10) 

Сравнивая выражения (9) и (10), делаем вывод, что 
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S = –
V

F

T

∂
∂

,      (11) 

p = –
T

F

V

∂
∂

.      (12) 

Эти соотношения дают возможность рассчитать энтропию и давле-
ние. Следует отметить, что по формуле (12) давление выражено как 
функция температуры и объёма p(T,V) = −(∂F(T,V)/∂V)T. Таким об-
разом, формула (12) представляет термическое уравнение состоя-
ния системы.  

Подставляя S = −(∂F/∂T)V в выражение F ≡ U – TS, получаем  
F = U + T∙(∂F/∂T)V, откуда  

U = F – T 
V

F

T

∂
∂

.      (13) 

Это уравнение Гиббса-Гельмгольца, которое позволяет определить 
внутреннюю энергию.  

Аналогично можно получить выражения энергии Гиббса 

G = F + pV = F – V 
T

F

V

∂
∂

, 

и энтальпии  

H = U + pV = F + TS + pV = F – T 
V

F

T

∂
∂

 – V 
T

F

V

∂
∂

. 

Путём дифференцирования уравнения Гиббса-Гельмгольца 
(13) по температуре, можно найти теплоемкость CV: 

CV = 

= 
V

U

T

∂
∂

 =  
V

F

T

∂
∂

 – 
( )( )V

V

T F T

T

∂ ∂ ∂
∂

 =  
V

F

T

∂
∂

− 
V

F

T

∂
∂

− T 
2

2
V

F

T

∂
∂

= 

= − T 
2

2
V

F

T

∂
∂

.    (14) 

Через энергию Гельмгольца можно выразить не только S, р, U, 
H, G, CV, но и вообще все термодинамические свойства системы. 
Важно отметить, что если мы используем характеристическую 
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функцию F(T,V), то все свойства системы будут определены как 
функции температуры и объёма. В частности, из-за этого для тепло-
емкости CP получится достаточно сложная формула. 

Чтобы избежать громоздких выкладок, для выражения тепло-

емкости CP через энергию Гельмгольца F(T,V ) используем общее 
соотношение (22) между теплоемкостями CP и CV, которое будет 
получено в разделе 5.8.6: 

CP = CV + T 
V

p

T

∂
∂ P

V

T

∂
∂

.    (22) 

Выразим величины в правой части (22) через производные энергии 
Гельмгольца по естественным переменным: формула (14) опреде-
ляет теплоемкость CV  

CV = −T 
2

2
V

F

T

∂
∂

;     (14) 

из равенства (12) следует, что  
2

V

p F

T T V

∂ ∂= −
∂ ∂ ∂

; 

из формулы (24, Глава 2) можно получить  
2 2

2
V TP

V p p F F

T V T V VT

∂ ∂ ∂ ∂ ∂= − = −
∂ ∂ ∂ ∂ ∂∂

. 

Подставляя три вышеприведенные равенства в соотношение (22), 
получаем 

CP = −T 
2

2
V

F

T

∂
∂

+ T 
22 2

2
T

F F

T V V

 ∂ ∂
 ∂ ∂ ∂ 

. 

Полученная формула показывает, каким образом теплоемкость CP 
выражается через производные характеристической функции F(T,V) 
по её естественным переменным T и V. ■ 

Аналогичные выкладки можно провести для любой характе-
ристической функции. В качестве еще одного примера рассмотрим 
определение термодинамических свойств с помощью энергии Гиб-
бса.  
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Задача. Определение термодинамических свойств с помощью 

энергии Гиббса G. Условие. Пусть для закрытой системы задана 
энергия Гиббса как функция своих естественных переменных: G = 

G(T,p). Требуется получить выражения энтропии S, объёма V, внут-
ренней энергии H, и теплоемкости CP через G и её производные по 
естественным переменным T и p. 
Решение. Сравнивая фундаментальное уравнение  

dG = –SdT + Vdp 

 и выражение полного дифференциала  

dG = 
P

G

T

∂
∂

dT  + 
T

G

p

∂
∂

dp, 

имеем  

S = –
P

G

T

∂
∂

, 

V = 
T

G

p

∂
∂

. 

Последнее уравнение определяется объём как функцию темпера-
туры и давления, то есть дает уравнение состояния нашей системы. 
 Энтальпия и энергия Гиббса связаны соотношением  
H = G + TS, откуда 

H = G – T 
P

G

T

∂
∂

 

(ещё одна форма уравнения Гиббса-Гельмгольца). Дифференцируя 
энтальпию по температуре, получаем выражение теплоемкости 

CP = − T 
2

2
P

G

T

∂
∂

. ■ 

Задача. Условие. Методами статистической термодинамики полу-
чено выражение энергии Гельмгольца газа невзаимодействующих 
одноатомных молекул (например, так можно представить газы He, 
Ne, Ar, Kr, Xe при комнатной или более высокой температуре и не-
высоком давлении) 



Глава 5. Математический аппарат термодинамики 115 

 

F(T,V,n) = nE0 – nRT ln 
3/2

3

(2 )mkT

h

π
A

Ve

nN
. 

Здесь E0 – это нулевая энергия 1 моль газа (неопределенная энергия 
системы при абсолютном нуле), m – масса молекулы газа, k – посто-
янная Больцмана, h – постоянная Планка, e = 2.718… - математиче-
ское число «е». Определите для этого газа уравнение состояния, эн-
тропию, внутреннюю энергию, энтальпию, теплоемкость, энергию 
Гиббса.  
Решение. Без ограничения общности рассмотрим закрытую си-
стему, которая содержит 1 моль вещества. Экстенсивные свойства 
такой системы являются мольными свойствами; в настоящей задаче 
будем обозначать их нижними индексами «m».  

Из условия следует, что мольная энергия Гельмгольца  

Fm(T,Vm) = E0 – RT ln [
3/2

3

(2 )mkT

h

π m

A

V e

N
]. 

Уравнение состояния  

p = – m

m T

F

V

∂
∂

= RT 
mV

∂
∂

(ln [
3/2

3

(2 )mkT

h

π m

A

V e

N
]) = RT 

ln m

m

V

V

∂
∂

 = 
m

RT

V
. 

Это уравнение состояния идеального газа. 

Энтропия Sm(T,Vm) = – m

Vm

F

T

∂
∂

= R ln [
3/2

3

(2 )mkT

h

π m

A

V e

N
] + RT 

3
2T

= 

= R ln [
3/2

3

(2 )mkT

h

π m

A

V e

N
] + 

3
2

R = 

= 
5
2

R + R ln [
3/2

0
3

(2 )mkT

h

π 0m

A

V

N
] + 

3
2

R ln
0

T

T
 + R ln

0

m

m

V

V
. 

Внутренняя энергия Um = Fm + TSm = E0 + 
3
2

RT. 

Энтальпия Hm = Um + pVm = Um + RT = E0 + 
5
2

RT. 

Теплоемкости CVm = 
V

U

T

∂
∂

= 
3
2

R,  CPm = 
P

H

T

∂
∂

= 
5
2

R. 

Энергия Гиббса  
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Gm = Fm + pVm = Fm + RT = E0 – RT ln [
3/2

3

(2 )mkT

h

π m

A

V

N
]. ■ (15) 

 
5.5. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ПОТЕНЦИАЛЫ И 

ПОЛЕЗНАЯ РАБОТА 

По определению, полезной работой Wʹ называют все виды работы, 
совершение которых не связано с изменением объёма системы; 
максимальная работа Wmax ≡ WРАВН – это работа, произведенная 
термодинамической системой в равновесном (обратимом) процессе. 
Рассмотрим закрытую систему, которая может совершать не только 
работу расширения (pdV), но и другие виды работы (δWʹ). Около ра-
боты будем указывать индекс «РАВН», чтобы подчеркнуть, что речь 
идет именно о равновесных процессах. Полная работа есть сумма 
работы расширения и полезной работы:   

δWРАВН = pdV + δWʹРАВН. 
Фундаментальное уравнение имеет вид 

dU = TdS – δWРАВН, 

dU = TdS – pdV – δWʹРАВН. 
Преобразование Лежандра, которое мы выполняем, чтобы получить 
выражения дифференциалов dH, dF, dG, не затронет слагаемое 
δWʹРАВН. В результате, получим формы фундаментального уравне-
ния Гиббса, приведенные в табл. 6. Там же показано, чему равна по-
лезная работа в равновесных процессах (максимальная полезная ра-
бота), протекающих при условии постоянства определенных пара-
метров состояния. 
 По определению, термодинамический потенциал есть харак-
теристическая функция, имеющая размерность энергии, убыль ко-
торой в равновесном процессе, протекающем при условии постоян-
ства двух определенных параметров (S–V, S–p, T–V, T–p), равна по-
лезной работе системы, то есть, полной работе, произведенной си-
стемой, за вычетом работы против внешнего давления. Термодина-
мическими потенциалами являются внутренняя энергия U = U(S,V), 
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энтальпия H = H(S,p), энергия Гельмгольца F = F(T,V), энергия 
Гиббса G = G(T,p). 
 
Табл. 6. Максимальная полезная работа и изменение термодинамиче-
ских потенциалов 

Фундаментальное  
уравнение 

Процесс Максимальная 
полезная работа 

dU = TdS – pdV – δWʹРАВН 
Изохорно- 
адиабатический  
(V = const, S = const) 

δWʹРАВН = – dU, 

WʹРАВН = – ΔUSV 

dH = TdS + Vdp – δWʹРАВН 
Изобарно- 
адиабатический  
(p = const, S = const) 

δWʹРАВН = – dH, 

WʹРАВН = – ΔHSp 

dF = –SdT – pdV – δWʹРАВН 
Изохорно- 
изотермический  
(V = const, T = const) 

δWʹРАВН = – dF, 

WʹРАВН = – ΔFTV 

dG = –SdT + Vdp – δWʹРАВН 
Изобарно- 
изотермический  
(p = const, T = const) 

δWʹРАВН = – dG, 

WʹРАВН = – ΔGTp 

 
Характеристические функции и термодинамические потенци-

алы дают полную информацию о системе, и в частности, позволяют 
определить теплоту и работу различных процессов. Рассмотрим за-
крытую систему, которая может совершать не только работу рас-
ширения, но и другие виды работы.  
Изотермический процесс. Фундаментальное уравнение имеет вид 

dF = –SdT – pdV – δWʹ = –SdT – δW, 
где W – полная работа (суммарная работа всех сил, включая работу 
расширения). При T = const получаем  

dFT = – δW,  

W = –ΔFT, 
то есть, полная работа в равновесном изотермическом процессе 
равна убыли энергии Гельмгольца. 

Теплота, которой система в равновесном изотермическом про-
цессе обменивается с окружением, определяется из II-го закона тер-
модинамики: 
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Q = TΔS. 

Адиабатный процесс. Рассмотрим фундаментальное уравнение  
dU = TdS – pdV – δWʹ = TdS – δW, 

где W – полная работа. При S = const (δQ = 0, адиабатный процесс) 
получаем  

dUS = – δW, 

W = –ΔUS, 
то есть, полная работа в адиабатном процессе равна убыли внутрен-
ней энергии. 
 Для изохорного и изобарного процессов, выражения теп-
лоты через функции состояния (QV = ΔU, QP = ΔH ) получены ранее.  

Полную работу в изобарном процессе можно определить с по-
мощью I-го закона термодинамики:  

ΔU = QP – W, QP = ΔH  ⇒  W = ΔH – ΔU. 
 В результате, теплота и работа в различных процессах выра-
жаются через функции состояния так, как показано в табл. 7. Выра-
жения Q и W в табл. 7 справедливы для всех веществ (газов, жидко-
стей, твердых тел) – не зависят от того, какое именно вещество яв-
ляется рабочим телом. Таким образом, если известны U, S, H, F, то 
проблема расчета теплоты и работы в различных равновесных про-
цессах решена. 
 

Табл. 7. Теплота и работа различных процессов 

Процесс Q W 
Изохорный, V = const ΔU 0 (*) 
Изобарный, p = const ΔH ΔH – ΔU 
Изотермический T = const TΔS –ΔF = TΔS – ΔU 
Изоэнтропный S = const 
(адиабатный δQ = 0) 

0 –ΔU 

(*) В изохорном процессе равна нулю работа расширения. Если 
есть другие виды работы, то они могут быть не равны нулю. 
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5.6. ВТОРОЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ ДЛЯ 

НЕОБРАТИМЫХ ПРОЦЕССОВ. НЕКОМПЕНСИРОВАННАЯ 

ТЕПЛОТА КЛАУЗИУСА. ПОТЕРЯННАЯ РАБОТА 

Реальные процессы всегда является неравновесными (в большей 
или меньшей степени), и в них производится не вся максимально 
возможная работа. В связи с этим, вводят понятие потерянная ра-

бота (W*) - та работа, которую система могла бы произвести, но в 
реальности не произвела. 

Потерянная работа определяется равенством W* = 1 2 1 2
РАВН НЕРАВНW W− −− . 

1 2 1 2, максимально , работа, 
возможная работа (в ко
равновесном процессе),
которую система может
совершить при 

П

переходе
из состоя

отерянная

рабо

с

т
ния 1 в 

ос

* 

тояни

а

е 2

РАВН НЕРАВН
W W

W

− − 
 
   = −  

   
  
 

торую система в 
действительности
совершает при 
переходе из состояния
 1 в состояние 2

 
 
 
 
 
 
 

 

Из опыта следует, что потерянная работа проявляется в форме теп-
лоты, δQi = δW*. Это соответствует закону сохранения энергии.  

Теплота, которая возникает вследствие протекания необрати-
мых процессов внутри самой системы, называется некомпенсиро-

ванной теплотой Клаузиуса и обозначается δQi. Следует отметить, 
что та теплота, которая использована в записи II-го закона термоди-
намики dS ≥ δQ/T, – это теплота, которой система через контроль-
ную поверхность обменивается с окружающей средой; будем обо-
значать её δQe. 
 Второй закон термодинамики имеет вид: для обратимых про-

цессов dS − δQe/T = 0; для необратимых dS − δQe/T > 0. Возникно-
вение в системе при необратимых процессах некомпенсированной 
теплоты приводит к дополнительному возрастанию энтропии на ве-
личину dSi = δQi/T, и поэтому разность между полной энтропией и 

величиной δQe/T можно представить равенством  

dS − δQe/T = dSi = δQi/T. 
II-й закон термодинамики можно представить в виде выражения, 
справедливого и для обратимых, и для необратимых процессов:  
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TdS = δQe + δQi
. 

Если обозначить через Se составляющую энтропии, обусловленную 

теплотой δQe, обратимо приходящей в систему из окружающей 
среды, то  полная энтропия системы S = Se + Si, dS = dSe + dSi, где 

dSe = δQe/T, dSi = δQi/T. 
 Процесс может быть полностью неравновесным (полностью 
необратимым), когда реальной работы вообще не производится. То-
гда W* = Qi = WРАВН. Потерянная работа в полностью неравновес-
ном процессе по величине равна максимальной работе равновес-
ного процесса, и может быть определена по изменению соответ-
ствующего термодинамического потенциала.  

Задача. Условие. Чему равны работа, теплота, ΔS, ΔU, ΔF при: А) 
равновесном изотермическом расширении 1 моль идеального газа 
от V1 до V2; Б) полностью неравновесном (внешнее давление равно 
нулю) изотермическом расширении, при одних и тех же начальных 
и конечных состояниях? 
Решение. При равновесном расширении:  

WРАВН = RT ln (V2/V1),  W* = 0,  Qe = RT ln (V2/V1),  Qi = 0, 
ΔS = R ln (V2/V1),  ΔU = 0,  ΔF = −RT ln (V2/V1). 

При полностью неравновесном расширении, изменения функций 
состояния такие же, как в равновесном процессе, а теплота и работа 
другие: 

ΔS = R ln (V2/V1),  ΔU = 0,  ΔF = −RT  ln (V2/V1), 
WРАВН = 0,   W* = RT ln (V2/V1),  Qe = 0, Qi = RT ln (V2/V1).■ 

Ранее отмечено, что если учитывать в явном виде только теп-
лоту, поступающую в систему из окружающей среду, то объедине-
ние I-го и  II-го законов термодинамики для неравновесных процес-
сов дает неравенство dU < TdS – pdV. Выполним объединение I-го и  
II-го законов с учетом некомпенсированной теплоты. I-й закон тер-
модинамики имеет вид dU = δQe – pdV; для теплоты δQe исполь-
зуем выражение, вытекающее из II-го закона для необратимых про-

цессов, δQe = TdS – δQi. В результате придем к равенству 

dU = TdS – pdV − δQi, или 
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dU = TdS – pdV − TdSi. 

Мы получили фундаментальное уравнение, справедливое и для рав-
новесных, и для неравновесных процессов. Выполнив соответству-
ющее преобразование Лежандра, получим фундаментальное урав-
нение в форме выражения для дифференциала энергии Гиббса  

dG = −SdT + Vdp − δQi, или 
dG = −SdT + Vdp − TdSi. 

 
5.7. СООТНОШЕНИЯ МАКСВЕЛЛА 

В математическом аппарате термодинамики очень важную роль иг-
рают соотношения, включающие производные энтропии по давле-
нию или объёму, или производные p и V по S, – соотношения 

Максвелла для простой термодинамической системы. Они явля-
ются следствиями равенства смешанных вторых производных тер-
модинамических потенциалов.2  

Рассмотрим систему (закрытую), которая может совершать 
только работу расширения.  В качестве примера, выведем соотно-
шение Максвелла, соответствующее внутренней энергии (соотно-
шение Максвелла № 1). Исходим из фундаментального уравнения  

dU = TdS – pdV.      (16) 
Так как внутренняя энергия U является функцией естественных пе-
ременных S и V, её дифференциал  

dU  = 
V

U

S

∂
∂

dS + 
S

U

V

∂
∂

dV.    (17) 

Сравнивая выражения (16) и (17) для dU, имеем  

T =
V

U

S

∂
∂

,  p = – 
S

U

V

∂
∂

. 

Из курса математического анализа известно, что смешанные част-
ные производные равны друг другу (если функции дважды непре-
рывны и дифференцируемы): 

 
2 Существуют аналогичные соотношения Максвелла и для сложных термоди-
намических систем. Они также играют важную роль в термодинамике, однако 
программа нашего курса не требует их рассмотрения.  
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U

V S

∂ ∂ 
 ∂ ∂ 

=
U

S V

∂ ∂ 
 ∂ ∂ 

. 

Дифференцируем T =
V

U

S

∂
∂

по объёму и p = – 
S

U

V

∂
∂

 по энтропии: 

( )T
V

∂
∂

= − ( )p
S

∂
∂

. 

Мы получили соотношение Максвелла №1: 

S V

T p

V S

∂ ∂= −
∂ ∂

 . 

Соотношения Максвелла, соответствующие фундаменталь-
ным уравнениям для U, H, F, G, представлены ниже. Они представ-
ляют собой условия равенства смешанных частных производных 
второго порядка термодинамических потенциалов U, H, F, G.  
 

Табл. 8. Соотношения Максвелла 

№ 

Фундаментальное урав-
нение и первые произ-
водные термодинамиче-
ского потенциала 

Равенство смешан-
ных вторых произ-
водных 

Соотношение 
Максвелла 

1) 
dU = TdS – pdV 

T =
V

U

S

∂
∂

, p = – 
S

U

V

∂
∂

 
U U

V S S V

∂ ∂ ∂ ∂   =   ∂ ∂ ∂ ∂   
 

S V

T p

V S

∂ ∂= −
∂ ∂

  

2) 

dH = TdS + Vdp 

T = 
p

H

S

∂
∂

, V = 
S

H

p

∂
∂

 
H H

p S S p

 ∂ ∂ ∂ ∂  =   ∂ ∂ ∂ ∂   
 

pS

T V

p S

∂ ∂=
∂ ∂

 

3) 
dF = –SdT – pdV 

S = – 
V

F

T

∂
∂

, p = – 
T

F

V

∂
∂

 
F F

V T T V

∂ ∂ ∂ ∂   =   ∂ ∂ ∂ ∂   
 

T V

S p

V T

∂ ∂=
∂ ∂

  

4) 

dG = –SdT + Vdp 

S = – 
p

G

T

∂
∂

,  V = 
T

G

p

∂
∂

 
G G

p T T p

 ∂ ∂ ∂ ∂  =   ∂ ∂ ∂ ∂   
 

pT

S V

p T

∂ ∂= −
∂ ∂
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5.8. ОПРЕДЕЛЕНИЕ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ СВОЙСТВ 

ЧИСТЫХ ВЕЩЕСТВ НА ОСНОВЕ УРАВНЕНИЯ 

СОСТОЯНИЯ И ТЕПЛОЕМКОСТИ 

5.8.1. Общие сведения 

Вообще говоря, термодинамическая система полностью охаракте-
ризована (другими словами, можно определить все её термодина-
мические свойства), если: А) задана её характеристическая функция 
в свои естественных переменных; или Б) известны уравнение состо-
яния системы и зависимость теплоемкости от параметров состоя-
ния. 

Характеристика системы по способу (А), путем задания ха-
рактеристической функции, рассмотрена в предшествующих разде-
лах. В настоящем разделе мы рассмотрим способ (Б): выясним, ка-
ким образом определяются термодинамические свойства простой 
системы, исходя из уравнения состояния и теплоемкости. На прак-
тике, наиболее удобно использовать параметры состояния T, V или 
T, p. Выведем формулы для расчета изменений наиболее важных 
термодинамических функций ΔS(T,V), ΔU(T,V), ΔS(T,p), ΔH(T,p).  

Общий подход состоит в том, что изменение любой функции 
состояния Z, зависящей от двух параметров состояния (например, 
от T и V ), Z = Z (T, V ), можно представить 
в виде  

ΔZ (T, V ) = 
2

1

T

VT

Z

T

∂
∂ dT + 

2

1

V

TV

Z

V

∂
∂ dV. 

Это соотношение является прямым след-
ствием определения полного дифференци-
ала функции двух переменных, 

dZ = 
V

Z

T

∂
∂

dT + 
T

Z

V

∂
∂

dV. 

Изменение функции состояния не зависит 
от пути перехода от состояния (1) к (2), а определяется только са-
мими этими состояниями. Поэтому при расчете ΔZ, мы не обра-

Рис. 23. Путь для расчета  

∆Z (T, V ) на плоскости па-

раметров состояния (T, V ) 

T

V

(1)

(2)
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щаем никакого внимания на реальный путь от (1) к (2), а рассматри-
ваем гипотетический путь, который удобен для вычислений: сна-
чала изменение температуры при V = const, а затем изменение объ-
ёма при T = const. При этом производные (∂Z/∂T)V  и (∂Z/∂V)T  необ-
ходимо выразить через уравнение состояния и теплоемкость с по-
мощью термодинамических соотношений. Таким образом получим 
рабочую формулу для расчета ΔZ. 
 

5.8.2. Расчет энтропии ΔS(T,V) если известны уравнение состоя-

ния p = p(T,V) и теплоемкость CV=CV(T,V) 

Если рассматривать энтропию как функцию T и V, то, со-
гласно свойствам дифференциала функции двух переменных, 
можно записать  

dS = 
V

S

T

∂
∂

dT + 
T

S

V

∂
∂

dV. 

Отсюда следует, что  

ΔS = 
2

1

T

VT

S

T

∂
∂ dT + 

2

1

V

TV

S

V

∂
∂ dV. 

Таким образом, для расчета ΔS(T,V) необходимо знать, чему равны 
производные энтропии по T и V. Производная по объёму определя-
ется соотношением Максвелла №3,  

T V

S p

V T

∂ ∂=
∂ ∂

 . 

Производную (∂p/∂T)V  можно найти непосредственно из уравнения 
состояния.  

Для нахождения производной энтропии по температуре, бу-
дем исходить из фундаментального уравнения  

dU = TdS – pdV. 
Разделим его на дифференциал температуры при условии, что 
объём постоянный. Получим  

V

U

T

∂
∂

= T 
V

S

T

∂
∂

. 
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Так как теплоемкость CV = 
V

U

T

∂
∂

,  имеем 
V

S

T

∂
∂

= VC

T
. 

Таким образом, общая формула расчета энтропии имеет вид  

ΔS(T,V) = 
2

1

T

V

T

C

T dT +
2

1

V

VV

p

T

∂
∂ dV. 

Она справедлива для любого вещества. 

Для частного случая идеального газа 
T V

S p R

V T V

∂ ∂= =
∂ ∂

 . При 

постоянной теплоемкости идеального газа получаем   
ΔS(T,V ) = CV ln (T2/T1) + R ln (V2/V1). 

 

5.8.3. Расчет внутренней энергии ΔU(T,V) если известны уравне-
ние состояния p = p(T,V) и теплоемкость CV=CV(T,V) 

Запишем математические выражения 

dU = 
V

U

T

∂
∂

dT + 
T

U

V

∂
∂

dV, 

ΔU = 
2

1

T

VT

U

T

∂
∂ dT + 

2

1

V

TV

U

V

∂
∂ dV. 

Видно, что для расчета ΔU(T,V) необходимо знать производные  

V

U

T

∂
∂

и 
T

U

V

∂
∂

.  Первая из них есть просто теплоемкость CV = 
V

U

T

∂
∂

.  
Для нахождения производной внутренней энергии по объёму, 

воспользуемся фундаментальным уравнением  
dU = TdS – pdV. 

Разделим его на дифференциал объёма при условии, что тем-
пература постоянная. Получим  

T

U

V

∂
∂

= T 
T

S

V

∂
∂

– p. 

Выразив производную энтропии по объёму выражается с помощью 
соотношения Максвелла №3,  
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T V

S p

V T

∂ ∂=
∂ ∂

 , 

получим выражение  

T

U

V

∂
∂

= T 
V

p

T

∂
∂

– p, 

которое позволяет определить производную внутренней энергии по 
объёму из уравнения состояния. Таким образом, общая формула 
расчета ΔU такова: 

ΔU(T,V ) = 
2

1

T

V

T

C dT +
2

1

V

VV

p
T p

T

 ∂ − ∂ 
 dV. 

Для частного случая идеального газа   

T

U

V

∂
∂

= T 
V

p

T

∂
∂

– p = T·
R

V
– p ≡ 0. 

Если его теплоемкость постоянная, то формула для ΔU  
ΔU(T,V ) = ΔU(T) = CV (T2 – T1). 

От объёма внутренняя энергия идеального газа не зависит.  
 

5.8.4. Расчет энтропии ΔS(T,p) если известны уравнение состоя-

ния V = V(T,p) и теплоемкость CP=CP(T,p) 

Будем рассматривать энтропию как функцию T и p, и запишем  

dS = 
P

S

T

∂
∂

dT + 
T

S

p

∂
∂

dp, 

откуда  

ΔS = 
2

1

T

PT

S

T

∂
∂ dT + 

2

1

p

p T

S

p

∂
∂ dp. 

Производная энтропии по давлению определяется соотношением 
Максвелла №4,  

PT

S V

p T

∂ ∂= −
∂ ∂

 . 

Производную (∂V/∂T)P можно определить непосредственно из урав-
нения состояния.  
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Для нахождения производной энтропии по температуре, бу-

дем исходить из фундаментального уравнения  
dH = TdS + Vdp. 

Разделим его на дифференциал температуры при условии, что дав-
ление постоянное. Получим  

P

H

T

∂
∂

= T 

P

S

T

∂
∂

. 

Так как теплоемкость CP = 
P

H

T

∂
∂

, имеем  

P

S

T

∂
∂

= PC

T
. 

Таким образом, общая формула расчета энтропии имеет вид  

ΔS(T,p) = 
2

1

T

P

T

C

T dT +
2

1

p

Pp

V

T

∂
∂ dp. 

Она справедлива для любого вещества. 

Для частного случая идеального газа  
PT

S V R

p T p

∂ ∂= − = −
∂ ∂

 . 

Если его теплоемкость постоянная, то   

ΔS(T,p) = CP 
2

1

ln
T

T
 – R 2

1

ln
p

p
. 

 

5.8.5. Расчет энтальпии ΔH(T,p) если известны уравнение состо-

яния V = V(T,p) и теплоемкость CP=CP(T,p) 

Запишем математические выражения 

dH = 
P

H

T

∂
∂

dT + 
T

H

p

∂
∂

dp, 

ΔH = 
2

1

T

PT

H

T

∂
∂ dT + 

2

1

p

p T

H

p

∂
∂ dp. 

Видно, что для расчета ΔH(T,p) необходимо знать производные 

P

H

T

∂
∂

и 
T

H

p

∂
∂

.  Первая из них есть просто теплоемкость CP = 
P

H

T

∂
∂

.  
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Для нахождения производной энтальпии по давлению, вос-

пользуемся фундаментальным уравнением  
dH = TdS + Vdp. 

Разделим его на дифференциал давления при условии T = 
const:  

T

H

p

∂
∂

= T 
T

S

p

∂
∂

+ V. 

Производная энтропии по давлению выражается с помощью соот-
ношения Максвелла №4:  

PT

S V

p T

∂ ∂= −
∂ ∂

 , 

откуда 

T

H

p

∂
∂

= −T 
P

V

T

∂
∂

+ V. 

Полученное выражение позволяет определить производную энталь-
пии по давлению из уравнения состояния.  

В результате, общая формула расчета ΔH имеет вид  

ΔH(T,p) = 
2

1

T

p

T

C dT +
2

1

p

pp

V
T V

T

 ∂− + ∂ 
 dp. 

Для частного случая идеального газа   

T

H

p

∂
∂

= −T 
P

V

T

∂
∂

+ V = −T·
R

p
+ V ≡ 0. 

Если его теплоемкость постоянная, то 
ΔH(T ) = CP(T2 – T1). 

От давления энтальпия идеального газа не зависит.  
 
 

5.8.6. Примеры расчета термодинамических функций на основе 

уравнения состояния и теплоемкости 
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Задача. Условие. Получите выражения для расчета изменений в 
изотермическом процессе термодинамических функций U, S, H, F, 

G, CV реального газа, подчиняющегося уравнению ван-дер-Ваальса.   
Решение. Будем рассматривать параметры состояния T и V, причем 
температура T = const, а объём изменяется от V1 до V2. 

Уравнение состояния p(T,V) = 
RT

V b−
 − 

2

a

V
. 

Из фундаментального уравнения для энергии Гельмгольца выте-
кает, что  

T

F

V

∂
∂

= –p. 

Для расчетов также понадобится выражение производной  

V

p

T

∂
∂

= 
R

V b−
. 

Примем во внимание соотношение Максвелла №3, соответствую-
щее энергии Гельмгольца, и получим выражения производных эн-
тропии и внутренней энергии по объёму: 

T

S

V

∂
∂

=
V

p

T

∂
∂

 = 
R

V b−
,  

T

U

V

∂
∂

= T 
T

S

V

∂
∂

– p = T 
V

p

T

∂
∂

– p = 
2

a

V
. 

Теперь мы можем написать формулы для расчета S, F, U: 

ΔS = 
2

1

V

TV

S

V

∂
∂ dV = 

2

1

V

V

R

V b− dV = R 2

1

ln
V b

V b

−
−

. 

ΔF = 
2

1

V

TV

F

V

∂
∂ dV = 

2

1

( )
V

V

p− dV = 
2

1

2

V

V

RT a

V b V

 − + − 
 dV = 

= −RT 2

1

ln
V b

V b

−
−

− 
2 1

a a

V V

 
− 

 
. 

ΔU = 
2

1

V

TV

U

V

∂
∂ dV = 

2

1

2

V

V

a

V dV = −
2 1

a a

V V

 
− 

 
. 
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Легко увидеть, что выполняется справедливое для изотермического 
процесса равенство ΔF = ΔU – TΔS. 

Для расчета изменения энтальпии, требуется найти производ-

ную 
T

H

V

∂
∂

. Будем исходить из фундаментального уравнения 

dH = TdS + Vdp. 
Разделим его на дифференциал объёма при условии T = const, а за-
тем воспользуемся соотношением Максвелла №3: 

T

H

V

∂
∂

= T 

T

S

V

∂
∂

+ V 
T

p

V

∂
∂

= T 

V

p

T

∂
∂

 + V 
T

p

V

∂
∂

. 

Определим из уравнения состояния производную  

T

p

V

∂
∂

= 
( )2

RT

V b

−
−

 + 
3

2a

V
, 

и получим 

T

H

V

∂
∂

= 
RT

V b−
− 

( )2

RTV

V b−
 + 

2

2a

V
= − 

( )2

bRT

V b−
 + 

2

2a

V
; 

ΔH =
2

1

V

TV

H

V

∂
∂ dV = 

( )
2

1

2 2

2
 

V

V

bRT a

VV b

 
− 

 
 

+
− dV = 

2

bRT

V b−
−

1

bRT

V b−
−

2 1

2 2a a

V V

 
− 

 
. 

Энергию Гиббса можно рассчитать с помощью стандартного 
подхода. Для производной по объёму, имеем  

T

G

V

∂
∂

= 
TT

G p

p V

∂ ∂
∂ ∂

=
T

p
V

V

∂
∂

, 

откуда  

ΔG = 
2

1

V

TV

G

V

∂
∂ dV = 

2

1

V

TV

p
V

V

∂
∂ dV. 

Однако, чтобы упростить выкладки и не проводить интегрирова-
ние, воспользуемся формулой ΔG = ΔH – TΔS для изотермического 
процесса, и сразу выпишем ответ:  

ΔG = ΔH – TΔS = 
2

bRT

V b−
−

1

bRT

V b−
−

2 1

2 2a a

V V

 
− 

 
− RT 2

1

ln
V b

V b

−
−

. 
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Теплоемкость CV газа ван-дер-Ваальса от объёма не зависит. В 

этом легко убедиться, если найти производную  

V

T

C

V

∂
∂

=
U

V T

∂ ∂ 
 ∂ ∂ 

=
U

T V

∂ ∂ 
 ∂ ∂ 

=
2

a

T V

∂  
 ∂  

= 0.  

Это значит, что при изменении объёма, при T = const, изменение 
теплоемкости CV равно нулю, ΔCV = 0. ■ 

Задача. Условие. Для некоторого чистого вещества известна зави-
симость теплоемкости от температуры при постоянном давлении p° 
= 1 бар: CP° = a + bT, где a и b – постоянные коэффициенты. Зави-
симость справедлива в интервале от 298 К до определенной темпе-
ратуры T1, причем фазовые переходы в этом интервале не происхо-
дят. Получите выражения энтальпии, энтропии и энергии Гиббса 
этого вещества. 
Решение. Выражения энтальпии и энтропии получаем путем инте-

грирования соотношений 
P

H

T

∂
∂

= CP,  
P

S

T

∂
∂

= PC

T
: 

H°(T) ≡ H(T, p°) = H°298 + o

298

T

PC dT = H°298 + a(T – 298) + 
2
b

(T2 – 2982), 

S°(T) = S°298 +
o

298

T

PC
dT

T = S°298 + a ln
298
T

 + b(T – 298). 

Энергию Гиббса определим интегрированием температурной зави-
симости энтропии:  

G°(T) = G°298 + 
298

T

P

G

T

∂
∂ dT = G°298 – 

1

298

T

S dT = 

= G°298 – ( )
29

o
298

8

ln  –  298
298

T
T

S a b T+ ⋅ + ⋅ 
 
 

 dT = 

= G°298 – TS°298 + 298∙S°298 – a∙T∙( ln
298
T

 – 1) – a∙298 – 
2
b

(T – 298)2 = 

= H°298 – TS°298 – a∙T∙ ln
298
T

 + a∙(T – 298) – 
2
b

(T – 298)2. 
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То же самое выражение для энергии Гиббса получится, если вос-
пользоваться соотношением G° = H° – TS°. 
 Следует отметить, что в выражениях энергии Гиббса и энталь-
пии фигурирует величина H°298, которая содержит неопределенную 
постоянную H°0 – энтальпию при 0 К. Поэтому функции G°(T) и 
H°(T) определены с точностью до этой постоянной. В то же время, 
в силу III-го закона термодинамики, значение энтропии S°(T) явля-
ется полностью определенным. ■ 

Задача. Условие. Пусть для газа известны энтропия S°, энтальпия 
H° и энергия Гиббса G° в стандартном состоянии (газ в состоянии 
идеального газа при давлении 1 бар) и определенной температуре. 
Получите формулы для расчета энтропии S(1), энтальпии H(1) и 
энергии Гиббса G(1) соответствующего реального газа при давле-
нии 1 бар и той же температуре.  
Решение. Мы рассматриваем зависимость термодинамических 
функций от давления р при постоянной температуре T = const. При 
решении задачи необходимо учитывать, что при понижении давле-
ния реальный газ приближается по свойствам к идеальному газу. 
Соответственно, при низком давлении термодинамические функции 
реального и идеального газов совпадают. Например, энтропия  

S реал (p → 0) = S идеал (p → 0).    (16) 
Значения энтропии при p → 0 и p = 1 бар связаны формулой 

S реал (1) – S реал (p → 0) = 
0

1p

Tp

S
dp

p

=

→

∂
∂  = 

1

0p P

V
dp

T→

∂−
∂   (17) 

(мы использовали соотношение Максвелла №4). 

Для идеального газа 
PT

S V R

p T p

∂ ∂= − = −
∂ ∂

 , и поэтому 

S идеал (1) – Sидеал (p → 0) = 
0

1p

Tp

S
dp

p

=

→

∂
∂  = 

0

1

p

R
dp

p→

−  .  (18) 

Вычтем выражение (18) из (17) и примем во внимание равенство 
(16), а также то, что S° ≡ S идеал (1). В результате получим искомое 
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соотношение между энтропиями реального и идеального газов при 
давлении 1 бар:  

S реал (1) = S° +
1

0

реа

p

л

P

R V
dp

p T→

 ∂− 
 ∂ 

 .   (19) 

Аналогично получаем соотношения для энтальпии: 

H реал (1) – H реал (p → 0) = 
0

1p

Tp

H
dp

p

=

→

∂
∂  = 

0

1

Pp

V
V T dp

T→

 ∂− ∂ 
 , 

H° – H идеал (p → 0) = 0 (от давления энтальпия идеального газа не 
зависит), 

H реал (1) = H° +
0

1 е

p

р ал

реал

P

V
V T dp

T→

 ∂−  ∂ 
 ; 

и энергии Гиббса: 

G реал (1) – G реал (p → 0) = 
0

1p

Tp

G
dp

p

=

→

∂
∂  = 

0

1

p

V dp
→
 , 

G° – G идеал (p → 0) =
0

1

p

RT
dp

p→
 , 

G реал (1) = G° +
0

1

p

реал RT
V dp

p→

 − 
 

 .  

Можно видеть, что полученные соотношения связаны равенством  
G реал (1) = H реал (1) – T∙S реал (1). ■ 

Задача. Условие. Рассчитайте энтропию газообразного этилена в 
стандартном состоянии при температуре 298.15 К, если известны 
экспериментальная зависимость теплоемкости этилена от темпера-
туры (в интервале 0 – 300 К ) и параметры фазовых переходов: 
плавление Тпл = 104 К, ΔплH = 3.35 кДж/моль; кипение Ткип = 170 К, 
ΔиспH = 13.4 кДж/моль. Все данные относятся к давлению 1 бар. 
Решение. Температурная зависимость энтропии (при p = const) 
определяется производной 

P

S

T

∂
∂

= PC

T
. 
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Зависимость величины CP/T от температуры рассчитаем из значе-
ний теплоемкости, представленных на рис. 15 (Глава 3). Для вычис-
ления энтропии необходимо интегрирование функции CP/T = f (T); 
его можно выполнить, например, методом трапеций.  

Энтропию твердого этилена (в интервале от 0 К до Тпл) найдем 
по формуле 

S(Тпл) = 
пл

0

(тв)T

PC
dT

T = 52.3 Дж моль–1К–1. 

Было принято во внимание, что согласно III-му закону термодина-
мики, энтропия при 0 К равна нулю. 

При плавлении происходит скачкообразное возрастание эн-
тропии на величину  

ΔплS = ΔплH/Тпл = 32.2 Дж моль–1К–1. 
Энтропия жидкого этилена при температуре кипения 

S(Ткип) = 
пл

0

(тв)T

PC
dT

T + ΔплS + 
кип

пл

(ж)T

P

T

C
dT

T = 

= 52.3 + 32.2 + 33.5 = 118.0 Дж моль–1К–1. 
Энтропия испарения  

ΔиспS = ΔиспH/Ткип = 79.3 Дж моль–1К–1. 
Энтропия газообразного этилена при 298.15 К 

S298 = 
пл

0

(тв)T

PC
dT

T + ΔплS + 
кип

пл

(ж)T

P

T

C
dT

T + ΔиспS + 
298

кип

(газ)P

T

C
dT

T = 

= 52.3 + 32.2 + 33.5 + 79.3 + 21.8 = 219.1 Дж моль–1К–1. 
На рис. 24 показаны использовавшаяся для расчетов функция 
CP/T = f (T) и полученная на её основе температурная зависимость 
энтропии этилена.  

Для вычислений взяты теплоемкости реального жидкого, 
твердого, и газообразного этилена при p = 1 бар, и поэтому полу-
чено значение энтропии этилена – реального газа. Чтобы опреде-
лить энтропию в стандартном состоянии (идеальный газ при p = 1 
бар), воспользуемся соотношением (19).  
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Рис. 24. Зависимость величины CP/T и энтропии этилена от температуры (для га-

зообразного этилена приведены свойства реального газа)  

 
Производную (∂V/∂T )P определим на основе уравнения соостояния 
со вторым вириальным коэффициентом: 

pV = RT + Bp, 
причем второй вириальный коэффициент В является функцией тем-
пературы. Для этилена, производная по температуре второго вири-
ального коэффициента при 298 К равна  

dB/dT = 1 × 10–6 м3 моль–1К–1. 
Из уравнения состояния получаем  
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P

V R dB

T p dT

∂ = +
∂

 ⇒ 
P

R V dB

p T dT

∂− = −
∂

. 

Из соотношения (19) следует, что  

S°298 = S298(1 бар) –
1 бар

0

реал

Pp

R V
dp

p T→

 ∂− 
 ∂ 

 = 

= S298(1 бар) + 
1 бар

0

 

p

dB
dp

dT→
 = S298(1 бар) + 

dB

dT
∙(1 бар) = 

= 219.1 Дж моль–1К–1 + (1 × 10–6 м3 моль–1К–1)∙(1 × 105 Па) = 
= 219.1 + 0.1 = 219.2 Дж моль–1К–1. 

Поправка на переход к идеальному газу оказалась весьма мала. 
Справочное значение энтропии газа этилена  

S°298 = 219.3 Дж моль–1К–1.  ■ 

Задача. Условие. 1 моль свинца, находящийся при 298 К и 1 бар, 
нагревают до 323 К и одновременно сжимают до 1000 бар. Опреде-
лите ΔH, ΔS, ΔG, ΔU и ΔF в этом процессе. Свойства свинца: атом-
ная масса APb = 207.2 г/моль, плотность ρPb = 10.69 г/см3, СР° = 26.4 
Дж моль–1К–1, S°298 = 64.8 Дж моль–1К–1. Считать, что теплоемкость 
не зависит от температуры, плотность не зависит от температуры и 
давления. 
Решение. Параметрами состояния являются температура и давле-
ние. Мольный объём свинца  

V = APb /ρPb  = 19.38 см3/моль = 1.938 × 10–5 м3/моль, 
и он не зависит от температуры и давления. 

Расчет энтальпии.  
T

H

p

∂
∂

= −T 
P

V

T

∂
∂

+ V = 0 + V. 

ΔH = 
2

1

T

PT

H

T

∂
∂ dT + 

2

1

p

p T

H

p

∂
∂ dp = 

2

1

o
T

P

T

C dT + 
2

1

p

p

V dp = 

= 26.4 ∙ (323 – 298) + 1.938 × 10–5 ∙ (1000 – 1)  × 105 = 
= 660 + 1936 = 2596 Дж/моль. 
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Расчет энтропии.  
PT

S V

p T

∂ ∂= −
∂ ∂

  = 0. 

ΔS = 
2

1

T

PT

S

T

∂
∂ dT + 

2

1

p

p T

S

p

∂
∂ dp = СР°

2

1

T

T

dT

T  = 

= СР° ∙ ln (T2/T1) = 2.127 Дж моль–1К–1. 
Энергия Гиббса ΔG = ΔH – Δ(T∙S) =  
                       297 Дж/моль. 
 
 
 

Внутренняя энергия ΔU = ΔH – Δ(p∙V) = ΔH – V(p2 – p1) = 
= 2596 – 1936 = 660 Дж/моль. 

Энергия Гельмгольца ΔF = ΔU – Δ(T∙S) = 
= 660 – 2307 = – 1647 Дж/моль. 

Замечание. Значения ΔG, ΔU, ΔF можно получить и другим, общим 
способом, через интегралы частных производных этих функций по 
параметрам состояния T и p. В данном случае такой способ техни-
чески сложнее, но, конечно, дает те же самые численные резуль-
таты. Покажем это на примере энергии Гельмгольца. Если парамет-
рами состояния являются Т и р, её изменение определяется форму-
лой 

ΔF = 
2

1

T

PT

F

T

∂
∂ dT + 

2

1

p

p T

F

p

∂
∂ dp. 

Производные (∂F/∂T )P и (∂F/∂p)T до сих пор нам не встречались, и 
их необходимо определить. При этом надо учитывать, что по усло-
вию задачи объём от T и p не зависит, то есть  

(∂V/∂T )P = 0,  (∂V/∂p)T = 0. 
Разделим дифференциал функции 

dF = 
V

F

T

∂
∂

dT  + 
T

F

V

∂
∂

dV 

на дифференциал переменной, ∂T, при условии p = const, и получим 
для производной (∂F/∂T )P: 

 = ΔH – T2 ∙ (S°298 + ΔS) + T1∙S°298 = 
2596 – 21617 19310 

 – 2307 
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P

F

T

∂
∂

= 
V

F

T

∂
∂

+ 
T

F

V

∂
∂ P

V

T

∂
∂

 = 
V

F

T

∂
∂

= –S. 

Аналогично, разделив dF на ∂p при условии T = const, имеем 

T

F

p

∂
∂

= 0 + 
T

F

V

∂
∂

T

V

p

∂
∂

= 0. 

Таким образом,  

ΔF = 
2

1

T

PT

F

T

∂
∂ dT = –

298
∫

323
S dT. 

Зависимость энтропии от температуры определяется выражением  
S(T) = S°298 + СР° ln (T/298). 

Проинтегрируем его и получим  
ΔF = – [S°298∙T + СР°∙T∙(ln (T/298) – 1)]323

298 = – 1647 Дж/моль. ■ 

Задача. Условие. Выведите термодинамическое соотношение 
между теплоемкостями CP и CV (справедливое для любого вещества 
независимо от вида уравнения состояния). 
Решение. Продифференцируем определение энтальпии H = U + pV 
по температуре при постоянном давлении:  

CP ≡ 
P

H

T

∂
∂

= 
P

U

T

∂
∂

+ p
P

V

T

∂
∂

.    (20) 

В полученном равенстве необходимо связать производную (∂U/∂T)P 
с теплоемкостью CV = (∂U/∂T )V. Разделим дифференциал внутрен-
ней энергии 

dU = 
V

U

T

∂
∂

dT  + 
T

U

V

∂
∂

dV 

на дифференциал переменной, ∂T, при условии p = const, и полу-
чим: 

P

U

T

∂
∂

= 
V

U

T

∂
∂

 + 
T

U

V

∂
∂ P

V

T

∂
∂

.    (21) 

Принимая во внимание выражение (∂U/∂V )T = T(∂p/∂T )V – p, преоб-
разовываем (21) к виду  
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P

U

T

∂
∂

= CV + (T 
V

p

T

∂
∂

– p)∙
P

V

T

∂
∂

. 

Подставляем полученное равенство в (20) и получаем  

CP = CV + (T 
V

p

T

∂
∂

– p)∙
P

V

T

∂
∂

+ p
P

V

T

∂
∂

= 

= CV + T 
V

p

T

∂
∂ P

V

T

∂
∂

.     (22) 

Формула (22) представляет собой общее термодинамическое соот-
ношение между теплоемкостями CP и CV.  

Слагаемое T∙(∂p/∂T )V∙(∂V/∂T )P определяется уравнением со-
стояния вещества. Например, для идеального газа (pV = RT ), 
T∙(∂p/∂T )V∙(∂V/∂T )P = R, и  

CP = CV + R, 
что совпадает с ранее полученным результатом в разделе 1.7.  
 Слагаемое T∙(∂p/∂T )V∙(∂V/∂T )P можно выразить через термиче-

ские коэффициенты α = 
1

p

V

V T

∂
∂

 и κ = −
1

T

V

V p

∂
∂

. Согласно формуле 

(24, Глава 2),  

PV T

p V V

T pT

α
κ

∂ ∂ ∂= − =
∂ ∂∂

, 

тогда  

T 
V

p

T

∂
∂ P

V

T

∂
∂

= 
2α

κ
TV. 

В результате формула (22) преобразуется к виду  

CP = CV + 
2α

κ
TV.  ■ 
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5.9. ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ. ЗАВИСИМОСТЬ 

ХИМИЧЕСКОГО ПОТЕНЦИАЛА ГАЗА ОТ ДАВЛЕНИЯ 

5.9.1. Общие сведения 

Выражения фундаментального уравнения (3-6) приводят к следую-
щим равносильным определениям химического потенциала как 
частной производной функций U, H, F, G по числу молей опреде-
ленного компонента:  

µk = 
, ,k S V ni k

U

n
≠

∂
∂

= 
, ,k S p ni k

H

n
≠

∂
∂

= 
, ,k T V ni k

F

n
≠

∂
∂

= 
, ,k T p ni k

G

n
≠

∂
∂

. 

При термодинамическом изучении растворов, очень важную 
роль играют парциальные мольные величины (они аналогичны 
мольным свойствам чистых веществ). Согласно определению, пар-

циальной мольной величиной (парциальным мольным свойством) 
является частная производная экстенсивной термодинамической ве-
личины по количеству k-го компонента, при постоянстве темпера-
туры, давления, и количества всех остальных компонентов в си-
стеме. Такие величины будем обозначать чертой сверху и индексом 
соответствующего компонента, например, парциальная мольная 
энергия Гиббса 

 Gk ≡ 
, ,k T p ni k

G

n
≠

∂
∂

. 

Нетрудно видеть, что химический потенциал является парциальной 
мольной энергией Гиббса, 

µk ≡ Gk. 
По отношению к другим рассмотренным функциям это не так – 
парциальные мольные внутренняя энергия, энтальпия или энергия 
Гельмгольца не являются химическим потенциалом.  
 Важнейшим свойством парциальных мольных величин явля-
ется то, что экстенсивное свойство гомогенной многокомпонентной 
системы равно сумме произведений парциальных мольных величин 
на числа молей компонентов. Например, энергия Гиббса многоком-
понентной системы 
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G = k k
k

G n , 

причем это равенство равносильно ранее полученному выражению 
(8).  
 Для чистого вещества (то есть, однородной однокомпонент-
ной системы), химический потенциал представляет собой мольную 
энергию Гиббса. Действительно, зависимость энергии Гиббса как 
экстенсивной величины от количества молей имеет вид  

G (T, p, n) = n∙Gm(T, p),     (23) 
где Gm – мольная энергия Гиббса. Получим выражение химического 
потенциала, продифференцировав (23) по числу молей: 

µ = 
,T p

G

n

∂
∂

= Gm. 

Таким образом, для чистого вещества  
G = µ∙n,     (24) 

µ = Gm = G / n. 
 В дальнейшем будем использовать следующие основные 
определения химического потенциала: для многокомпонентной си-
стемы, химический потенциал – это парциальная мольная энергия 
Гиббса компонента: 

µk = 
, ,k T p ni k

G

n
≠

∂
∂

; 

для чистого вещества, химический потенциал равен его мольной 
энергии Гиббса:  

µ = Gm = G / n. 
 

5.9.2. Зависимость химического потенциала идеального газа от 

давления 

 Запишем фундаментальное уравнение Гиббса для закрытой 
однокомпонентной системы с постоянными Т и р:  

dG = −SdT + Vdp,       
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и сравним его с математическим определением полного дифферен-
циала функции G(T,p): 

dG = 
P

G

T

∂
∂

dT + 
T

G

p

∂
∂

dp. 

Получим  

T

G

p

∂
∂

= V,  или  m

T

G

p

∂
∂

= Vm,  или  
T

p

µ∂
∂

= Vm. 

Для 1 моль идеального газа Vm = RT/p, поэтому 

T
p

µ∂
∂

= 
RT

p
. 

Проинтегрируем это выражение по давлению при постоянной Т и 
получим: 

μ(T,p) = const(T) + RT ln p,    (25) 
где const(T) – постоянная интегрирования, которая не зависит от p, 
но зависит от T. Постоянную интегрирования выразим через вели-
чину химического потенциала при определенном давлении p°. За-
пишем для этого давления равенство (25): 

μ(T,p°) = const(T) + RT ln p°,   (26) 
выразим const(T) из (26) и подставим в (25). В результате имеем 

μ(T,p) = μ(T,p°) + RT ln (p/p°).   (27) 
Формула (27) определяет зависимость химического потенци-

ала идеального газа от давления, причем за начало отсчета прини-
мается величина μ(T,p°). Поэтому говорят, что идеальный газ при 
давлении p° находится в стандартном состоянии. Величина 
μ(T,p°) относится к фиксированному давлению p°, от давления она 
не зависит, и её можно записывать её в виде μ°(T).  

В химической термодинамике принято, что, во-первых, давле-
ние в стандартном состоянии p° = 1 бар, во-вторых, что давление p 
в формуле (27) измеряется в барах. Таким образом, формула зави-
симости химического потенциала идеального газа от давления при-
нимает вид 

μ(T,P) = μ°(T) + RT ln P,   (28) 
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где P = (p, бар)/(1 бар) – безразмерное давление, численно равное 
давлению в барах, μ°(T) – химический потенциал идеального газа 
при давлении 1 бар (в стандартном состоянии). По сути, формула 
(28) определяет отклонения химического потенциала от величины 
μ°(T). Очень важно, что во всех дальнейших выводах химической 
термодинамики используется именно выражение (28) зависимости 
химического потенциала идеального газа от давления. 
Задача. Условие. Исходя из статистического выражения энергии 
Гельмгольца одноатомного идеального газа  

F(T,V,n) = nE0 – nRT ln 
3/2

3

(2 )mkT

h

π
A

Ve

nN
, 

получите выражение химического потенциала этого газа, и пред-
ставьте его в виде выражения, аналогичного (28).  
Решение. Способ 1. Ранее выведена формула (15) мольной энергии 
Гиббса одноатомного идеального газа. Поскольку химический по-
тенциал чистого вещества есть его мольная энергия Гиббса, фор-
мула (15) дает выражение химического потенциала идеального газа 
как функции T и Vm: 

µ = Gm = E0 – RT ln [
3/2

3

(2 )mkT

h

π m

A

V

N
].   (29) 

Способ 2. Химический потенциал может быть вычислен путем диф-
ференцирования энергии Гельмгольца по количеству вещества при 

постоянных T и V, µ = (∂F/∂n)T,V : 

µ = 
,

( , , )

T V

F T V n

n

∂
∂

= 
n

∂
∂

[nE0 – nRT ln 
3/2

3

(2 )mkT

h

π
A

Ve

nN
] = 

= E0 – RT ln 
3/2

3

(2 )mkT

h

π
A

Ve

nN
 + n

n

∂
∂

[E0 – RT ln 
3/2

3

(2 )mkT

h

π
A

Ve

nN
] = 

= E0 – RT ln 
3/2

3

(2 )mkT

h

π
A

Ve

nN
 + nRT 

1
n

= 

= E0 – RT ln [
3/2

3

(2 )mkT

h

π m

A

V

N
]. 

Полученное выражение совпадает с (29). 



Глава 5. Математический аппарат термодинамики 144 

 
 Мы получили выражение химического потенциала как функ-
ции T и Vm. В то же время, формула (28) определяет зависимость 
химического потенциала от температуры и давления. Поэтому 
необходимо выполнить переход к переменным T и p. Для этого вос-
пользуемся уравнением состояния идеального газа Vm = RT/p, пред-
ставим давление в виде  

р(Па) = p(бар)·(105 Па) / (1 бар), 
и тогда  

Vm = 
5

1 бар
10 Па (бар)

RT

p
. 

В результате имеем 

µ = E0 – RT ln [
3/2

3

(2 )mkT

h

π
5(10  Па)A

RT

N ⋅
] + RT ln 

(бар)
(1 бар)
p

= 

= E0 – RT ln [
3/2

3

(2 )mkT

h

π
5(10  Па)A

RT

N ⋅
] + RT ln P. 

Полученная формула аналогична (28), причем химический потен-
циал в стандартном состоянии  

μ°(T) = E0 – RT ln [
3/2

3

(2 )mkT

h

π
5(10  Па)A

RT

N ⋅
]. ■ 

 

5.9.3. Летучесть реального газа 

 Зависимость химического потенциала идеального газа от дав-
ления, определяемая формулой (28), является очень удобной для 
теоретических выкладок. Поэтому исключительно важно, чтобы и 
для реального газа аналогичная зависимость хотя бы по форме сов-
падала с (28). В связи с этим вводится понятие летучести реаль-
ного газа. 
 Летучесть (фугитивность) − термодинамическая величина, 
служащая для записи зависимости химического потенциала реаль-
ного газа от параметров состояния (давления, температуры, со-
става). Для чистого реального газа, летучесть f (T,p) определяется 
соотношениями  

µ(T,p) = μ°(T,p°) + RT ln [f (T,p) / p°],    (30) 
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( )
0

lim
p

f p
→

 = 1 при T = const.      

μ(T,p°) − стандартный химический потенциал реального газа, рав-
ный химическому потенциалу в гипотетическом состоянии, где при 
данной температуре Т и давлении р° = 1 бар газ обладает свой-
ствами идеального газа. Отметим, что в выражениях (28) и (30) ве-

личина µ° одна и та же. 
Размерность летучести – бар. Выражение (30) часто записы-

вают в виде µ(T,p) = μ° + RT ln f (T,p); при этом понятно, что лету-
честь на самом деле делится на стандартное давление p° = 1 бар, по-
этому выражение под знаком логарифма является безразмерным. 

Отношение летучести к давлению называют коэффициентом 

летучести, γ = f /p. Коэффициент летучести – безразмерная вели-
чина; так же, как и сама летучесть, он является функцией Т, р и со-
става смеси. 
 Расчет летучести, или коэффициента летучести, производится 
на основании экспериментальных данных об уравнении состояния 
реального газа V = V(T,p), или на основе экспериментально полу-
ченных изотерм реального газа. Интегрированием выражения 
(∂µ/∂p)T = Vm при T = const получаем для реального и идеального га-
зов (чистые вещества) 

0

p

реал

mV dp = µ реал(p) − µ реал(0),    (31) 

0

p

идеал

mV dp = µ идеал(p) − µ идеал(0).    (32) 

В выражениях (31-32) «0» означает малое давление р → 0, при 

котором выполняется условие f → p (при низких давлениях, реаль-
ный газ приближается по свойствам к идеальному). Поэтому 
µ реал(0) = µ идеал(0).  

Вычтем (32) из (31), и с учетом (28) и (30), получим  

0

( )
p

реал идеал

m mV V− dp = µ реал(T,p) −µ идеал(T,p) = RT ln 
f

p
. 
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Заменим мольный объём идеального газа по формуле Vm

идеал = RT/p, 
и получим окончательное выражение для расчета летучести: 

ln 
f

p
 =

1
RT 0

( )
p

реал

m

RT
V

p
− dp.    (33) 

Уравнение (33) можно переписать с использованием фактора 
сжимаемости реального газа Z реал = pVm

реал/(RT ): 

ln 
f

p
 =

0

1p реалZ

p

−
 dp. 

Последнюю формулу можно использовать для расчета летучести по 
закону соответственных состояний, используя обобщенную зависи-
мость Z реал от приведенных давления и температуры. 

Задача. Условие. Для реального газа с уравнением состояния  
p(Vm – b) = RT, где b – постоянный коэффициент, учитывающий 
собственный объём молекул газа, получите формулу для расчета 
летучести.   
Решение. Выразим мольный объём реального газа через темпера-
туру и давление, Vm = (RT/p) + b, и используем формулу (33): 

ln 
f

p
 =

1
RT 0

( )
p

m

RT
V

p
− dp = 

1
RT 0

p

b dp = 
bp

RT
. 

Таким образом, летучесть (коэффициент летучести) нашего газа 

определяется выражением 
f

p
=exp

bp

RT

 
 
 

. ■ 
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ГЛАВА 6. ОБЩИЕ УСЛОВИЯ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОГО 

РАВНОВЕСИЯ. ФАЗОВЫЕ РАВНОВЕСИЯ 

6.1. ЭКСТРЕМАЛЬНЫЕ СВОЙСТВА 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ ПОТЕНЦИАЛОВ И ЭНТРОПИИ  

Согласно постулату о равновесии, любая термодинамическая си-
стема при заданных (зафиксированных) внешних условиях стре-
мится к состоянию равновесия. Если внешние условия неизменны, 
то система не может выйти из состояния равновесия, и находится в 
нем сколь угодно долго. Общие условия термодинамического рав-
новесия формулируются на основе II-го закона термодинамики, 
утверждающего неравенство для дифференциала энтропии  

TdS ≥ δQ,       (1) 

где δQ – теплота, которой система обменивается с окружающей 
средой. Неравенство в (1) относится к неравновесным процессам, а 
знак равенства соответствует состоянию равновесия (или равновес-
ным процессам).  

В изолированной системе II-й закон имеет вид  
dSU,V,n1,n2… ≥ 0.     (2) 

Индексы «U, V, n1, n2…» обозначают, что эти параметры зафиксиро-
ваны (не изменяются) и определяют состояние нашей системы. 

Неравенство dS > 0 имеет место, когда равновесия нет – си-
стема только движется по направлению к равновесию, а энтропия 
при этом возрастает. Равенство dS = 0 соответствует случаю, когда 
равновесие достигнуто, и энтропия остается постоянной. Таким об-
разом, в состоянии равновесия энтропия изолированной системы 
достигает наибольшего значения – максимума:  

S → Smax, 
В этом состоит экстремальное свойство энтропии (максимум явля-
ется одним из экстремумов). Необходимое условие экстремума – 
равенство нулю первого дифференциала функции: 

dSU,V,n1,n2… = 0. 
Условие максимума в точке экстремума имеет вид 

d2SU,V,n1,n2… < 0 



Глава 6. Условия термодинамического равновесия. Фазовые равновесия 148 

 
и является критерием устойчивости равновесного состояния нашей 
системы. 
 Неравенство (2) можно также получить путем комбинации I-
го и II-го законов термодинамики. Согласно I-му закону, дифферен-
циал теплоты представляется равенством 

δQ = dU + pdV – µ1dn1 + µ2dn2 ... . 
Подставляя его в выражение II-го закона (1), получаем 

TdS ≥ dU + pdV – µ1dn1 – µ2dn2 ... .    (3) 
В изолированной системе U = const, V = const, n1 = const, n2 = const, 
..., и неравенство (3) превращается в (2). 
 Условие термодинамического равновесия в изолированной 

системе также может быть сформулировано через экстремальное 
свойство внутренней энергии системы. Общее неравенство (3) 
можно переписать в виде  

dU ≤ TdS – pdV + µ1dn1 + µ2dn2 ... . 
При этом состояние системы определяется параметрами S, V, n1, n2, 
…, а внутренняя энергия U будет тогда функцией этих параметров.  

В случае изолированной системы, любой контакт системы с 
окружающей средой отсутствует, и все её параметры состояния яв-
ляются неизменными. Тогда неравенство для внутренней энергии 
примет вид 

dUS,V,n1,n2… ≤ 0, 
причем условие dU < 0 отвечает случаю, когда равновесия нет (но 
система движется по направлению к нему). При равновесии имеем 
равенство dU = 0. Таким образом, при термодинамическом равно-
весии в изолированной системе, её внутренняя энергия достигает 
минимального значения: 

U → Umin. 
В этом состоит экстремальное свойство внутренней энергии (ми-
нимум − один из экстремумов). Мы получили второе равносильное 
условие термодинамического равновесия в изолированной системе. 
Необходимое условие экстремума – равенство нулю первого диф-
ференциала функции: при равновесии 
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dUS,V,n1,n2… = 0. 

Условие минимума в точке экстремума  
d2US,V,n1,n2… > 0 

представляет критерий устойчивости равновесного состояния 
нашей системы. 
 Выясним условия термодинамического равновесия в закры-

той системе. Они зависят от выбора независимых параметров со-
стояния системы, то есть, от того, каким образом система взаимо-
действует с окружающей средой. Пусть состояние системы опреде-
ляется параметрами T, V, n1, n2, … (так называемая «система в тер-
мостате»). В каком-либо конкретном состоянии, параметры зафик-
сированы, T = const, V = const, n1 = const, n2 = const, ..., а их диффе-
ренциалы равны нулю. Тогда неравенство (3) для системы в термо-
стате принимает вид  

(TdS ≥ dU)T,V,n1,n2…  ⇒  (dU – TdS ≤ 0)T,V,n1,n2…  ⇒ 

⇒  (dF ≤ 0)T,V,n1,n2… . 
Условие dF < 0 отвечает случаю, когда равновесия нет, но система 
идет к нему, равенство dF = 0 соответствует равновесию. Таким об-
разом, при термодинамическом равновесии в системе в термостате, 
к минимуму стремится энергия Гельмгольца системы: 

F → Fmin. 
Это экстремальное свойство энергии Гельмгольца. Необходимое 
условие экстремума:  

dFT,V,n1,n2… = 0. 
Условие минимума в точке экстремума  

d2FT,V,n1,n2… > 0 
определяет критерий устойчивости равновесия. 
 Если состояние системы описывается параметрами T, p, n1, n2, 
… («система под поршнем»), то в данном конкретном состоянии 
эти параметры зафиксированы: T = const, p = const, n1 = const, n2 = 
const, ... , и их дифференциалы равны нулю. Общее неравенство (3) 
трансформируется следующим образом:  

(TdS ≥ dU + pdV)T,P,n1,n2… ⇒ (dU – TdS + pdV ≤ 0)T,P,n1,n2… ⇒ 
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⇒ (dG ≤ 0)T,P,n1,n2… . 

Отсюда получаем, что при термодинамическом равновесии в такой 
системе к минимуму стремится энергия Гиббса: 

G → Gmin 
 (эстремальное свойство энергии Гиббса). Необходимое условие 
экстремума 

dGT,P,n1,n2… = 0; 
условие минимума в точке экстремума – критерий устойчивости 
равновесия 

d2GT,P,n1,n2… > 0. 
Может возникнуть следующий вопрос. Пусть, например, мы 

имеем систему под поршнем в определенном состоянии, с фиксиро-
ванными значениями параметров T = const, p = const, n1 = const, n2 = 
const, ... (dT = 0, dp = 0, dn1 = 0, dn2 =0, …). Тогда из-за изменения 
каких переменных, дифференциал энергии Гиббса может быть 
меньше нуля, dGT,P,n1,n2… < 0, при отсутствии равновесия? Ответ со-
стоит в том, что в неравновесном состоянии системы, её энергия 
Гиббса зависит не только от T, p, n1, n2, ... (внешние переменные), но 
еще и от внутренних переменных, описывающих отклонения от рав-
новесия. Например, если чистое газообразное вещество не нахо-
дится в состоянии равновесия, то помимо температуры и давления, 
определяемых внешними воздействиями на систему, нужно задать 
еще распределение плотности газа внутри системы. Если имеется 
неравновесная газовая смесь, способная к химической реакции, то 
надо дополнительно задать числа молей уже прореагировавших ве-
ществ. Зависимость энергии Гиббса от внутренних переменных 
имеет место только в неравновесном состоянии, и именно они обу-
славливают то, что dGT,P,n1,n2… < 0. При равновесии, значения внут-
ренних переменных полностью определяются параметрами T, p, n1, 
n2, ..., и зависимость энергии Гиббса от них исчезает: при равнове-
сии G зависит только от T, p, n1, n2, ... , и dGT,P,n1,n2… = –SdT + Vdp + 

µ1dn1 + µ2dn2 ...  = 0. Аналогичная ситуация имеет место и для дру-
гих термодинамических потенциалов и энтропии: в неравновесном 
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состоянии, все они являются функциями не только внешних пара-
метров и температуры, но еще и внутренних переменных. Именно 
зависимость от внутренних переменных приводит к возникновению 
неравенств dSU,V,n1,n2… > 0, dUS,V,n1,n2… < 0, dFT,V,n1,n2… < 0, dGT,P,n1,n2… < 
0 для неравновесных состояний.  

Рассмотренные выше общие критерии термодинамического 
равновесия позволяют выяснить условия равновесия в конкретных 
системах. Например, в изолированной однофазной системе, состоя-
щей из чистого вещества, условиями равновесия является равенство 
температур и давлений во всех частях системы. Другими словами, 
при равновесии система имеет только одну температуру и одно дав-
ление во всех её областях. Условия устойчивости равновесия в та-
кой системе заключаются в том, что: а) изохорная теплоемкость 
всегда положительна, CV > 0; б) в изотермическом процессе увели-
чение давления всегда приводит к уменьшению объема вещества, 
(∂p/∂V)T < 0. Эти конкретные условия равновесия и его устойчиво-
сти можно легко получить из общих критериев, как показано, 
например, в учебнике Кириллина, Сычева и Шейндлина (1983). Да-
лее мы рассмотрим равновесия в более сложных системах, содержа-
щих различные фазы, и / или смеси веществ, способные к химиче-
скому превращению.  
  



Глава 6. Условия термодинамического равновесия. Фазовые равновесия 152 

 
6.2. УСЛОВИЯ ФАЗОВОГО РАВНОВЕСИЯ 

Рассмотрим простой случай, когда закры-
тая система состоит только из одного компо-
нента (компонент 1) и двух фаз (α и β) (рис. 
25). Фазы находятся во внутреннем равнове-
сии. По отношению друг к другу, фазы полно-
стью открыты, то есть, для каждой фазы внут-
ренняя энергия, объём и число молей компо-
нента могут варьироваться. Для каждой из фаз 
можно записать фундаментальное уравнение: 

dUα = TαdSα – pαdVα + µ1
αdn1

α, 

dUβ = TβdSβ – pβdVβ + µ1
βdn1

β, 
или 

dSα = 
1

T
α dUα +

p

T

α

α dVα − 1

T

α

α
µ

dn1
α,  (1) 

dSβ = 
1

T
β dUβ + 

p

T

β

β dVβ − 1

T

β

β
µ

dn1
β. 

Заключим нашу систему в оболочку так, 
чтобы получилась изолированная система 
(рис. 25). Воспользуемся общими условиями 
термодинамического равновесия в изолирован-
ной системе, состоящими в том, что энтропия 
стремится к максимальному значению. Необ-
ходимое условие максимума энтропии: 

dSU,V,n = 0, или dSα + dSβ = 0.     (2) 
При этом должны выполняться условия изолированности системы, 
то есть, её внутренняя энергия, объём, и количество молей веще-
ства постоянны:  

U = const, dU = dUα + dUβ = 0,     
V = const, dV = dVα + dVβ = 0,    (3) 

n1 = const, dn1 = dn1
α + dn1

β = 0.     
Подставим фундаментальные уравнения (1) в необходимое условие 
максимума энтропии (2), и получим 

 
 

 
Рис. 25. Две фазы в 

закрытой и изолиро-

ванной системах 

Компонент 1 
Фаза α (газ) 

Компонент 1 
Фаза β 

(жидкость) 

Компонент 1 
Фаза α (газ) 

Компонент 1 
Фаза β 

(жидкость) 
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1
T

α dUα + 
1

T
β dUβ +

p

T

α

α dVα + 
p

T

β

β dVβ − 1

T

α

α
µ

dn1
α − 1

T

β

β
µ

dn1
β = 0. 

 (4) 
С использованием условий (3), заменим в (4) dUβ = − dUα, dVβ = − 
dVα,  
dn1

β = dn1
α, и получим равенство 

(
1

T
α  − 

1
T

β )dUα + (
p

T

α

α  − 
p

T

β

β )dVα – ( 1

T

α

α
µ

 − 1

T

β

β
µ

)dn1
α = 0.  (5) 

Вариации dUα, dVα, dn1
α независимы друг от друга и являются про-

извольными – потому что фаза α в отдельности является открытой 
системой – она открыта по отношению к фазе β. Таким образом, 
условие (5) – условие равенства первого дифференциала суммарной 
энтропии всей системы нулю, dSU,V,n = 0, будет выполнено тогда и 
только тогда, когда  

1
T

α  − 
1

T
β  = 0,  

p

T

α

α  − 
p

T

β

β  = 0,  1

T

α

α
µ

 − 1

T

β

β
µ

 = 0, 

то есть, 
Tα = Tβ, pα = pβ, µ1

α = µ1
β.     (6) 

Равенства (6) представляют собой условия фазового равнове-

сия в рассмотренной системе: в обеих фазах, температура и дав-

ление одинаковы, химические потенциалы компонента равны 

друг другу.  
Аналогичным образом, можно получить условия фазового 

равновесия в многофазной и многокомпонентой системе: темпе-

ратура и давление во всех фазах системы одинаковы, химиче-

ские потенциалы каждого из компонентов в различных фазах 

равны друг другу.  
 

6.3. ПРАВИЛО ФАЗ ГИББСА 

 При характеристике термодинамической системы, необхо-
димо прежде всего знать число независимых параметров состояния 
(переменных), от которых зависят все остальные термодинамиче-
ские величины (функции). В общем случае число таких параметров 
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равно числу независимых способов взаимодействия системы с 
окружающей средой. Для простой закрытой системы (одна фаза чи-
стого вещества), которая взаимодействует с окружающей средой 
только путем теплообмена и совершения работы расширения - сжа-
тия, число независимых параметров равно двум (например, Т и р). 
Если возможны другие виды работы, это число соответственно уве-
личивается. Для растворов, к набору независимых параметров до-
бавляются величины, определяющие состав раствора (концентра-
ции). 
 Рассмотрим более сложные многокомпонентные и многофаз-
ные системы. Назовем числом степеней свободы (числом термо-

динамических степеней свободы, вариантностью) число незави-
симых параметров состояния системы, которые можно варьировать 
в некотором достаточно широком диапазоне без изменения числа 
фаз. Эти параметры можно варьировать независимо друг от друга, 
по отдельности или вместе, и все остальные термодинамические 
свойства зависят от них так, как математические функции зависят 
от своих переменных. 

Правило фаз Гиббса связывает числа фаз и компонентов си-
стемы с числом её степеней свободы. Фазой называется гомогенная 
часть гетерогенной термодинамической системы, однородная по 
химическому составу и свойствам, и отделенная от других частей 
системы поверхностью раздела (при переходе через поверхность 
раздела, термодинамические свойства вещества изменяются скачко-
образно). Число фаз – это количество различных фаз в системе. 

Если в образовании данной системы участвует несколько ве-
ществ, то каждое вещество, которое может быть выделено из си-
стемы и существовать вне ее, называется составляющим веще-

ством системы (ионы не могут быть составляющими веществами). 
Составляющие вещества, концентрации которых в рассматривае-
мой системе полностью определяют состав её фаз, называются ком-

понентами (независимыми компонентами, или независимыми со-

ставляющими веществами). Число компонентов меньше или равно 
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числу составляющих веществ. Число компонентов (независимых 

компонентов) есть наименьшее число составляющих веществ, до-
статочное для определения состава любой фазы системы. Оно 
равно числу всех составляющих веществ системы минус число не-
зависимых уравнений, связывающих концентрации этих веществ в 
состоянии равновесия. Число компонентов равно числу составляю-
щих веществ, если они не вступают в химические реакции друг с 
другом. 
 Выведем правило фаз Гиббса. Рассмотрим гетерогенную си-
стему, состоящую из различных фаз (число фаз обозначим «Ф»), в 
каждую из которых входят все компоненты системы (число компо-
нентов обозначим «К»). Определим число параметров (ЧП), от ко-
торых зависят термодинамические функции системы. Для всей си-
стемы, нужно задать температуру и давление (это два параметра), а 
в каждой фазе (их число равно Ф) еще нужно определить (К – 1) 
концентраций компонентов.1 Таким образом, число параметров  

ЧП = 2 + Ф∙(К – 1). 
Но не все из этих параметров являются независимыми. Часть, 

или может быть, даже все из них, связаны определенными уравне-
ниями. Эти уравнения есть условия фазового равновесия: для каж-
дого компонента, его химические потенциалы в различных фазах 
равны друг другу. Химический потенциал является некоторой 
функцией температуры, давления, и состава фазы. Обозначим фазы 
системы через α, β, γ, … и далее до Ф, и запишем соответствующую 
систему уравнений. 

Для 1-го компонента: μ1
α = μ1

β = μ1
γ = … = μ1

Ф, 
для 2-го компонента: μ2

α = μ2
β = μ2

γ = … = μ2
Ф, 

 
1 Для определения состава гомогенной фазы, содержащей К компонентов, 
нужно знать концентрации (К – 1) из них. Концентрация оставшегося послед-
него компонента определяется из условия материального баланса, поскольку 
общее количество вещества фиксировано. Например, если состав выражается 
с помощью мольных долей xi, то должны быть заданы величины x1, x2, …, xK–1, 
а для К-го компонента мольная доля может быть рассчитана:  
хК = 1 – x1 – x2 – … – xK–1. 
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для 3-го компонента: μ3

α = μ3
β = μ3

γ = … = μ3
Ф, 

∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ ∙ 
для К-го компонента: μК

α = μК
β = μК

γ = … = μК
Ф. 

В каждой строке количество уравнений (количество знаков равен-
ства) составляет (Ф – 1), число строк равно К, поэтому суммарное 
число уравнений в выписанной системе  

ЧУ = К∙(Ф – 1). 
Число термодинамических степеней свободы (обозначим его «С») 
представляет собой разность между числом параметров состояния 
системы (ЧП) и числом связывающих их уравнений (ЧУ): 

С = ЧП – ЧУ = 2 + Ф∙(К – 1) – К∙(Ф – 1) = 2 – Ф + К, 
или 

С + Ф = К + 2. 
Полученное соотношение называется правило фаз Гиббса. 
 Для систем, в которых протекают химические реакции, выра-
жение правила фаз не изменится. Нужно только строго придержи-
ваться определения компонентов как составляющих веществ, пол-
ностью достаточных для определения состава всех фаз системы. 
 Выражение правила фаз может измениться в зависимости от 
того, какое число внешних параметров определяет состояние си-
стемы (наряду с концентрациями). Если, например, состояние си-
стемы зависит не только от температуры и давления, но еще и от 
какого-то третьего внешнего параметра, правило фаз имеет вид С + 

Ф = К + 3. Если внешними параметрами являются Т и р, но давле-
ние поддерживается постоянным, правило фаз записывается в 
форме С + Ф = К + 1; при постоянстве и Т, и р, правило фаз прини-
мает вид С + Ф = К. 
 В однокомпонентной системе (К = 1) правило фаз Гиббса 
имеет вид 

С + Ф = 3. 
Если в системе присутствует одна фаза (Ф = 1), то число термоди-
намических степеней свободы С = 2. Это значит, что состояние 
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фазы зависит от двух независимых переменных, Т и р, и одной фазе 
соответствует участок плоскости в координатах Т – р.  

При совместном существовании двух фаз (Ф = 2), число сте-
пеней свободы С = 1: сосуществованию двух фаз отвечает линия на 
координатной плоскости Т – р. Независимо варьировать мы можем 
только одну переменную, например, температуру, а вторая пере-
менная зависит от неё, р = f (Т ). 

В однокомпонентной системе возможно также совместное су-
ществование трех фаз, Ф = 3. При этом число степеней свободы С = 
0, и это означает, что отсутствуют независимые переменные, допус-
кающие варьирование. В однокомпонентной системе, три фазы мо-
гут существовать вместе только при строго определенных значе-
ниях давления и температуры, в так называемой тройной точке. 
Например, тройная точка воды имеет координаты Ттр.т. = 273.16 К, 
ртр.т. = 611.657 Па = 4.5878 мм рт.ст. 

По своему физическому смыслу, число степеней свободы не 
может быть меньше нуля. Это соответствует тому, что в одноком-
понентной системе совместное существование более чем трех фаз 
невозможно. 
 

6.4. УРАВНЕНИЕ КЛАУЗИУСА-КЛАПЕЙРОНА 

Уравнение Клайзиуса-Клапейрона представляет собой дифферен-
циальное уравнение линий р = f (Т ) на фазовой диаграмме одно-
компонентной системы в координатах р – Т. Выведем это уравне-
ние. Рассмотрим точку на линии фазового равновесия, и запишем 
для неё условие равновесия в виде равенства химических потенциа-
лов компонента в сосуществующих фазах:  

μα(p,T) = μβ(p,T).     (7) 
Рассмотрим еще одну точку на линии фазового равновесия, с тем-
пературой и давлением (p + dp, T + dT). Для нее также выполняется 
равенство химических потенциалов: 

μα(p + dp, T + dT) = μβ(p + dp, T + dT). 
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Разложим функции μ(p + dp, T + dT) и μβ(p + dp, T + dT) в ряд Тей-
лора: 

μα(p,T) + 
p T

dT dp
T p

α αµ µ∂ ∂+
∂ ∂

 = μβ(p,T) + 
p T

dT dp
T p

β βµ µ∂ ∂+
∂ ∂

, 

и примем во внимание условие (7):  

p T

dT dp
T p

α αµ µ∂ ∂+
∂ ∂

 = 
p T

dT dp
T p

β βµ µ∂ ∂+
∂ ∂

,. 

Разделив обе части полученного равенства на dT, имеем  

p T

dp

T p dT

α αµ µ∂ ∂+
∂ ∂

 = 
p T

dp

T p dT

β βµ µ∂ ∂+
∂ ∂

.    (8) 

Обе фазы состоят из чистого компонента в различных агрегат-
ных состояниях. Один моль компонента в определенном агрегатном 
состоянии можно рассматривать как закрытую систему, фундамен-
тальное уравнение для которой имеет вид  

dG = –SdT + Vdp, 
Здесь G, S и V – это мольные энергии Гиббса, энтропия и объём 
фазы. Так как химический потенциал чистого вещества – это его 
мольная энергия Гиббса, фундаментальное уравнение можно запи-
сать в форме 

dμ = –SdT + Vdp. 
Отсюда следует, что производные химического потенциала по тем-
пературе и давлению равны соответственно мольной энтропии (со 
знаком «–») и мольному объёму фазы:  

–Sα = (∂µα/∂T)P,  Vα = (∂µα/∂p)T,  –Sβ = (∂µβ/∂T)P,  Vβ = (∂µβ/∂p)T. 
Подставляя эти выражения в равенство (8), получаем  

dp
S V

dT

α α− + =
dp

S V
dT

β β− + , 

или 

dp

dT
=

S S

V V

α β

α β
−
−

=
S

V

∆
∆

.     (9) 
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 Выясним, каким образом связаны между собой изменения эн-
тропии и энтальпии при фазовом переходе. Фазовые переходы про-
исходят при постоянных Т и р – являются обратимыми изобарно-
изотермическими процессами. Для изотермического процесса, II-й 
закон термодинамики можно записать в интегральной форме: ΔS = 
Q/T; тепловой эффект в изобарном процессе равен изменению эн-
тальпии системы: Q = ΔH. Отсюда получаем, что при фазовом пере-
ходе  

ΔS = ΔH / T. 
Подставляя это соотношение в (9), получаем уравнение Кла-

пейрона-Клаузиуса: 
dp

dT
=

H

T V

∆
∆

.     (10) 

Это дифференциальное уравнение, которое описывает линии фазо-
вого равновесия на диаграмме состояния однокомпонентной си-
стемы.  

6.4.1. Частные формы уравнения Клаузиуса-Клапейрона для 

случая, когда одна из фаз – газовая 

Мольный объём конденсированной фазы (жидкой или твердой) 
меньше соответствующей величины для газовой фазы примерно в 
1000 раз. Поэтому при нахождении разности мольных объёмов га-
зовой и конденсированной фаз, последней величиной можно прене-
бречь. Кроме того, будем считать, что газовая фаза хорошо описы-
вается уравнением состояния идеального газа. В результате раз-
ность мольных объёмов определяется равенством 

ΔV = Vm,газ – Vm,конд. ≈ Vm,газ ≈ RT/p. 
Подставим это равенство в исходное уравнение Клаузиуса-Кла-
пейрона (10) и получим 

dp

dT
=

2

H
p

RT

∆
    ⇒ 

⇒ 
lnd p

dT
=

2

H

RT

∆
     (11) 

Уравнение Клаузиуса-Клапейрона в форме (11) справедливо для 
фазовых равновесий твердое тело – газ, и жидкость – газ.  
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Уравнение (11) можно проинтегрировать, и получить уравне-

ние линии фазового равновесия, р = f (Т ), в явном виде. Для этого 
надо знать зависимость энтальпии фазового перехода ΔH от темпе-
ратуры. В не очень большом температурном интервале можно при-
нять, что ΔH от температуры не зависит. Тогда результат интегри-
рования имеет вид:  

ln p = const – 
H

RT

∆
.     (12) 

6.4.2. Задачи о равновесиях с участием газовой фазы 

Задача. Условие. Зависимости давления пара от температуры над 
твердым и жидким диоксидом углерода заданы выражениями 

lg p(атм) = 7.0272 – 
1367.3

T
(над твердым),  (13) 

lg p(атм) = 4.6997 – 
863.78

T
(над жидким).  (14) 

Определите: А) температуру и давление тройной точки СО2; Б) эн-
тальпии возгонки, испарения, плавления (в тройной точке). 
Решение. А) Согласно фазовой диаграмме (см. далее рис. 28), в 
тройной точке линии равновесия «твердое тело – газ» и «жидкость 
– газ» пересекаются. Температуру тройной точки определяем реше-
нием уравнения  

7.0272 – 1367.3/T = 4.6997 – 863.78/T,  Ттр.т. = 216.34 К. 
Давление получаем, подставляя Ттр.т = 216.34 К в одно из выраже-
ний (13) или (14):  

lg pтр.т.(атм) = 0.7071,  pтр.т. = 5.094 атм. 
Справочные данные: Ттр.т. = 216.58 К, pтр.т. = 5.117 атм. 
Б) ΔвозгH = R × ln 10 × 1367.3 = 26.18 кДж/моль;  
ΔиспH = R × ln 10 × 863.78 = 16.54 кДж/моль;  
в тройной точке ΔHпл = ΔHвозг – ΔHисп = 26.18 – 16.54 = 9.64 
кДж/моль. ■  

Задача. Условие. Определите температуру, при которой происхо-
дит конденсация газообразного диоксида углерода в твердый, при 
давлении p = 1 атм.  
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Решение. Используем выражение (13), подставляем в него давление 
p = 1 атм:  

lg 1 = 7.0272 – 
1367.3

T
,  Т = 194.57 К = –78.6 °С. ■ 

Задача. Условие. Определите давление в газовом баллоне, запол-
ненном диоксидом углерода, и находящемся при комнатной темпе-
ратуре (20 °С).  
Решение. Используем выражение (14), подставляем в него темпера-
туру  
Т = 20 °С = 293.15 К: 

lg p(атм) = 4.6997 – 
863.78
293.15

= 1.75,  p = 56.6 атм. ■ 

Задача. Условие. Давление насыщенного пара воды (в интервале 
температур 0 – 100 °С) задано выражением  

lg p(мм рт.ст.) = 22.613 – 
2900

T
– 4.65 lg T. 

Определите энтальпию испарения воды в тройной точке и при нор-
мальной температуре кипения. 
Решение. Для решение задачи используем уравнение Клаузиуса-
Клапейрона в форме (11).  

lg p(мм рт.ст.) = 22.613 – 
2900

T
– 4.65 lg T   ⇒ 

⇒   ln p(мм рт.ст.) = 22.613·ln 10 – 
2900

T
· ln 10 – 4.65 ln T  ⇒ 

⇒   
lnd p

dT
= 

2

2900
T

· ln 10 – 
4.65

T
   ⇒ 

⇒   ΔHисп = RT2(
2

2900
T

· ln 10 – 
4.65

T
) = R· ln 10 ·2900 – 4.65RT. 

Т = 273.16 К: ΔHисп = 45.0 кДж/моль; 
Т = 373.17 К: ΔHисп = 41.1 кДж/моль. ■ 

Задача. Условие. Температура кипения жидкого метанола равна 
34.7 °С при давлении 200 Торр и 49.9 °С при давлении 400 Торр. 
Найдите энтальпию испарения метанола и его нормальную темпе-
ратуру кипения (при давлении 1 атм = 760 мм рт.ст.). 
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Решение. Для решения задачи используем уравнение Клаузиуса-
Клапейрона в форме (12). Определим его параметры на основе дан-
ных задачи. 

H

R

∆
= – 1 2

1 2

ln ln
1 1

p p

T T

−
−

= –
ln 200 ln 400

1 1
307.85 323.05

−
−

= 0.6931 / 3.752 × 10–4 = 

4535 К. 

const = ln p1 + 
1

H

RT

∆
= ln 200 + 

4535
307.85

= 20.03. 

Энтальпия испарения ∆Н = R·4535 = 37.75 кДж/моль. 
Получаем, что зависимость давления пара метанола от температуры 
имеет вид  

ln p(мм рт.ст.) = 20.03 – 
4535

T
. 

Определяем нормальную температуру кипения:  

ln 760 = 20.03 – 
н.т.к.

4535
T

 ⇒ Тн.т.к. = 338.53 К = 65.38 °С. ■ 

Задача. Условие. В эксперименте определили давление пара над 
жидким этиленом в зависимости от температуры (Egan, Kemp 
1937): 
T, К 128.5 135.9 140.9 145.5 151.0 156.2 161.6 165.1 
p, мм 
рт.ст. 

28.38 60.67 96.56 143.7 221.8 323.7 469.3 586.4 

Найдите энтальпию испарения жидкого этилена, его нормальную 
температуру кипения (при давлении 1 атм = 760 мм рт.ст), а также 
энтропию испарения.  
Решение. Для решения задачи используем уравнение Клаузиуса-
Клапейрона (12). Построим график зависимости ln p  от 1/Т (рис. 
26), аппроксимируем его прямой линией и найдем её уравнение: 

ln (p / мм рт.ст.) = 17.023 –1756.1/Т. 
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Сравнивая уравнение аппрокси-
мационной прямой и формулу 
(12), получаем ΔиспH = 
= 1756.1∙R = 14.6 кДж/моль (счи-
тается, что в рассматриваемом 
температурном интервале ΔH не 
зависит от температуры).  
Находим нормальную темпера-
туру кипения:  

ln 760 = 17.023 –1756.1/Тн.т.к. 
⇒ Тн.т.к. = 169 К = –104 °С. 

Энтропия испарения при давле-
нии 1 атм = 760 мм рт.ст.:  

ΔиспS = ΔиспH/Тн.т.к. = 
= 14600 / 169 = 86.4 Дж моль–1К–1. 

Замечание. Согласно эмпирическому правилу Трутона, энтропия 
испарения неполярных или малополярных жидкостей при нормаль-
ной температуре кипения составляет около 87 - 88 Дж моль–1К–1. 
Правило Трутона обусловлено тем, что возрастание неупорядочен-
ности при переходе от неполярной жидкости к газу, находящемуся 
при фиксированном давлении, слабо зависит от природы жидкости. 
Можно видеть, что для этилена (его молекула неполярная) правило 
Трутона выполняется.  ■ 

В следующем примере показано, каким образом можно рас-
считать давление пара жидкости не с помощью уравнения 
Клаузиуса – Клапейрона, а «прямым» методом, исходя из равенства 
химических потенциалов при фазовом равновесии (7).  

Задача. Условие. Рассчитайте давление насыщенного пара воды 
при температуре 298.15К, если известны энергии Гиббса образова-
ния жидкой и газообразной воды при этой температуре, 
∆fG°298(H2O,ж.) = − 237.13 кДж/моль, ∆fG°298(H2O,газ) = − 228.57 
кДж/моль.  

 
Рис. 26. Температурная зависимость  

давления пара жидкого этилена 
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Решение. Жидкая вода и пар находятся в равновесии; условие фазо-
вого равновесия μжидк.(p) = μгаз(p). 
Термодинамические свойств известны при давлении p° = 1 бар, по-
этому преобразуем равенство хим. потенциалов: 

μжидк.(p°) + ,жидк.
o

p

т

p

V dp   = μгаз(p°) + RT ln
o

p

p
   ⇒ 

⇒    RT ln
o

p

p
= μжидк.(p°) − μгаз(p°) + ,жидк.

o

p

т

p

V dp . 

Слагаемое ,жидк.
o

p

т

p

V dp  малó, и им можно пренебречь. Тогда 

RT ln
o

p

p
= μжидк.(p°) − μгаз(p°). 

Разность химических потенциалов в полученном соотношении 
равна разности энергий Гиббса образования, данных в условии: 

μжидк.(p°) − μгаз(p°) = Gm(p°)H2O,ж. − Gm(p°)H2O,газ = 

= ∆fG°(H2O,ж.) − ∆fG°(H2O,газ) = 
= − 237.13 − (− 228.57) = − 8.56 кДж/моль. 

Отсюда получаем искомое давление: 

o

p

p
= exp(−8.56 × 103 / RT) = 0.0316  ⇒ 

⇒ р = 0.0316 бар = 3.16 кПа. ■ 

6.4.3. Задачи о фазовых равновесиях жидкость – твердое тело 

Для подавляющего большинства веществ, линия, которая раз-
деляет области жидкости и твердого тела на фазовой диаграмме в 
координатах р – Т, наклонена вправо. Это − следствие того, что 
плотность твердого тела больше плотности жидкости. Практически 
единственным исключением является вода (плотность «обычного» 
льда меньше плотности жидкой воды – лед плавает на воде); для 
нее линия фазового равновесия жидкость – твердое тело наклонена 
влево. Следующий пример показывает, каким образом можно найти 
наклон упомянутой линии для разных веществ. 
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Задача. Условие. Для воды и диоксида углерода, определите значе-
ние углового коэффициента (тангенса угла наклона) линии, разде-
ляющей области твердого тела и жидкости, в тройной точке. 
Физические свойства воды: Ттр.т. = 273.16 К, Ртр.т. = 6.117 × 10–3 
бар, ΔплH = 6000 Дж/моль, ρж = 1.00 г/см3, ρлед = 0.917 г/см3; 
Физические свойства СО2: Ттр.т. = 216.55 К, Ртр.т. = 5.17 бар, ΔплH = 
9640 Дж/моль, ρж = 1.179 г/см3, ρтв = 1.513 г/см3;  
Решение. Для решения задачи используем уравнение Клаузиуса – 
Клапейрона в форме (10). Определим изменение мольного объема 
при плавлении: 

Вода: ∆V =18.016 ∙ (1 − 
1

0.917
) ∙ 1×10-6 = −1.631×10−6 м3 / моль. 

Отсюда  
dp

dT
=

H

T V

∆
∆

 = 
6

6000
273.16 ( 1.631 10 )−⋅ − ×

 = −1.347×107 Па / К = −134.7 

бар/К.  
Отрицательное значение производной dp/dT означает, что линия 
фазового равновесия твердое тело – жидкость наклонена влево. При 
повышении давления, температура плавления воды снижается (при 
фазовом переходе лед Ih – жидкая вода). 

СО2: ∆V =44.0 ∙ (
1

1.179
 − 

1
1.513

) ∙ 1×10-6 = 8.238×10-6 м3 / моль; 

dp

dT
=

H

T V

∆
∆

 = 
6

9640
216.55 (8.238 10 )−⋅ ×

 = 5.404×106 Па / К = 54.04 бар/К. 

Положительное значение производной dp/dT означает, что линия 
фазового равновесия твердое тело – жидкость наклонена вправо. 
При повышении давления, температура плавления твердого СО2 по-
вышается. ■ 

Задача. Условие. Какое минимальное давление требуется, чтобы 
расплавить лед при температуре –3 °С. 
Решение.  Способ 1. Допускаем, что в рассматриваемом интервале 
производная dp/dT не зависит от температуры: 
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P = Pтр.т. +
тр.т.

T

T

dP
dT

dT = Pтр.т. +
dp

dT
(Т – Ттр.т.) = 

= 611.7 Па – 1.347×107 Па / К ·  (−2.99) = 4.028×107 Па = 403 бар. 
 
Способ 2. При допущении, что ΔплH и ΔплV не зависят от темпера-
туры в рассматриваемом интервале: 

P = Pтр.т. +
тр.т.

T

T

dP
dT

dT = Pтр.т. +
тр.т.

T

T

H
dT

T V

∆
∆ = 

= Pтр.т. +
тр.т.

T

T

H dT

V T

∆
∆   = Pтр.т. + ln

тр.т.
H T

V T

∆
∆

= 

= 611.7 + 
6

6000 270.15
ln

1.631 10 273.16−− ×
= = 4.063×107 Па = 406 бар. ■ 

В следующем примере обсуждается зависимость химического 
потенциала чистого вещества от температуры, при p = const, при 
допущении, что в твердом состоянии вещество существует только в 
одной кристаллической форме. При заданной температуре, устой-
чивым является то агрегатное состояние, химический потенциал 
(мольная энергия Гиббса) которого является минимальным.  

Задача. Условие. Изобразите вид зависимости химического потен-
циала чистого вещества от температуры (включая температуры 
плавления и кипения) при постоянном давлении.  
Решение. Вид графика можно определить из трех условий: 1) Про-
изводная химического потенциала чистого вещества по темпера-
туре равна мольной энтропии со знаком «минус», (∂μ/∂T)P = −S;  
2) Энтропия всегда положительна, причем 0 < Sтв. < Sжидк. < Sгаз; 3) В 
точках фазовых переходов, химические потенциалы сосуществую-
щих фаз равны друг другу: при плавлении μтв. = μжидк., при кипении, 
μжидк. = μгаз. Таким образом, график температурной зависимости хи-
мического потенциала чистого вещества представляет собой строго 
убывающую функцию, имеющую изломы в точках фазовых перехо-
дов – см. рис. 27.  
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Пример зависимости мольной энергии Гиббса реального вещества – 
этилена от температуры (при p = 1 бар) показан на рис. 27. За уро-
вень отсчета энергии принята энтальпия твердого этилена при 0 К; 
для газа дана энергия Гиббса реального газа. ■ 

 
Рис. 27. Зависимость химического потенциала чистого вещества от температуры 

(слева – схематическое изображение, справа – реальная зависимость для эти-

лена) 
 
6.5. ДИАГРАММЫ СОСТОЯНИЯ ОДНОКОМПОНЕНТНЫХ 

СИСТЕМ 

 В этом разделе рассмотрены диаграммы состояния диоксида 
углерода, воды, серы, фосфора и углерода. Диаграмма состояния 
диоксида углерода показана на рис. 28 - 29. Это типичная диа-
грамма состояния однокомпонентной системы. Твердый СО2 
вплоть до давлений 104 атм существует только в одной кристалли-
ческой модификации. 
 Диаграмма состояния воды приведена на рис. 30 - 31. В отли-
чие от твердого СО2, у твердой воды (льда) существует много кри-
сталлических модификаций (восемь), а также аморфные фазы (они 
на диаграмме не отображены). «Обычный» лед Ih является стабиль-
ной твердой фазой при относительно низких давления, а при высо-
ких давлениях термодинамически устойчивы другие кристалличе-
ские модификации.  
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Рис. 28. Фазовая диаграмма диоксида углерода при невысоких давлениях 

 

 
Рис. 29. Фазовая диаграмма диоксида углерода в широком диапазоне давлений 
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Рис. 30. Фазовая диаграмма воды при невысоких давлениях (схема) 

 
Рис. 31. Фазовая диаграмма воды при высоких давлениях 
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 Элементарная сера может существовать в двух кристалличе-
ских модификациях при обычном давлении: ромбическая (α-S) и 
моноклинная (β-S) (рис. 32 - 33). Они обратимо переходят друг в 
друга в зависимости от того, какая фаза стабильна (имеет меньшую 
энергию Гиббса) при заданных внешних условиях (Т и р). Такой фа-
зовый переход, когда взаимопревращения кристаллические моди-
фикаций могут самопроизвольно идти как в прямом, так и в обрат-
ном направлении в зависимости от условий, называется энантио-

тропным. До температуры 95.3 °С термодинамически устойчивой 
фазой является ромбическая сера: при 25 °С, Δf G°ромб = 0, Δf G°моно = 
0.2 кДж/моль. В интервале 95.3 – 120 °С более стабильна моноклин-
ная сера: Δf G°моно < Δf G°ромб. 

Обе твердые фазы состоят из неплоских восьмичленных цик-
лических молекул S8, но различаются их ориентацией в кристалли-
ческой решетке. Существуют различные метастабильные кристал-
лические и аморфные модификации серы, которые в течение не 
очень долгого времени превращаются в стабильные α-S (при T < 
95.3 °С) или β-S (в интервале 95.3 – 120 °С).  

Энергия связи S–S небольшая, и поэтому уже в расплавлен-
ном состоянии некоторые связи в молекулах S8 разрываются, в ре-
зультате чего образуются другие молекулярные структуры серы, в 
том числе различные полимерные цепочки. Поэтому многие моди-
фикации серы характеризуются двумя температурами кристаллиза-
ции (плавления): идеальной т. пл., когда кристаллизующийся рас-
плав состоит только из молекул S8, и естественной т. пл., соответ-
ствующей кристаллизации расплава, выдержанного в течение дли-
тельного времени, и поэтому содержащего смесь различных моле-
кулярных структур. Например, для моноклинной серы идеальная 
температура плавления ~120 °С, естественная температура плавле-
ния 115.2 °С.  

Элементарный фосфор имеет множество аллотропных моди-
фикаций. Существует по крайней мере пять кристаллических 
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Рис. 32. Фазовая диаграмма серы (схема). Координаты тройных точек:  

(1) 95.2 °С, 0.0036 мм рт.ст.; (2) 120.4 °С, 0.03 мм рт.ст.; (3) 151.6 °С, 1312 атм. 

Критическая точка 1041 °С, 204.3 атм 

 
Рис. 33. Фазовая диаграмма серы в широком диапазоне давлений 
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модификаций фосфора и несколько аморфных. Все они плавятся с 
образованием жидкости, состоящей из молекул Р4, пары фосфора 
также в основном содержат молекулы Р4. При затвердевании жид-
кого фосфора или конденсации его паров образуется кристалличе-
ский белый фосфор I, построенный из молекул Р4; при низких тем-
пературах он переходит в другую кристаллическую модификацию – 
белый фосфор II. Белый фосфор чрезвычайно ядовит, нерастворим 
в воде, и очень хорошо растворяется в сероуглероде CS2.  
 При нагревании без доступа воздуха, белый фосфор превра-
щается в красный, имеющий полимерную структуру с фрагментами 
Р4. Красный фосфор практически нетоксичен и нерастворим в серо-
углероде. В зависимости от температуры и длительности нагрева, 
красный фосфор обладает различающимися физическим свой-
ствами. Продукт, имеющий хорошо воспроизводимые свойства, 
можно синтезировать при выдерживании белого фосфора при 550 
°С в течение нескольких часов. Его цвет варьируется от красного до 
фиолетового, и он получил название фиолетового фосфора, чтобы 
отличать его от красного – похожего материала, свойства которого 
зависят от метода синтеза. Фиолетовый фосфор является кристал-
лическим веществом, и может быть получен и другими способами. 
Линии фазового равновесия фиолетового фосфора показаны на рис. 
34 красным цветом. 

Белый фосфор вполне устойчив, поэтому можно хорошо изу-
чить его физические свойства и построить диаграмму состояния 
(она показана на рис. 34 синими линиями). Однако при всех усло-
виях термодинамически стабильной фазой является именно фиоле-
товый фосфор: энергия Гиббса фиолетового фосфора меньше, чем 
белого, при 298 К Δf G°(Р бел.) = 0, Δf G°(Р фиол.) = –12 кДж/моль. 
Белый фосфор, а также жидкий и газообразный фосфор в области 
стабильности твердого фиолетового фосфора являются метаста-

бильными фазами. Им соответствует локальный минимум энергии 
Гиббса, а энергетический барьер для перехода к более устойчивому 
твердому фиолетовому фосфору достаточно высокий. Это связано с 
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необходимостью разрыва связей в молекулах Р4 при образовании 
сшитой полимеризованной структуры фиолетового фосфора. Пере-
ход белого фосфора в фиолетовый является необратимым – он идет 
только в одном направлении, и невозможно добиться, чтобы фиоле-
товый фосфор, существующий при данных Т и р, обратно превра-
тился бы в белый (пример монотропного фазового перехода).   

При очень высоком давлении, более 10000 атм, белый и фио-
летовый фосфор переходят в еще одну аллотропную модификацию 
– кристаллический черный фосфор, имеющий графитоподобную 
структуру. Эти фазовые переходы также являются монотропными. 
Черный фосфор наиболее термодинамически стабилен, то есть, 
имеет наименьшую энергию Гиббса по сравнению с другими моди-
фикациями: при 298 К Δf G°(Р черн.) =  –33 кДж/моль. Недавно об-
наружена интересная и исключительная особенность черного фос-
фора – существование двух различных модификаций этого веще-
ства в жидком состоянии. Диаграмма состояния черного фосфора 
приведена на рис. 35; красным прямоугольником, прижатым к оси 
ординат, показана область фазовой диаграммы фиолетового и бе-
лого фосфора. По отношению к черному фосфору, все фазы белого 
и фиолетового фосфора являются метастабильными. 

На рис. 36 - 37 показана фазовая диаграмма элементарного уг-
лерода (Bundy e.a. 1996). В зависимости от Т и р, стабильными 
твердыми фазами являются или графит, или алмаз. При обычных 
температуре и давлении, термодинамически устойчив графит, а ал-
маз – метастабильная фаза: Δf G°298(графит) = 0, Δf G°298(алмаз) = 
+2.9 кДж/моль. Однако переход алмаз в графит настолько кинети-
чески заторможен, что практически не происходит.  

Синтез алмазов из графита осуществляют при температуре 
1500 - 2000 °С и давлении 50 - 70 тысяч атмосфер, в области ста-
бильности алмаза. В реакторе находится твердый графит, расплав-
ленный металл (напр., железо) и затравка – небольшой кристаллик 
алмаза. Металл служит растворителем графита и катализатором 
процесса кристаллизации растворенного углерода в форме алмаза.  



Глава 6. Условия термодинамического равновесия. Фазовые равновесия 174 

 

 
Рис. 34. Фазовая диаграмма фосфора при невысоких давлениях (схема) (Findlay 

1927) 

 
Рис. 35. Фазовая диаграмма фосфора при высоких давлениях (Yarger Wolf 2004) 
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Рис. 36. Фазовая диаграмма углерода при сверхвысоких давлениях 

 

 
Рис. 37. Фазовая диаграмма углерода, показывающая область существования 

газообразного углерода 
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6.6. ПОНЯТИЕ О КЛАССИФИКАЦИИ ФАЗОВЫХ 

ПЕРЕХОДОВ ПО ЭРЕНФЕСТУ 

 При фазовых переходах, которые рассмотрены выше, химиче-
ский потенциал в точках перехода испытывает излом, а его первые 
производные (мольный объём и энтропия) имеют разрыв в виде 
скачка. В связи с этим, была предложена следующая классифика-
ция (П. Эренфест, 1933). Фазовый переход I-го рода – тот, при кото-
ром испытывают скачок первые производные химического потен-
циала (энтропия и объём). По мнению П. Эренфеста, еще должны 
существовать фазовые переходы II-го рода, когда имеют скачок 
только вторые производные химического потенциала; первые про-
изводные при этом испытывают излом. Вторыми производными хи-
мического потенциала являются теплоемкость  

CP = 
2

2T

µ∂
∂

, 

а также  
2

2
T

V

p p

µ∂ ∂=
∂ ∂

 и 
2

P

V

T T p

µ∂ ∂=
∂ ∂ ∂

. 

Последние две производные связаны с термическими коэффициен-
тами  

κ = −
1

T

V

V p

∂
∂

и α = 
1

P

V

V T

∂
∂

. 

Для описания фазовых переходов II-го рода, можно вывести 
уравнения, аналогичные уравнению Клаузиуса – Клапейрона.  
 Если исходить из условия равенства химических потенциалов 
сосуществующих фаз, то мы получим тождество, в котором все сла-
гаемые равны нулю – так как при фазовых переходах II-го рода 
равны нулю скачки энтропии и объёма.  
 Будем исходить из равенства энтропий сосуществующих фаз в 
фазовых переходах II-го рода: Sα(p,T) = Sβ(p,T). Рассмотрим еще 
одну точку на кривой фазового равновесия с температурой и давле-
нием (p + dp, T + dT), и для нее тоже запишем равенство энтропий:  

Sα(p + dp, T + dT) = Sβ(p + dp, T + dT). 
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Разложим функции S(p + dp, T + dT) в ряд Тейлора: 
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Из последнего равенства получаем уравнение Эренфеста: 
dp

dT
= P

C

TVα
∆

∆
.     (15) 

Еще одно уравнение можно получить, если использовать ра-
венство объёмов сосуществующих фаз для фазовых переходов II-го 
рода:  
Vα(p,T) = Vβ(p,T). Рассмотрим соседнюю точку на кривой фазового 
равновесия с температурой и давлением (p + dp, T + dT), и запишем 
равенство объёмов:  

Vα(p + dp, T + dT) = Vβ(p + dp, T + dT). 
Разложим функции V(p + dp, T + dT) в ряд Тейлора: 
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Из последнего равенства вытекает еще одно уравнение Эренфеста: 

dp

dT
=

α
κ

∆
∆

      (16) 

Комбинируя (15) и (16), можно получить третье уравнение Эренфе-

ста 

∆CP = 
( )2

TVα
κ

∆
∆

.      (17) 

 Следует отметить, что фазовые переходы II-го рода наблюда-
ются чрезвычайно редко. По-видимому, единственным примером 
подобного рода являются переход проводника из нормального со-
стояния в сверхпроводящее в отсутствие магнитного поля. Для 
этого перехода выполняются не сами уравнения Эренфеста (15-17), 
а аналогичные им соотношения. Отличие обусловлено тем, что в 
электрических проводниках отсутствует работа расширения, по-
этому в уравнениях не будут фигурировать объём и давление. Вме-
сто этого, надо учитывать работу намагничивания, что приведет к 
появлению в уравнениях напряженности магнитного поля и намаг-
ниченности.  

Существуют и другие фазовые переходы, в которых равны 
нулю скачки первых производных химического потенциала. Это, 
например, переходы с участием сверхтекучей фазы в жидком гелии 
HeI – HeII, переход в точке Кюри, переходы порядок – беспорядок в 
некоторых сплавах и пр. Однако при этом скачки теплоемкости 
нельзя считать конечными, они очень велики, и возможно, что в 
точке фазового перехода теплоемкость стремится к бесконечности. 
Вид зависимости теплоемкости от температуры несколько напоми-
нает греческую букву λ, и поэтому такие переходы называют λ-пе-
реходами. Уравнения Эренфеста к ним неприменимы, так как в λ-
переходах имеет место другой характер разрывов вторых производ-
ных химического потенциала – не тот, который предполагал Эрен-
фест. 
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ГЛАВА 7. РАСТВОРЫ 

7.1. АКТИВНОСТЬ КОМПОНЕНТА РАСТВОРА  

В теории растворов, важнейшую роль играют идеальные растворы, 
поскольку общее выражение химического потенциала компонента 
реального раствора выписывается по аналогии с соответствующей 
формулой для идеального раствора. Следует отметить, что боль-
шинство растворов является реальными – они характеризуются за-
метными отклонениями от идеального поведения; идеальных рас-
творов довольно мало. 
 С молекулярно-кинетической точки зрения, жидкие компо-
ненты 1 и 2 образуют идеальный раствор, если структура обеих 
жидкостей сходная, молекулы компонентов близки по размерам, 
форме и характеру межмолекулярного взаимодействия, и энергия 
взаимодействия между молекулами компонентов и в растворе оди-
наковая: u1–1 = u2–2 = u1–2 (в статистической термодинамике пока-
зано, что достаточно выполнения более общего условия u1–2 = (u1–1 
+ u2–2)/2). 

Существует несколько эквивалентных термодинамических 
определений идеального раствора.  
Определение №1. Идеальным называется раствор, для каждого 

компонента которого во всем диапазоне концентраций выполня-

ется закон Рауля,  

pi = p*ixi, 

где xi – мольная доля i-го компонента, pi – давление пара компо-

нента над раствором, p*i – давление пара чистого компонента. 

 Выведем формулу зависимости химического потенциала ком-
понента идеального раствора от состава. Сначала рассмотрим фазо-
вое равновесие между произвольным жидким раствором (реальным 
или идеальным) и газовой фазой над ним, при постоянных Т и р. 
Условием равновесия является равенство химических потенциалов 

компонентов в растворе (µi
L) и в газовой фазе (µi

G), 

µi
L = µi

G.      (1) 
Будем считать, что пар над раствором является идеальным газом. 
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Зависимость химического потенциала компонента идеального газа 
от давления определяется выражением  

µi
G = µi° + RT ln pi,     (2) 

где pi – парциальное давление i-го компонента, выраженное в барах, 

µi° – химический потенциал в стандартном состоянии (давление 1 
бар и любая температура). С учетом (2), условие (1) можно записать 
в виде  

µi
L = µi° + RT ln pi.    (3) 

Аналогичное условие можно записать для равновесия между чи-
стым жидким компонентом i и его паром:  

µi*L = µi° + RT ln pi*.     (4) 
Вычитая выражение (4) из (3), получаем 

µi
L = µi*L + RT ln (pi/pi*).   (5) 

Формула (5) описывает связь между химическими потенциалами и 
давлениями компонента в растворе и в чистом состоянии. Она спра-
ведлива для любого раствора, и реального, и идеального.  

Рассмотрим идеальный раствор. Подставляя выражение за-
кона Рауля в соотношение (5), получаем  

µi
L = µi*L + RT ln хi.    (6) 

Выражение (6) описывает зависимость химического потенциала 
компонента жидкого идеального раствора от состава. В дальней-
шем, не будем указывать индекс “L” около химических потенциа-
лов раствора, то есть, будем записывать для жидкого раствора вы-
ражение (6) в виде µi = µi* + RT ln хi. 
 Легко показать, что если справедливо выражение (6), то дав-
ление паров компонентов над раствором починяется закону Рауля. 
Для этого в выражение (6) надо подставить условия фазового рав-
новесия (3) и (4) и провести несложные алгебраические преобразо-
вания. Таким образом, выполнение закона Рауля равносильно тому, 
что зависимость химического потенциала компонента от состава 
описывается формулой (6). Поэтому можно дать ещё одно опреде-
ление идеального раствора:  
Определение №2. Идеальным называется раствор, для каждого 
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компонента которого зависимость химического потенциала ком-

понента от состава определяется выражением µi = µi* + RT ln хi. 
Зависимость химического потенциала компонента идеального 

раствора от состава, описываемая выражением (6), является по 
форме простой, что очень удобно при проведении теоретических 
выводов. Для того, чтобы сохранить такой же простой вид зависи-
мости и для реальных растворов, вводится понятие активности.  

Активностью i-го компонента раствора называется величина 
ai, которая служит для записи зависимости химического потенциала 
этого компонента от состава раствора. Активность ai является 
функцией состава раствора, а также температуры и давления. Хи-
мический потенциал µi и активность ai по определению связаны со-
отношением, 

µi = µi* + RT ln ai,     (7) 

где µi* – химический потенциал чистого i-го компонента при темпе-

ратуре и давлении раствора. Величина µi* представляет собой хи-
мический потенциал i-го компонента в стандартном состоянии; она 
не зависит от состава раствора. Таким образом, для каждого i-го 
компонента раствора, стандартным состоянием является чистое ве-
щество при температуре и давлении раствора. Для чистого веще-
ства, ai = xi = 1. Такой способ выбора стандартного состояния, один 
и тот же для всех компонентов, называется симметричным выбо-

ром (симметричная нормировка). Существуют и другие способы, в 
частности, несимметричная нормировка, которая рассматривается в 
Главе 12.  

Коэффициент активности определяется соотношением  
γi = ai /xi, 

причем в идеальном растворе во всем диапазоне концентраций 
γi = 1. 

Хотя выражения (6) и (7) для химического потенциала компо-
нента раствора похожи, между ними имеется существенное отли-
чие. А именно, мольная доля в формуле (6) задается составом рас-
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твора, и её не требуется специально определять. В то же время, зна-
чения активности в формуле (7) изначально неизвестны, и их необ-
ходимо находить либо из эксперимента, либо путем теоретических 
расчетов. Один из методов экспериментального определения актив-
ности – по давлению пара компонента над раствором. Сопоставляя 
выражения (5) и (7), получаем формулу для активности:  

ai = pi /pi*, 
где pi – давление пара компонента над раствором, p*i – давление 
пара над чистым компонентом i. Соответствующее значение коэф-
фициента активности можно вычислить по формуле  

γi = pi /(pi*∙xi). 

Задача. Определение активностей и коэффициентов активности 

реального раствора по давлению пара компонентов.  

Условие. Для раствора диэтиловый эфир (компонент 1) + ацетон 
(компонент 2) из эксперимента известны зависимости парциальных 
давлений от состава при температуре 25 °С (табл. 9). Требуется 
определить активности и коэффициенты активности компонентов, 
при симметричном и несимметричном способах выбора стандарт-
ных состояний. 
Решение. Симметричный выбор стандартного состояния. При 
мольной доле ацетона в растворе х2 = 0.4, парциальное давление 
пара ацетона над раствором р2 = 15.802 кПа, давление пара чистого 
ацетона р2* = 30.677 кПа. Тогда активность ацетона  

a2 = p2 /p2* = 15.802/30.677 = 0.515, 
коэффициент активности ацетона γ2 = p2 /(p2*∙x2) = 0.515/0.4 = 1.288.  

Для диэтилового эфира при том же составе раствора:  
активность a1 = p1 /p1* = 48.540/71.252 = 0.681,  
коэффициент активности γ1 = p1 /(p1*∙x1) = 0.681/0.6 = 1.135.  

Аналогично находим активности и коэффициенты активности 
при других составах раствора. Графики зависимостей парциальных 
давлений и коэффициентов активности от состава на рис. 38 - 39 
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иллюстрируют характерную особенность: в разбавленных раство-
рах, активности растворителя примерно равны его мольной доле, 
коэффициенты активности растворителя примерно равны единице. 
 
Табл. 9. Парциальные давления, активности и коэффициенты актив-

ности компонентов для раствора диэтиловый эфир (1) + ацетон (2) в 

зависимости от мольной доли компонента 2 (ацетона) при темпера-

туре 25 °С (Srivastava e.a. 1986) 

x2 p1, кПа p2, кПа a1 a2 γ1 γ2  a2
НС γ2

НС 

1 0 30.677 0 1 
 

1  0.482 0.482 

0.95 6.455 29.245 0.091 0.953 1.812 1.004  0.459 0.484 

0.9 12.226 27.885 0.172 0.909 1.716 1.010  0.438 0.487 

0.85 17.399 26.583 0.244 0.867 1.628 1.019  0.418 0.491 

0.8 22.052 25.331 0.309 0.826 1.547 1.032  0.398 0.497 

0.75 26.253 24.127 0.368 0.786 1.474 1.049  0.379 0.505 

0.7 30.096 22.946 0.422 0.748 1.408 1.069  0.360 0.515 

0.65 33.645 21.784 0.472 0.710 1.349 1.092  0.342 0.526 

0.6 36.959 20.619 0.519 0.672 1.297 1.120  0.324 0.540 

0.55 40.062 19.456 0.562 0.634 1.249 1.153  0.306 0.556 

0.5 43.003 18.273 0.604 0.596 1.207 1.191  0.287 0.574 

0.45 45.820 17.059 0.643 0.556 1.169 1.236  0.268 0.596 

0.4 48.540 15.802 0.681 0.515 1.135 1.288  0.248 0.621 

0.35 51.196 14.482 0.719 0.472 1.105 1.349  0.228 0.650 

0.3 53.833 13.065 0.756 0.426 1.079 1.420  0.205 0.684 

0.25 56.489 11.521 0.793 0.376 1.057 1.502  0.181 0.724 

0.2 59.170 9.833 0.830 0.321 1.038 1.603  0.154 0.772 

0.15 61.915 7.943 0.869 0.259 1.022 1.726  0.125 0.832 

0.1 64.785 5.771 0.909 0.188 1.010 1.881  0.091 0.907 

0.05 67.860 3.183 0.952 0.104 1.003 2.075  0.05 1 

0 71.252 0 1 0 1 
 

 0 1 
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Несимметричный выбор стандартного состояния. Определение 
активностей при несимметричном выборе стандартного состояния 
описано в Главе 12. Для растворителя (компонент 1, диэтиловый 
эфир) активности и коэффициенты активности такие же, как в 
предыдущем случае.  

 
Рис. 38. Зависимости парциальных давлений и общего давления от состава рас-

твора и иллюстрация определения активностей при симметричном выборе стан-

дартного состояния. 

 
Для растворенного вещества (компонент 2, ацетон) активно-

сти определяются на основе закона Генри. Будем его записывать в 
форме p2 = K2

px x2 (см. разд. 12.1). Закон Генри справедлив только в 
разбавленных растворах (см. рис. 40), и поэтому для оценки кон-
станты Генри используем данные для раствора с наименьшей кон-
центрацией ацетона: при = 0.05, p2 = 3.183 кПа, откуда  

K2
px = p2/x2 = 3.183/0.05 = 63.65 кПа мольн.доля–1. 

Когда константа Генри известна, активности растворенного веще-
ства можно определить по формуле a2

НС = p2 /K2
px. 

При мольной доле ацетона в растворе х2 = 0.4, парциальное 
давление пара ацетона над раствором р2 = 15.802 кПа,  
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активность ацетона a2

НС = p2 /K2
px = 15.802/63.65 = 0.248,  

коэффициент активности γ2
НС = a2

НС
 /x2 = 0.248/0.4 = 0.621.  

Аналогично находим активности и коэффициенты активности при 
других составах раствора.  

 
Рис. 39. Зависимости коэффициентов активности диэтилового эфира (1) и аце-

тона (2) от состава раствора при симметричном выборе стандартного состояния  

 
Рис. 40. Выполнение законов Генри (для растворенного вещества) и Рауля (для 

растворителя) в разбавленном растворе 
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7.2. КОЛЛИГАТИВНЫЕ СВОЙСТВА РАСТВОРОВ 

Коллигативными называются такие свойства, которые в достаточно 
разбавленных растворах (при Т = const) зависят только от концен-
трации растворенного вещества (от относительного числа молекул 
в растворе), и не зависят от его природы. К коллигативным свой-
ствам относятся понижение давления пара растворителя над раство-
ром, понижение температуры кристаллизации и повышение темпе-
ратуры кипения раствора, а также осмос. Мы рассмотрим термоди-
намическую теорию этих явлений сначала в общем случае, приме-
нительно к растворам любой концентрации, а затем для разбавлен-
ных растворов.  

7.2.1. Кристаллизация растворителя из раствора 

Зависимость температуры кристаллизации от состава рас-

твора. Рассмотрим бинарную систему при постоянном давлении p 
= const, где в жидком состоянии имеет место неограниченная вза-
имная растворимость компонентов, а в твердом состоянии, наобо-
рот, компоненты полностью нерастворимы друг в друге, и обра-
зуют отдельные фазы. Температуру плавления чистого компонента 
1 обозначим Т1. Рассмотрим фазовой равновесие между раствором 
и кристаллами чистого компонента 1, при температуре Т. Запишем 
условия фазового равновесия в виде равенства химических потен-
циалов: 

μ1*S(T) = μ1
L(T),  μ1*S(T) = μ1*L(T) + RT ln a1.    (8) 

В (8) учтено, что в твердую фазу образуют только кристаллы чи-
стого компонента 1, а в жидкой фазе присутствует раствор, в кото-
ром активность компонента 1 равна a1.  
 Условия фазового равновесия при плавлении или кристалли-
зации чистого компонента 1 (при температуре его плавления Т1) 
имеют вид  

μ1*S(T1) = μ1*L(T1).    (9) 
 Выясним, каким образом связаны химические потенциалы чи-
стого вещества при температурах Т и Т1.  
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Рассмотрим в общем случае зависимость химического потен-
циала чистого вещества от температуры и давления: μ1* = μ1*(Т,р).  
Изменение химического потенциала при варьировании Т и р опре-
деляется формулой  

Δμ1*(Т,р) = 1*

PT
T

µ∂
∂ dT + 1*

p T
p

µ∂
∂ dp. 

Химический потенциал чистого вещества есть его мольная энергия 
Гиббса, μ1* = Gm*1. Фундаментальное уравнение в форме  

dGm = –SmdT + Vmdp 

показывает, что  

1*

PT

µ∂
∂

= –Sm1,  1*

T
p

µ∂
∂

= Vm1, 

где Sm1 и Vm1 – мольные энтропия и объём чистого вещества. Далее 
будем записывать мольные величины без нижнего индекса «m». Та-
ким образом, изменение химического потенциала чистого вещества 
при варьировании Т и р в общем случае можно рассчитать по фор-
муле 

Δμ1*(Т,р) = – 1
T

S dT  + 1
p

V dp .    (10) 

В нашем случае, давление является неизменным, p = const, по-
этому формула (10) приобретает вид 

μ1*(Т ) – μ1*(Т1) = – 1
1

T

T

S dT ≃ – S1(T – T1).    (11) 

При получении последнего равенства, мы пренебрегли зависимо-
стью энтропии от температуры в интервале от Т1 до Т.  

Воспользуемся формулой (11), и получим: 
μ1*S(T) = μ1*S(T1) – S1

S(T – T1), 
μ1*L(T) = μ1*L(T1) – S1

L(T – T1). 
Здесь S1

S и S1
L – это мольные энтропии чистого твердого и жидкого 

компонента 1, при температуре T1. Подставим эти формулы в (8): 
μ1*S(T1) – S1

S(T – T1) = μ1*L(T1) – S1
L(T – T1) + RT ln a1 ⇒ 

⇒ – S1
S(T – T1) = – S1

L(T – T1) + RT ln a1 ⇒ 
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⇒ RT ln a1 = ∆плS1(T – T1).     (12) 

В выражении (12), ∆плS1 = S1
L − S1

S – энтропия плавления чистого 
компонента 1 при температуре Т1. При выводе равенства (12) 
учтено условие (9) фазового равновесия плавления чистого веще-
ства 1. Энтропия и энтальпия плавления чистого вещества при тем-
пературе его плавления Т1 связаны соотношением  

∆плS1 = ∆плH1/T1. 
В результате, получаем из (12): 

ln a1 = 1пл

R

H∆

1

1 1
T T

 − 
 

.    (13) 

Соотношение (13) представляет собой искомый результат – оно 
описывает связь между температурой Т кристаллизации компо-
нента 1 из раствора, и его активностью a1, определяемой составом 
раствора. Соотношение (13) можно использовать для эксперимен-
тального определения активности a1. 
 Рассмотрим важный частный случай формулы (13) – её выра-
жение в бесконечно-разбавленном растворе. Бесконечно-разбавлен-

ным считается настолько разбавленный раствор, что в нем можно 
пренебречь взаимодействием частиц растворенного вещества друг с 
другом (так как он находятся далеко друг от друга, и поэтому взаи-
модействуют только с растворителем). В таком растворе активность 
растворителя практически равна его мольной доле, откуда имеем  

ln a1 ≅ ln x1 = ln (1 – x2) ≅ − x2. 
 Для выражения концентрации растворенного вещества ши-
роко используется моляльность m2 (моль/кг), которая определяется 
как число молей растворенного вещества (в нашем случае, это ком-
понент 2), приходящееся на 1 кг = 1000 г растворителя (компонент 
1). Мольная доля растворенного вещества связана с моляльностью 
соотношением  

x2 = 2

2 11000
m

m M+
,     (14) 

где M1 (г/моль) – молекулярная масса растворителя. В разбавленном 
растворе формула (14) приобретает вид 
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x2 ≅ 2 1( / )
1000

m M г моль

г
, 

откуда  

ln a1 ≅ ln x1 = ln (1 – x2) ≅ − x2 ≅ −
2 1( / )

1000
m M г моль

г
.   (15) 

Если раствор достаточно разбавленный, то температура Т не сильно 
отличается от Т1, поэтому  

1

1 1
T T

 − 
 

= 1 1

1 1( )
крист

крист

T T T

T T T

− ∆ −
− ∆

≅ 
2

1

кристT

T

−∆
.   (16) 

где величина 
∆Ткрист ≡ T1 – T 

называется понижение температуры кристаллизации раствори-

теля. 
Подставляя (15) и (16) в (13), получаем для бесконечно раз-

бавленного раствора  

2 1

1000
m M

= 1пл

R

H∆
2

1

кристT

T

∆
, 

или  
∆Ткрист = K1m2,      (17) 

где  

K1 ≡ 
2

1

1пл

RT

H∆
1( / )
1000

M г моль

г
 

− криоскопическая постоянная растворителя 1. Согласно формуле 
(17), величина понижения температуры кристаллизации ∆Ткрист не 
зависит от природы растворенного вещества 2, а зависит только от 
числа его молей в растворе. Криоскопическая постоянная K1 опре-
деляется только свойствами растворителя 1. 

7.2.2. Повышение температуры кипения раствора 

Зависимость температуры кипения раствора от состава. Мы 
рассматриваем бинарную систему при постоянном давлении p = 
const, где в жидком состоянии имеет место неограниченная взаим-
ная растворимость компонентов, но при этом компонент 2 является 
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нелетучим и не может переходить в газовую (паровую) фазу. Тем-
пературу кипения чистого компонента 1 (растворителя) обозначим 
Т1. Рассмотрим фазовое равновесие между раствором и газовой фа-
зой над, которая содержит только пары растворителя 1. Запишем 
условия фазового равновесия в виде равенства химических потен-
циалов: 

μ1
L(T) = μ1*G(T),  μ1*L(T) + RT ln a1 = μ1*G(T).   (18) 

 Как показано в предыдущем разделе (формула (11)), химиче-
ские потенциалы чистого компонента при температурах Т и Т1 свя-
заны соотношениями: 

μ1*L(T) = μ1*L(T1) – S1
L(T – T1), 

μ1*G(T) = μ1*G(T1) – S1
G(T – T1). 

Здесь S1
L и S1

G – это мольные энтропии чистого жидкого и газооб-
разного компонента 1 при температуре T1. Подставим эти формулы 
в (18): 

μ1*L(T1) – S1
L(T – T1) + RT ln a1 = μ1*G(T1) – S1

G(T – T1)  ⇒ 
⇒ – S1

L(T – T1) + RT ln a1 = – S1
G(T – T1) ⇒ 

⇒ RT ln a1 = ∆испS1(T1 – T).     (19) 
В выражении (19) ∆испS1 = S1

G − S1
L – энтропия испарения чистого 

компонента 1 при температуре Т1. При выводе равенства (19) 
учтено условие фазового равновесия плавления чистого вещества 1: 
μ1*L(T1) = μ1*G(T1). Энтропия и энтальпия испарения чистого веще-
ства при температуре его кипения Т1 связаны соотношением  

∆испS1 = ∆испH1/T1. 
В результате, получаем из (19): 

ln a1 = 1исп

R

H∆

1

1 1
T T

 − 
 

.    (20) 

Соотношение (20) представляет собой искомый результат – оно 
описывает связь между температурой кипения раствора Т, и актив-
ностью растворителя a1, определяемой составом раствора. Соотно-
шение (20) можно использовать для экспериментального определе-
ния активности a1. 
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 Рассмотрим важный частный случай формулы (20) – её выра-
жение в бесконечно-разбавленном растворе. Как показано выше, в 
таком растворе  

x2 ≅ 2 1( / )
1000

m M г моль

г
, 

ln a1 ≅ ln x1 = ln (1 – x2) ≅ − x2 ≅ −
2 1( / )

1000
m M г моль

г
.  (21) 

Если раствор достаточно разбавленный, то температура Т не сильно 
отличается от температуры кипения чистого растворителя Т1, по-
этому  

1

1 1
T T

 − 
 

= 1 1

1 1

( )
( )

кип

кип

T T T

T T T

− + ∆
+ ∆

≅ 
2

1

кипT

T

−∆
.   (22) 

где      ∆Ткип ≡ Т − T1 
– это повышение температуры кипения раствора. 
Подставляя (21) и (22) в (20), получаем для бесконечно разбавлен-
ного раствора  

2 1

1000
m M

= 1пл

R

H∆
2

1

кипT

T

∆
, 

или  
∆Ткип = Е1m2,      (23) 

где  

Е1 ≡ 
2

1

1исп

RT

H∆
1( / )
1000

M г моль

г
 

− эбулиоскопическая постоянная растворителя 1. Формула (23) по-
казывает, что повышение температуры кипения ∆Ткип не зависит от 
природы растворенного вещества 2, а зависит только от числа его 
молей в растворе. Эбулиоскопическая постоянная Е1 определяется 
только свойствами растворителя 1. 

7.2.3. Осмос 

Рассмотрим сосуд, разделенный полупроницаемой мембраной 
(через нее могут проходить только молекулы растворителя, а моле-
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кулы растворенного вещества не проникают), в одной части кото-
рого находится растворитель , а в другой – раствор (растворитель 
 + растворенное вещество ). В таких условиях наблюдается яв-
ление осмоса (рис. 41): растворитель диффундирует через мем-
брану и переходит в раствор. При этом гидростатическое давление 
в растворе будет возрастать до тех пор, пока потоки молекул рас-
творителя слева направо (обусловлен осмосом) и справа налево (из-
за разности давлений в растворе и растворителе) не уравновесят 
друг друга. Разность давлений между раствором и растворителем 
при равновесии называется осмотиче-
ским давлением и обозначается π. 

Выясним зависимость осмотиче-
ского давления от состава раствора. 
Пусть наша система находится при по-
стоянной температуре Т = const. При 
наличии полупроницаемой мембраны, 
условия термодинамического равновесия 
поменяются. Прежде всего, не будет вы-
полняться равенство давлений в различ-
ных частях системы. В нашем случае, 
мембрана проницаема только для раство-
рителя 1; растворенное вещество 2 через 
нее проходить не может. Условия равно-
весия будут иметь вид равенства химических потенциалов только 
растворителя в обоих отсеках:  

μ1*(p) = μ1*(p+π) + RT ln a1.    (24) 
Здесь учтено, что в левом отсеке находится чистый растворитель; в 
правом находится раствор, и давление там больше на величину ос-
мотического давления π. Для растворенного вещества в условиях 
осмотического эксперимента, равенство химических потенциалов 
не может быть записано. 

При описании явления осмоса, необходимо знать зависимость 
химического потенциала чистого вещества от давления при 

 

 
Рис. 41. Схема 

осмотического эксперимента 
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постоянной температуре T = const. Из общей формулы (10) следует, 
что 

μ1*(p+π) – μ1*(p) = 1

p

m

p

V dp
π+

  ≃ V*m1 π. 

При написании последнего равенства, мы пренебрегли весьма сла-
бой зависимостью объёма чистой жидкости от давления в интер-
вале от p до p +π. Таким образом 

μ1*(p+π) = μ1*(p) + V*m1 π. 

Подставим полученное соотношение в (24), и будем иметь в резуль-
тате общую формулу для осмотического давления: 

μ1*(p) = μ1*(p) + V*m1 π + RT ln a1  ⇒ 
⇒ π V*m1 = −RT ln a1.     (25) 

Соотношение (25) представляет собой искомый результат – оно 
описывает связь между осмотическим давлением раствора π и ак-
тивностью растворителя a1, определяемой составом раствора. Его 
можно использовать для экспериментального определения активно-
сти a1 по величине осмотического давления.  
 Рассмотрим выражение формулы (25) в бесконечно-разбав-
ленном растворе. В таком растворе  

ln a1 ≅ ln x1 = ln (1 – x2) ≅ − x2   ⇒ 
⇒ π V*m1 = RTx2.     (26) 

Можно видеть, что отношение мольной доли растворенного веще-
ства x2 к мольному объёму растворителя V*m1 в бесконечно-разбав-
ленном растворе равно объёмной концентрации растворенного ве-
щества С2 (моль/м3): 

2
*
1m

x

V
=

2
*

1 2 1( ) m

n

n n V+
≅

2
*

1 1m

n

n V
≅

2

раствора

n

V
= С2   (27) 

(здесь n1 и n2 – числа молей растворителя и растворенного вещества 
в растворе). Подставим (27) в (26) и получим известную формулу 
Вант-Гоффа для осмотического давления разбавленного раствора: 

π = С2RT.     (28) 
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Коллигативные свойства растворов обусловлены уменьше-

нием химического потенциала растворителя в присутствии раство-
ренного вещества. Если раствор достаточно разбавленный, то это 
уменьшение не зависит от природы растворенного вещества и опре-
деляется только числом его частиц в единице объёма раствора, что 
отражено в формулах (17, 23, 28). 
Замечание. В выражения коллигативных свойств входят моляль-
ность m2 и объёмная молярная концентрация C2. Нетрудно пока-
зать, что эти концентрации связаны формулой  

C2 (моль/л) = 
3

2

2 2

( / ) ( / ) 1000
( / ) ( / ) 1000
m моль кг г см

m моль кг M г моль

ρ⋅ ⋅
⋅ +

, 

где ρ – плотность раствора, M2 – молекулярная масса растворенного 
вещества. В разбавленных водных растворах (ρ ≅ 1 г/см3) получаем  

C2 (моль/л) ≅ m2 (моль/кг), 
то есть, молярность C2 (моль/л) и моляльность m2 (моль/кг) практи-
чески равны друг другу. 

7.2.4. Расчет коллигативных свойств 

Задача. Условие. Имеется водный раствор, содержащий 5 вес.% 
глюкозы С6Н12О6. Рассчитайте для него температуры замерзания и 
кипения, осмотическое давление при температуре 36.8 °С = 310 К, и 
давление пара растворителя при температуре 25 °С. Считайте, что 
раствор близок по свойствам к бесконечно-разбавленному. Давле-
ние пара чистой воды при 25 °С равно 3160 Па, энтальпия плавле-
ния льда 6000 Дж/моль (0 °С), энтальпия испарения воды 41100 
Дж/моль (100 °С), молекулярная масса воды M1 = 18.016 г/моль. 
Решение. Молекулярная масса глюкозы 180 г/моль. Рассчитаем мо-

ляльность нашего раствора m2 = 
5 180

1000
100 5

⋅
−

= 0.292 моль/кг.  

Мольная доля воды в растворе x1 = 
1000 18.016

1000 18.016 0.292+
= 0.9948. 

Давление пара воды находим по закону Рауля: p1 = 0.9948·3160 = 
3143 Па. 
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Вычисляем по криоскопическую и эбулиоскопическую постоянные 
воды:  

K1 = 
2

1

1

пл

пл

RT

H∆
1

1000
M

 = 1.863,  Е1 = 
2

1

1

кип

исп

RT

H∆
1

1000
M

 = 0.507 К моль кг−1. 

Понижение температуры кристаллизации ∆Ткрист = K1m2 = 0.545 К, 
повышение температуры кипения ∆Ткип = Е1m2 = 0.148 К,  
температура замерзания −0.545 °С, кипения 100.148 °С. 

При расчете осмотического давления важно помнить, что для 
того, чтобы результат получился в Па (основная единица СИ для 
давления), исходные данные в формуле также должны быть в ос-
новных единицах СИ. В частности, концентрация растворенного ве-
щества должна быть выражена в моль/м3, C2 = 0.292 моль/л = 292 
моль/м3. Рассчитываем осмотическое давление π = С2RT = 
292·8.3145·310 = 753653 Па = 7.54 бар. ■ 

Задача. Условие. Давление паров воды над раствором глюкозы 
С6Н12О6 с концентрацией 30 вес.% составляет 22.700 мм рт.ст. при 
температуре 25 °С. Давление насыщенного пара чистой воды при 
этой температуре равно 23.756 мм рт.ст. Рассчитайте для этого рас-
твора температуры замерзания и кипения, а также осмотическое 
давление при температуре 25 °С. Энтальпия плавления льда равна 
6000 Дж/моль (0 °С), энтальпия испарения воды 41100 Дж/моль 
(100 °С). 
Решение. Раствор концентрированный, и отсутствует информации о 
том, является ли он идеальным или нет. Поэтому для расчета надо 
использовать общие формулы (13, 20, 25) для коллигативных 
свойств, в которых фигурирует активность растворителя (воды) а1. 
Активность можно найти из данных в условии задачи давлений 
пара воды над чистой жидкостью (р1* = 23.756 мм рт.ст.) и над рас-
твором (р1* = 22.700 мм рт.ст.): 

а1 = р1/р1* = 0.95555. 
Когда величина активности найдена, её надо подставить в соотно-
шения (13, 20, 25) и получить ответы. Мы будем использовать до-
пущение о том, что активность не зависит от температуры. 
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Температуру кристаллизации растворителя рассчитываем по 

формуле, вытекающей из (13): 

Ткр = 
1

1

1

1

ln1

плпл

R

H

a

T

−

∆
 

− 
 

= 
1

8.3145 ln 0.95555

6000

1
273.15

−⋅ − 
 

= 

= 268.54 К = –4.6 °С. 
Полученная величина очень хорошо согласуется с эксперименталь-
ным значением –4.7 °С. 

Температуру кипения находим на основе соотношения (20): 

Ткип = 
1

1

1

1

ln1

испкип H

R a

T

−

∆
 

+ 
 

= 
1

8.3145 ln 0.95555

41100

1
373.15

−⋅ − 
 

= 

= 374.43 К = 101.3 °С. 
 Осмотическое давление определяем из уравнения (25): 

π = 1

1

ln

*m

RT a

V
= 6

298.15 ln 0.95555

18 10

R
−

⋅ ⋅
⋅

 = 6262177 Па = 62.62 бар. 

Следует отметить отличие от предшествующего примера. Там 
рассматривался раствор, близкий к бесконечно разбавленному, по-
этому для вычисления коллигативных свойств было достаточно 
знать только концентрацию раствора. В настоящем примере ситуа-
ция иная. Хотя концентрация известна, она не может быть исполь-
зована для расчетов, поскольку необходима активность. Для опре-
деления активности растворителя требуется дополнительная инфор-
мация, например, значение давления пара над раствором, или ка-
кого-либо другого коллигативного свойства. ■ 

 Формулы (17, 23, 28) можно использовать для определения 

молекулярной массы растворенного вещества. Для этого, готовят 
раствор точно известной навески вещества (с неизвестной молеку-
лярной массой M2), определяют одно из коллигативных свойств, 
∆Ткрист, ∆Ткип, или π, и по формулам (17), (23), или (28) вычисляют 
число его молей на 1 кг растворителя или в 1 л раствора. Навеску 
пересчитывают в число граммов на 1 кг растворителя или в 1 л рас-
твора, делят число граммов на число молей, и получают молекуляр-
ную массу M2. 
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Задача. Условие. Раствор 0.632 граммов белого фосфора в 100 г се-
роуглерода имеет температуру кипения 319.51 К при нормальном 
атмосферном давлении. Чистый сероуглерод кипит при 319.39 К и 
имеет энтальпию испарения 27.4 кДж/моль. Определите молекуляр-
ную массу белого фосфора и его формулу. Атомный вес фосфора 31 
г/моль. 
Решение. Повышение температуры кипения раствора ∆Ткип = 0.12 К. 
Эбулиоскопическая постоянная сероуглерода  

Е1 = 
2

1

1

кип

исп

RT

H∆
1

1000
M

 = 2.35 К моль кг−1. 

Моляльность раствора фосфора m2 = ∆Ткип / Е1 = 0.051 моль/кг.  
По условию, в растворе на 1 кг сероуглерода приходится 6.32 г фос-
фора. Отсюда молекулярная масса фосфора M2 = 6.32 / .051 = 123.9 
г/моль. Число атомов фосфора в молекуле равно 123.9 / 31 = 3.997 = 
4 ⇒ молекула белого фосфора имеет формулу Р4. ■ 

 Для определения молекулярной массы высокомолекулярных 

соединений (белки, синтетические полимеры и пр.) широко приме-
няется осмометрия. Однако при этом используют такие концентра-
ции растворенного вещества, что приближение бесконечно-разбав-
ленного раствора является некорректным. Поэтому, при разложе-
нии логарифма мольной доли растворителя в ряд, учитывают члены 
не только первого, но и второго порядков: 

ln a1 ≅ ln x1 = ln (1 – x2) ≅ − x2 − 
2
2

2
x

. 

Кроме того, вводят эмпирический поправочный коэффициент b, 
учитывающий отклонения от идеальности, так что формула для ло-
гарифма активности растворителя принимает вид 

ln a1 ≅ − x2 − 
2
2

2
b x⋅

.     (29) 

Поставляя (29) в общую формулу осмотического давления (25), и 
учитывая (27), получаем  

2C RT

π
= 1 + 

*
1

2 2
mbV

C  = 1 + BC2.    (30) 
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Величина B ≡ bV*m1/2 называется «осмотический вириальный коэф-
фициент»; от концентрации C2 она не зависит. Выразим C2 = 2C /M2, 

где 2C  − весовая концентрация полимера, г/м3, M2 – его молекуляр-

ная масса, г/моль. Тогда соотношение (30) можно переписать в виде  

2C RT

π
= 22

2 2

1 B
C

M M
+ .     (31) 

Для определения молекулярной массы полимера, определяют 
величину осмотического давления его раствора при различных ве-
совых концентрациях, и строят график зависимости π/ 2C RT от 2C . 

Согласно (31), график представляет собой прямую линию, её сво-
бодный член равен 1/M2. 
Задача. Условие. Зависимость осмотического давления раствора 
поливинилхлорида в дихлорэтане от концентрации при 298 К пред-
ставлена ниже. Определите среднюю молекулярную массу поливи-
нилхлорида. 

2C , г/м3 1000 2000 4000 6000 8000 
π, Па 27.3 69.4 198 391 634 
π/ 2C RT, моль/г 1.1×10−5 1.4×10−5 2.0×10−5 2.63×10−5 3.2×10−5 

Решение. Рассчитаем зна-
чения π/ 2C RT, и построим 

график зависимости  
π/( 2C RT) = f ( 2C ) (рис. 42). 

Видно, что график очень 
хорошо аппроксимируется 
прямой, а её свободный 
член равен 8.00 × 10−6 
моль/г. Отсюда получаем 
среднюю молекулярную 
массу полимера M2 = 
= 1 / 8.00 × 10−6 = 1.25 × 105 
г/моль. ■ 
 

 
Рис. 42. Зависимость величины π/ 2C RT от 

весовой концентрации раствора ПВХ в 
дихлорэтане 
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7.3. КОЛЛИГАТИВНЫЕ СВОЙСТВА РАСТВОРОВ 

ЭЛЕКТРОЛИТОВ. ОСМОТИЧЕСКИЙ КОЭФФИЦИЕНТ 

Понятие «осмотический коэффициент» относится только к раство-
рителю, и так же, как и активность, характеризует отклонения рас-
твора от идеальности. С помощью рационального осмотического 

коэффициента g, зависимость химического потенциала раствори-
теля от состава определяется выражением 

µi = µi* + gRT ln хi.    (32) 
Сравнивая выражения (7) и (32), получаем соотношение между ос-
мотическим коэффициентом и активностью растворителя: 

g = 1

1

ln
ln

a

x
.      (33) 

С использованием осмотического коэффициента, общее выра-
жение (25) для осмотического давления реального раствора прини-
мает вид 

πреалV*m1 = −gRT ln x1. 
Осмотическое давление идеального раствора описывается выраже-
нием  

πидеалV*m1 = −RT ln x1, 
откуда понятно, что рациональный осмотический коэффициент ра-
вен отношению осмотических давлений реального и соответствую-
щего идеального растворов,  

g = πреал /πидеал. 
 Существуют растворы, которые даже в разбавленном состоя-
нии обнаруживают сильные отклонения от идеальности. Обычно 
такими свойствами обладают растворы электролитов. Это происхо-
дит из-за того, что ионы являются заряженными частицами, и 
между ними существуют сильные и дальнодействующие кулонов-
ские взаимодействия. Рассмотрим раствор электролита с формулой 
Mν+Aν− (Mz+ – катион с зарядом z+, Az– – анион с зарядом z–, ν+ и ν− – 
число катионов и анионов в формульной единице). Будем считать, 
что это сильный электролит, то есть, в растворе он полностью дис-

социирует, и из одной молекулы Mν+Aν− образуется ν+ катионов Mz+ 
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и ν− анионов Az–. При диссоциации моляльности ионов следующие. 

Диссоциации нет m2   0   0 
 Mν+Aν−   = ν+Mz+  + ν−Аz− 
Полная диссоциация 0   ν+m2   ν−m2 

Моляльность m2 здесь определена так же, как и раньше, как число 
молей растворенного вещества (без учета диссоциации), приходя-
щееся на 1 кг растворителя.  

Определим мольную долю растворенного вещества 2 (элек-
тролита Mν+Aν−) как отношение полного числа ионов в растворе к 
сумме полного числа ионов и молекул растворителя. Это определе-
ние учитывает тот факт, что вследствие электролитической диссо-
циации общее число частиц растворенного вещества возрастает. То-
гда соотношение между мольной долей x2 и моляльностью m2 рас-
творенного вещества будет иметь вид  

x2 =
1

Mz Az

Mz Az

n n

n n n
+ −

+ −

+
+ +

= 2

2 1

( )
( ) 1000

m

m M

ν ν
ν ν

+ −

+ −

+
+ +

,  (34) 

где M1 (г/моль) – молекулярная масса растворителя.  
Выпишем выражение осмотического коэффициента в разбав-

ленном растворе электролита Mν+Aν−. В разбавленных растворах он 
носит название «моляльный осмотический коэффициент» и имеет 
обозначение φ. Формула (34) преобразуется следующим образом: 

x2 ≅ 2 1( ) ( / )
1000
m M г моль

г

ν ν+ −+
. 

Логарифм мольной доли растворителя в разбавленном растворе 
электролита 

ln x1 = ln (1 – x2) ≅ − x2 ≅ −
2 1( )

1000
m Mν ν+ −+

. 

Тогда выражение (33) осмотического коэффициента принимает вид  

φ = 1

1

ln
ln

a

x
≅ 1

2 1

1000ln
( )

a

m Mν ν+ −

−
+

. 

Логарифм активности растворителя представляется равенством 

ln a1 = φ ln x1 = – φ 2 1( )
1000

m Mν ν+ −+
.   (35) 
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 Выражение понижения температуры кристаллизации раство-
рителя из разбавленного неидеального раствора выводится из соот-
ношений (13), (16), (35), и имеет вид 

∆Тпл = (ν+ + ν−)φK1m2 = iK1m2. 
Аналогично, формула повышения температуры кипения в разбав-
ленном неидеальном растворе  

∆Ткип = (ν+ + ν−)φЕ1m2 = iE1m2 
получается комбинацией уравнений (20), (22), (35). Величина  

i = (ν+ + ν−)φ      (36) 
называется изотоническим коэффициентом.  
 Получим выражение осмотического давления в разбавленном, 
но не идеальном растворе электролита Mν+Aν−. Запишем общую 
формулу осмотического давления   

π = 1
*
1

ln

m

RT a

V
− , 

и подставим в неё выражение логарифма активности растворителя 
ln a1 = φ ln x1 = φ ln (1 – x2) ≅ − φ x2. 

В результате получим  

π = φ 2
*
1m

RT x

V
.     (37) 

Концентрации ионов в растворе сильного электролита выра-
жаются через его аналитическую концентрацию С2 следующим об-
разом: 

Диссоциации нет С2   0   0 
 Mν+Aν−   = ν+Mz+  + ν−Аz− 
Полная диссоциация 0   ν+С2   ν−С2 

С учетом полной диссоциации электролита, отношение его 
мольной доли к мольному объёму растворителя представим в виде: 

2
*
1m

x

V
= 

*
1 1( )

Mz Az

Mz Az m

n n

n n n V
+ −

+ −

+
+ +

≅
*

1 1

Mz Az

m

n n

n V
+ −+

≅
Mz Az

раствора

n n

V
+ −+

= (ν+ + ν−)С2. (38) 

Объединяя соотношения (37) и (38), получаем окончательное выра-
жение осмотического давления в разбавленном растворе сильного 
электролита: 
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2( ) 
i

С RTπ ν ν ϕ+ −= +
�����

= iС2RT.   (39) 

Оно является аналогом формулы Вант-Гоффа (25).  
Следует отметить, что формула осмотического давления рас-

твора электролита  
π = iС2RT 

была получена еще до того, как в науке утвердилось понятие об 
идеальных и неидеальных растворах. В то время, отклонения изото-
нического коэффициента от предельного значения в бесконечно-
разбавленном растворе,  

i = ν+ + ν−,     (40) 
объясняли неполной диссоциацией электролита. Рассмотрим непол-
ную диссоциацию электролита Mν+Aν−, и введем степень диссоциа-
ции α, равную количеству продиссоциировавших молекул Mν+Aν−, 
отнесенному к их исходному числу:  

Диссоциации нет С2   0   0 
 Mν+Aν−   = ν+Mz+  + ν−Аz− 
Неполная диссоциация (1 – α)C2  ν+αС2   ν−αС2 

Если начальная концентрация электролита Mν+Aν− равна C2, то по-
сле диссоциации, суммарная концентрация всех частиц (Mν+Aν−, 
Mz+, Аz−) в растворе равна  

(1 – α)C2 + ν+αC2 + ν−αC2 = (1 + α(ν+ + ν− – 1))C2.  (41) 
С учетом того, что коллигативные свойства определяются именно 
суммарным числом частиц растворенного вещества, и не зависят от 
их природы, из формулы (41) вытекает выражение изотонического 
коэффициента 

i = 1 + α(ν+ + ν− – 1).    (42) 
Формула (42) отвечает ранним представлениям о том, что от-

клонения изотонического коэффициента от предельного значения 
(40) объясняются неполной диссоциацией электролита. В современ-
ной трактовке, электролит в разбавленных растворах диссоциирует 
полностью, а разница между реальными величинами i и предель-
ным значением (40) обусловлена неидеальностью его растворов.  
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Явление осмоса играет чрезвычайно важную роль в живых ор-

ганизмах. Оболочка живой клетки является полупроницаемой мем-
браной, и клетка нормально функционирует лишь в том случае, ко-
гда осмотические давления внутриклеточной жидкости и внешней 
среды одинаковы. В медицине, изотоническим (ισο – равного, 
τονικό – давления) называется раствор, у которого осмотическое 
давление такое же, как в жидкостях человеческого организма 
(кровь, плазма, лимфа, слезная жидкость): 7.4 –7.8 бар. Любой рас-
твор, который вводится в кровеносное русло, должен быть изотони-
ческим, чтобы избежать повреждения клеток крови.1  

Задача. Условие. Плазма крови замерзает при −0.54 °С. Каково её 
осмотическое давление при температуре человеческого тела 36.8 °С 
= 310 К. 
Решение. Коллигативные свойства плазмы обусловлены присут-
ствием в ней электролитов, при этом она является разбавленным и 
неидеальным раствором. Растворителем является вода, её криоско-
пическая постоянная K1 =1.863 К моль кг−1. Исходя из формулы 
∆Тпл = iK1m2, получаем  

i·m2 = 0.54 / 1.863 = 0.290 моль/кг. 
С учетом того, что в разбавленном растворе C2 (моль/л) ≅ m2 
(моль/кг), имеем для плазмы i·C2 = 0.290 моль/л. 
Осмотическое давление плазмы  

π = iС2RT = 0.290·1000·8.3145·310 = 747100 Па = 7.471 бар. ■ 

Задача. Условие. Плазма крови человека содержит белки: при-
мерно 40.0 г альбумина (средняя молекулярная масса 69000 г/моль) 

 
1 Гипотонический – раствор с низкой концентрацией растворенного вещества, 
или чистая вода. В таких растворах происходит гемолиз – вода проникает 
внутрь эритроцитов, они начинают разбухать, и при большой разнице в осмо-
тическом давлении наступает разрыв клеточной оболочки эритроцитов.  
Гипертонический – раствор с высокой концентрацией соли или другого рас-
творенного вещества. В таких растворах эритроциты подвергаются плазмолизу 
– вода выходит из эритроцитов в окружающую жидкость – плазму крови, 
эритроциты сморщиваются и теряют форму. 
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и 20.0 г глобулина (160000 г/моль) в 1 л. Какое осмотическое давле-
ние создают эти соединения? 
Решение. Вследствие высокой молекулярной массы, молярная кон-
центрация белков невелика. Поэтому для расчета их осмотического 
давления воспользуемся формулой Вант-Гоффа (25) для бесконечно 
разбавленных растворов неэлектролитов.  

Осмотическое давление альбумина  
π = С2RT = (40/69000)·1000·8.3145·310 = 1494 Па = 0.015 бар. 

Осмотическое давление глобулина  
π = С2RT = (20/160000)·1000·8.3145·310 = 322 Па = 0.003 бар. 

Видно, что вклад белков в общее осмотическое давление крови не-
значителен. 
Замечание. Давление, создаваемое белками и другими высокомоле-
кулярными компонентами плазмы крови, называется онкотиче-
ским. Несмотря на малую величину, онкотическое давление играет 
значительную роль в функционировании организма человека и жи-
вотных, поскольку стенки капилляров (самых тонких кровеносных 
сосудов) свободно проницаемы для воды и растворенных низкомо-
лекулярных соединений, но не для белков. ■ 

Задача. Условие. Определите концентрацию раствора NaCl, изото-
нического с плазмой крови, то есть, имеющего одинаковое с ней ос-
мотическое давление, 747100 Па при 310 К. 
Решение. Осмотическое давление неидеального раствора электро-
лита определяется выражением (39), которое в случае NaCl имеет 
вид π = 2φС2RT. Из условия задачи можно вычислить, что в иско-
мом растворе величина  

φС2 = π / (2RT) = 0.145 моль/л. 
Для отыскания концентрации С2, воспользуемся справочными дан-
ными о зависимости осмотического коэффициента φ растворов 
NaCl от концентрации (Clarke, Glew 1985), и вычислим на их ос-
нове произведение φС2 при различных концентрациях (см. табл. 
10).  
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Табл. 10. Справочные значения осмотического коэффициента вод-

ного раствора NaCl при 310 К, и рассчитанные величины φС2 

С2, моль/л 0.12 0.14 0.15 0.16 0.17 0.18 
φ 0.930 0.928 0.927 0.926 0.925 0.925 
φС2 0.112 0.130 0.139 0.148 0.157 0.166 

Данные табл. 10 показывают, что концентрация C2, отвечающая 
значению φС2 = 0.145 моль/л, имеет значение между 0.15 и 0.16 
моль/л. Поэтому примем для концентрации C2 величину 0.155 
моль/л. Это и есть искомая концентрация изотонического раствора 
NaCl. Она соответствует содержанию 9 г NaCl в 1 л раствора. ■ 

Задача. Условие. Определите кажущуюся степень диссоциации 
NaCl в изотоническом растворе с концентрацией 0.155 моль/л и ос-
мотическим давлением 747100 Па при 310 К. 
Решение. При решении этой задачи исходим из формулы π = iС2RT. 
Считаем, что изотонический коэффициент определяется равенством  

i = 1 + α(ν+ + ν− – 1), 
которое в случае NaCl принимает вид  

i = 1 + α. 
Вычислим изотонический коэффициент из данных задачи:  

i = π / (С2RT) = 1.87. 
Кажущаяся степень диссоциации α = i − 1 = 0.87. ■ 



 

Табл. 11. Сводка формул для расчета коллигативных свойств растворов 
Коллигативное свойство Реальный раствор Бесконечно разбав-

ленный раствор 
Разбавленный рас-
твор электролита 

Давление пара  
растворителя 

p1 = a1p1* p1 = x1p1*;  
Δp1 ≡ p1* – p1 = 

= x2∙p1* 

 
Δp1 ≡ p1* – p1 = 

= i∙͞x2∙p1* 
Осмотическое давление πV*m1 = − RT ln a1 π = C2RT π = iC2RT 

Понижение температуры 
кристаллизации 

ln a1 = 
*
1

1

1 1пл

пл

H
R T T

 
  
 

∆ −   

ΔTкрист = K1m2 ΔTкрист = iK1m2 
Криоскопическая постоянная 

K1 =
( )2

11
*
1

г моль

1000
пл

пл

MRT

H∆
 

Повышение температуры 
кипения 

ln a1 = 
*
1

1

1 1исп

кип

H
R T T

 
  
 

∆ −   

ΔTкип = E1m2 ΔTкип = iE1m2 
Эбулиоскопическая постоянная 

E1 = 
( )2

11
*
1

г моль

1000
кип

кип

MRT

H∆
 

 ͞x2 – это мольная доля растворенного электролита Mν+Aν−, определенная как отношение числа молей Mν+Aν−, 
взятых для приготовления раствора, к сумме числа молей Mν+Aν− и растворителя. 
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ГЛАВА 8. ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ И ПАРЦИАЛЬНЫЕ 

МОЛЬНЫЕ СВОЙСТВА РАСТВОРОВ 

8.1. ПАРЦИАЛЬНЫЕ МОЛЬНЫЕ ВЕЛИЧИНЫ 

В растворах (многокомпонентная гомогенная система) хими-
ческий потенциал определяется выражением  

µi =
, ,i T p nj i

G

n
≠

∂
∂

. 

Химический потенциал описывает изменение энергии Гиббса си-
стемы при изменении в ней количества i-го компонента (при посто-
янных T, p). В предшествующих разделах показано, что с помощью 
химического потенциала можно описать изменение и других термо-
динамических функций при варьировании числа молей компонен-
тов в системе, например: 

µi =
, ,i S V nj i

U

n
≠

∂
∂

= 
, ,i S p nj i

H

n
≠

∂
∂

= 
, ,i T V nj i

F

n
≠

∂
∂

. 

Также показано, что энергия Гиббса многокомпонентной гомоген-
ной системы выражается через химические потенциалы компонен-
тов: 

G = Σµini.      (1) 
Химический потенциал является парциальной мольной энер-

гией Гиббса. Вообще, парциальной мольной величиной (парциаль-
ным мольным свойством) компонента называется «частная произ-
водная от любой экстенсивной величины (от экстенсивного свой-
ства) по количеству молей данного компонента при постоянных 
давлении, температуре и числах молей остальных компонентов 
многокомпонентной термодинамической системы». Особая роль 
параметров состояния Т, р обусловлена возможностью их варьиро-
вания сообразно воле экспериментатора, независимо от других об-
стоятельств (в отличие от других наборов параметров, напр. S-V; S-

p; T-V). 
Обозначим какое-либо экстенсивное свойство через Z, а пар-

циальное мольное свойство компонента i в растворе через Zi;  
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по определению, парциальная мольная величина Zi ≡ 
, , j i

i T p n

Z

n
≠

∂
∂

. 

 Если состояние системы определяется параметрами T, p, n1, 

n2… , то есть, Z = Z(T, p, n1, n2…), то при T, p = const справедливо 
следующее общее равенство 

dZTp = 
1

1 , , jT p n

Z

n
≠

∂
∂

dn1 + 
2

2 , , jT p n

Z

n
≠

∂
∂

dn2 + … = 

= Z1dn1 + Z2dn2 + … .      (2) 
Парциальные мольные величины зависят от состава раствора, то 
есть, определяются соотношением n1:n2:n3 … . Если при T, p = const 
состав не изменяется, то и парциальные мольные величины оста-
ются постоянными. Проинтегрируем общее выражение (2) при 

условии Z1, Z2, … = const, что означает прибавление всех компо-
нентов в такой же пропорции, как в исходном растворе. В резуль-
тате получим  

Z =
1

K

i i

i

Z n
=
 .     (3) 

Выражение (3) соответствует равенству (1), которое связывает 
энергию Гиббса системы и химические потенциалы компонентов, и 
показывает, что в многокомпонентной системе, парциальные моль-
ные свойства являются аналогами мольного свойства для одноком-
понентной системы (Zm = Z/n, Z = Zm·n). Этим обусловлена важная 
роль парциальных мольных величин в теории растворов.  

Задача. Условие. Зависимость объема раствора, содержащего 1000 
г воды и NaCl, от моляльности NaCl (m2) описывается равенством  

V (см3) = 1001.8 + 17.57m2 + 0.6758m2
2 (при 20 °С). (4) 

Получите выражение парциального мольного объёма NaCl.  
Определите, чему равны парциальные мольные объёмы компонен-
тов в растворе с моляльностью NaCl m2 = 2 моль/кг.  
Решение. Формула (4) представляет объем раствора, содержащего 
постоянное количество одного из компонентов, воды:  

n1 = 1000 г / 18.016 г/моль = 55.51 моль, 
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в зависимости от числа молей n2 второго компонента, NaCl: n2 = m2.  
Поэтому парциальный мольный объём второго компонента можно 
найти на основе определения парциальной мольной величины: 

 V2 = 
2 , , 1T p n

V

m

∂
∂

= 17.57 + 1.352m2. 

В растворе с моляльностью m2 = 2 моль/кг имеем V2 = 20.273 
см3/моль. 

Для определения парциального мольного объёма первого ком-
понента, сначала найдем по формуле (4) суммарный объёма рас-
твора при m2 = 2 моль/кг: V = 1039.64 см3. Затем воспользуемся вы-
ражением (3) суммарного объёма раствора через парциальные 
мольные объёмы компонентов: 

V = V1n1 + V2n2 ⇒ 1039.64 = V1∙55.51 + 20.273∙2.  (5) 

Из равенства (5) получим V1 = 18.00 см3/моль. ■ 

Задача. Парциальные мольные свойства идеального раствора. 

Условие. Исходя из выражения химического потенциала компо-
нента идеального раствора µi = µi* + RT ln хi. определите зависи-
мость парциальных мольных энтропии, объёма, энтальпии и внут-
ренней энергии идеального раствора от состава.  
Решение. Согласно определению парциальной мольной величины, 

парциальная мольная энтропия Si ≡ (∂S/∂ni)T,P,ni ≠j. Используя выра-
жение энтропии S = – (∂G/∂T )P,ni и определение химического потен-
циала µi = (∂G/∂ni)T,P,ni ≠j, имеем  

 Si ≡ 

, , j i
i T p n

S

n
≠

∂
∂

= –
i

G

n T

∂ ∂ 
 ∂ ∂ 

= –
i

G

T n

 ∂ ∂
 ∂ ∂ 

= – i

T

µ∂
∂

= –
*

i

T

µ∂
∂

 – R ln хi = 

= S*mi – R ln хi. 
При выводе учтено, что для чистого вещества химический потен-

циал является мольной энергией Гиббса, µ*i ≡ G*mi, а мольная эн-
тропия определяется выражением 

S*mi ≡ –
*

mi
G

T

∂
∂

= –
*

i

T

µ∂
∂

. 

Аналогично находим выражение парциального мольного объёма,  
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 Vi ≡ 

, , j i
i T p n

V

n
≠

∂
∂

= 
i

G

n p

 ∂ ∂
 ∂ ∂ 

= 
i

G

p n

 ∂ ∂
 ∂ ∂ 

= i

p

µ∂
∂

= 
*

i

p

µ∂
∂

= V*mi. 

 Парциальную мольную энтальпию найдем по формуле 
 Hi = µi + Si T. Она непосредственно вытекает из соотношения 
µi = Hi  – Si T, которое можно получить частным дифференцирова-
нием выражения G ≡ H – ST по количеству молей i-го компонента. 
Получаем 

 Hi = µi* + RT ln хi + TS*mi – RT ln хi  = µi* + TS*mi = H*mi, 
то есть, парциальная мольная энтальпия компонента равна его 
мольной энтальпии.  

Используя соотношение Ui = Hi  – Vi p, вытекающее из 
H ≡ U + Vp, можно получить, что для идеального раствора 

 Ui = H*mi  – pV*mi = U*mi. 

Следует отметить, что полученные выражения Si, Vi, Hi, Ui 
компонента идеального раствора в точности такие же, как для ком-
понента смеси идеальных газов. ■ 

 Легко показать, что если для парциальных мольных величин 
компонентов раствора справедливы выражения 

 Si = S*mi – R ln хi, Vi = V*mi,  Hi = H*mi (или Ui= U*mi ), 

то химический потенциал выражается формулой µi = µi* + RT ln хi. 
Поэтому можно дать ещё одно эквивалентное определение идеаль-
ного раствора:  
Определение №3. Идеальным называется такой раствор, для каж-

дого компонента которого одновременно выполняются следующие 

независимые условия: парциальная мольная внутренняя энергия 

каждого компонента равна его мольной внутренней энергии, Ui = 

U*mi (или парциальная мольная энтальпия каждого компонента 

равна его мольной энтальпии, Hi = H*mi); парциальный мольный 

объём каждого компонента равен его мольному объёму, Vi = V*mi; 

парциальная мольная энтропия каждого компонента такая же, 

как для компонента смеси идеальных газов, Si = S*mi – R ln хi. 
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8.2. УРАВНЕНИЕ ГИББСА-ДЮГЕМА 

Оказывается, что химические потенциалы, и вообще, парциальные 
мольные величины компонентов раствора, определенным образом 
связаны между собой. Выясним эту связь. При выводе, слева будем 
записывать соотношения для энергии Гиббса и химических потен-
циалов, справа – для любого экстенсивного свойства Z и парциаль-
ных мольных величин.  
Выражение экстенсивного свойства: 

G = Σµini Z =
1

K

i i

i

Z n
=
  

Результат формального дифференцирования: 

dG = Σµidni + Σnidµi dZ =
i i i i

Z dn n dZ+   

Выражение полного дифференциала экстенсивного свойства (пара-
метры состояния T, p, n1, n2…): 
dG = –SdT + Vdp + Σµidni 
(фундаментальное урав-
нение) 

dZ = 
1 2, , ...p n n

Z

T

∂
∂

dT + 
1 2, , ...T n n

Z

p

∂
∂

dp +
i i

Z dn  

Полные дифференциалы, полученные обоими способами, должны 
быть равны друг другу. Чтобы равенство имело место, должно вы-
полняться следующее соотношение – уравнение Гиббса-Дюгема: 

SdT − Vdp + Σnidµi = 0  −
1 2, , ...p n n

Z

T

∂
∂

dT − 
1 2, , ...T n n

Z

p

∂
∂

dp +
i i

n dZ = 0 

При T, p = const, уравнение Гиббса-Дюгема имеем вид: 

Σnidµi = 0   (6)  
i i

n dZ = 0    (7) 

Уравнение Гиббса-Дюгема имеет множество применений в 
химической термодинамике. Наиболее важное из них – расчет (пу-
тем интегрирования) парциального мольного свойства, химиче-
ского потенциала или активности одного из компонентов, если из-
вестны соответствующие величины для всех остальных компонен-
тов раствора. В частности, для бинарного раствора, в эксперименте 
достаточно только для одного компонента определить зависимость 
активности, химического потенциала, или какого-нибудь другого 
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парциального мольного свойства от состава. Соответствующие 
свойства другого компонента можно вычислить путем интегрирова-
ния уравнения Гиббса-Дюгема.  

Задача. Условие. Для водного раствора NaCl при 20 °С, парциаль-
ный мольный объём NaCl представляется равенством 

 V2 (см3/моль) = 17.57 + 1.352m2,    (8) 

где m2 – моляльность NaCl. Выведите выражение парциального 
мольного объёма воды V1 в этом растворе. Мольный объём чистой 
воды равен 18.048 см3/моль. 
Решение. Воспользуемся уравнением Гиббса – Дюгема: 

1 1 2 2 0n dV n dV+ = , 

 ( )2 21 0175 .57  1.3 25.51 5dV m d m⋅ + ⋅ =+ ,  

1 2 255.51 01.352dV m dm⋅ + ⋅⋅ = , 

1 2 25 5
1.352

5. 1
dV m dm= − .    (9) 

Проинтегрируем (9) по моляльности от 0 до m2, с учетом того, что 
при m2 = 0, V1 = 18.048 см3/моль, и получим ответ: 

 V1 (см3/моль) = 18.048 – 
1

1
5
.3

2
52
5.5⋅

m2
2 = 18.048 – 0.012m2

2. ■ 

Рассмотрим использование уравнения Гиббса - Дюгема для 
определения коэффициента активности. Запишем уравнение (6) для 
бинарного раствора: 

n1dµ1 + n2dµ2 = 0.    (10) 
Пусть активности определены на основе симметричного выбора 
стандартного состояния: 

µ1 = µ1* + RT ln a1, µ2 = µ2* + RT ln a2, ⇒ 

⇒ dµ1 = RT d ln a1, dµ2 = RT d ln a2.   (11) 
Подставим (11) в (10), разделим на RT и (n1 + n2), и в результате по-
лучим уравнение Гиббса - Дюгема в виде 

x1d ln a1 + x2d ln a2 = 0.   (12) 
Дифференциал логарифма активности можно выразить следующим 
образом: 
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d ln ai = d ln (γixi) = d ln γi + d ln xi = d ln γi + dxi /xi. (13) 

С учетом соотношения (13) и тождества d x1 + d x2 = 0, можно запи-
сать уравнение Гиббса-Дюгема (12) в форме  

x1d ln γ1 + x2d ln γ2 = 0.   (14) 
Пусть нам известна зависимость коэффициента активности первого 
компонента от состава – от мольной доли второго компонента 
γ1 = f (x2). Тогда коэффициента активности второго компонента 
можно найти путем интегрирования (14) следующим образом: 

ln γ2 = –
2

2

1
1

21

ln
x текущее

x

x
d

x
γ

=
    (15) 

Задача. Условие. Коэффициент активности одного из компонентов 
бинарного строго регулярного раствора (см. стр. 221-223) определя-
ется выражением  

ln γ1 = const∙x2
2. 

Найдите коэффициент активности второго компонента.  
Решение. Определим дифференциал коэффициента активности пер-
вого компонента: 

d ln γ1 = const ∙ 2x2dx2, 
и подставим полученное выражение в (15): 

ln γ2 = –
2

2

1
1

21

ln
x текущее

x

x
d

x
γ

=
 = –

2

2

2 2
1

21

2
x текущее

x

x
cons

x
t x dx

=

⋅ = 

= –2∙const ( )
2

2 1
2 21

x текущее

x

x dx
=

− = const∙(x2
2 – 2x2 + 1) = 

= const∙(1 – x2)2 = const∙x1
2.  ■ 

Интересно, что правило фаз Гиббса было впервые выведено 
Дж.У. Гиббсом именно исходя из уравнения Гиббса-Дюгема. 

Задача. Вывод правила фаз Гиббса на основе уравнения Гиббса-

Дюгема. Условие. Получите правило фаз Гиббса исходя из уравне-
ния Гиббса-Дюгема.  
Решение. Рассмотрим закрытую систему, содержащую Ф фаз и К 
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компонентов, и для каждой фазы запишем уравнения Гиббса-Дю-
гема  

SdT − Vdp + 
1i

i

K

i
n d µ

=
 = 0. 

В этих уравнениях под знаками дифференциала стоят только интен-

сивные параметры T, p, µ1, µ2 …, причем такие, которые одинаковы 
в сосуществующих фазах при термодинамическом равновесии. Ве-
личины T, p, µ1, µ2 … можно рассматривать как параметры состоя-
ния, от которых зависят все остальные термодинамические свой-
ства нашей системы. Количество таких параметров равно (К + 2). 
Уравнения Гиббса – Дюгема имеют место для каждой из фаз, при-
чем энтропии, объёмы и числа молей компонентов в различных фа-
зах, вообще говоря, разные. Число этих уравнений равно Ф, а по-
этому число незакрепленных, независимых параметров состояния 
(то, что мы называем числом термодинамических степеней сво-
боды) С = К + 2 – Ф. Это и есть правило фаз Гиббса. ■ 
 

8.3. ОПРЕДЕЛЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО ПОТЕНЦИАЛА И 

ПАРЦИАЛЬНЫХ МОЛЬНЫХ ВЕЛИЧИН ПО 

ЗАВИСИМОСТИ МОЛЬНОГО СВОЙСТВА РАСТВОРА ОТ 

СОСТАВА 

Обычно состав раствора (однородной многокомпонентной си-
стемы) выражают в мольных долях, и в эксперименте определяют 
зависимость мольного свойства раствора от мольных долей. Пусть 
n = n1 + n2 + … − общее число молей компонентов раствора. Моль-
ное (среднемольное) свойство определено следующим образом:  
Gm = G/(n1 + n2 + …) Zm = Z/(n1 + n2 + …) 
где Z – соответствующая экстенсивная величина. 
 Выражения мольного свойства и его дифференциала, а также 
уравнение Гиббса – Дюгема аналогичны выписанным ранее: 

Gm = Σµixi Zm =
1

K

i i

i

Z x
=
  

dGm,Tp = Σµidni dZm,Tp = 
i i

Z dn  
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Уравнение Гиббса-Дюгема при T, p = const 

Σxidµi = 0  
i i

x dZ = 0 

В бинарном растворе состав обычно определяется мольной 
долей второго компонента, x2. Рассмотрим, каким образом из зави-
симости мольной энергии Гиббса или другого мольного свойства от 
x2 – состава бинарного раствора, можно найти химические потенци-
алы или другие парциальные мольные величины обоих компонен-
тов. Рассмотрим систему при T, p = const, и перейдем от перемен-

ных n1 и n2 к переменным n = n1 + n2 и x2 = 2

1 2

n

n n+
. Выразим экстен-

сивную величину через мольное свойство: 
G = (n1 + n2)Gm Z = (n1 + n2)Zm 
Найдем парциальные мольные величины:  

µ1 =
1

G

n

∂
∂
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1

m
G

n

∂
∂

= 
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2 1

m
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( )

2
2

2 1 2

m
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−
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m
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Полученные выражения показывают, что парциальные мольные ве-
личины равны отрезкам, которые на соответствующих осях ординат 
отсекает касательная к графику мольного свойства.  

На рис. 43 показана характерная зависимость мольной энер-
гии Гиббса бинарного раствора от состава. Энергия Гиббса рас-
твора всегда меньше энергии соответствующей механической 
смеси, и именно поэтому рас-
творы образуются.  

Пусть нам требуется опре-
делить химические потенциалы 
компонентов при мольной доле 
второго компонента х2 = 0.5. 
Проведем касательную к гра-
фику Gm(х2) при х2 = 0.5, и точки 
её пересечения с вертикаль-
ными осями х2 = 0 и х2 = 1 дадут 
соответственно значения µ1 и 

µ2. Действительно, мольная 
энергия Гиббса равна длине от-
резка CD: Gm =│CD│. Произ-
водная dGm/dx2 равна тангенсу 
угла CAB, а произведение 
x2∙dGm/dx2 =│AB│∙ tg(CAB) =│BC│.  
Из рисунка видно, что µ1 =│OA│=│BD│=│CD│–│BC│= 

=│CD│–│AB│∙ tg(CAB) =  Gm − x2∙dGm/dx2. 
Аналогично можно найти химический потенциал µ2. 
 
8.4. ФУНКЦИИ СМЕШЕНИЯ И ИЗБЫТОЧНЫЕ ФУНКЦИИ 

Функцией смешения называется разность между экстенсив-
ным свойством раствора и суммой экстенсивных свойств чистых 
компонентов, взятых в таком же количестве, как и в растворе, при 
одинаковых внешних условиях. Функции смешения будем обозна-

 
Рис. 43. Определение химических 

потенциалов компонентов по зависимости 
среднемольной энергии Гиббса бинарного 

раствора от состава 
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чать верхним индексом «М». Например, объём смешения (измене-
ние объёма при образовании раствора)  

VM = Vраствора – (nAV*mA + nBV*mB); 
объём смешения, отнесенный к 1 моль раствора 

Vm
M = Vраствора /(nA + nB) – (xAV*mA + xBV*mB), 

где nA и nB – числа молей компонентов, xA = nA /(nA + nB), xB = nB /(nA 

+ nB) – их мольные доли, V*mA и V*mB – мольные объёмы чистых 
компонентов. 

Задача. Энтропия смешения идеальных газов  

Условие. Определите изменение энтропии при смешении двух иде-
альных газов при постоянных температуре и давлении.  
Решение. Пусть взяты количества газов nA и nB. До смешения они 
находятся отдельно – в двух частях сосуда, разделенные перегород-
кой – и имеют одинаковые температуру T и давление p.  

Мольные энтропии компонентов до смешения (энтропию рас-
сматриваем как функцию Т и р):  

SmA = S°mA(T) – R ln p,  SmB = S°mB(T) – R ln p; 
энтропия всей системы до смешения 

Sдо = nAS°mA + nBS°mB – (nA + nB)R ln p. 
Затем перегородку удаляют, и газы перемешиваются друг с 

другом. После смешения, парциальные давления компонентов при-
мут значения рA = р хA и рB = р хB, где р – суммарное давление газо-
вой смеси (по условию, при смешении давление не меняется), xA = 

nA / (nA + nB) и xB = nB / (nA + nB) – мольные доли компонентов в 
смеси. Будем исходить из того, что энтропия смеси идеальных газов 
равна сумме энтропий её компонентов, рассчитанных в представле-
нии, что других газов нет, а каждый из компонентов имеет объем, 
равный объему всей смеси, и, давление, равное его парциальному 
давлению в смеси. Тогда энтропия системы после смешения  

Sпосле = nA(S°mA – R ln pA) + nB(S°mB – R ln pB) = 
= nAS°mA – nAR ln (р хA) + nBS°mB – nBR ln (р хB) =  
= nAS°mA + nBS°mB – (nA + nB)R ln p – nAR ln хA – nBR ln хB.  

Чтобы получить ответ на задачу, найдем разность между энтропией 
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системы, содержащей смесь газов, и энтропиями несмешанных 
компонентов.  
Энтропия смешения  SM = Sпосле – Sдо.= – nAR ln хA – nBR ln хB, 
мольная энтропия смешения  

Sm
M = – xAR ln хA – xBR ln хB.  

Полученное выражение показывает, что при смешении газов энтро-
пия возрастает. Это соответствует тому, что смешение – самопроиз-
вольный процесс. ■ 

Задача. Энергия Гиббса смешения идеальных и реальных рас-

творов. Условие. Получите выражение энергии Гиббса смешения 
идеальных и реальных растворов через мольные доли и активности 
компонентов.  
Решение. Общее выражение энергии Гиббса раствора 

G = Σμini. 
Теперь получим выражение энергии Гиббса смешения реального 
раствора: 

GM = Gраствора – (nAG*mA + nBG*mB) = 

= (nAµA + nBµB) – (nAµ*A + nBµ*B) =  

= nAµ*A + nART ln aA + nBµ*B + nBRT ln aB – nAµ*A – 

nBµ*B =  
= nART ln aA + nBRT ln aB. 

Мольная энергия Гиббса смешения реального раствора 
Gm

M = RT (хA ln aA + хB ln aB), 
идеального раствора 

Gm
M = RT (хA ln xA + хB ln xB).  (16) 

Зависимость энергии Гиббса смешения идеального раствора от со-
става показана на рис. 44. Видно, что GM < 0, то есть, энергия Гиб-
бса при образовании идеального раствора уменьшается (раствор бо-
лее устойчив, чем механическая смесь двух компонентов). Как по-
казано в следующем примере, это обусловлено только энтропий-
ным фактором.  ■ 
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Задача. Энтропия, объём и энтальпия смешения идеального 

раствора. Условие. Получите выражения энтропии, объёма и эн-
тальпии смешения идеального раствора.  
Решение. Если известна энергия Гиббса системы как функция T и p, 
то энтропия и объём определяются термодинамическими соотноше-
ниями  

S = –
p

G

T

∂
∂

,   V = 
T

G

p

∂
∂

.  

Почленным дифференцированием определения энергии Гиббса 
смешения, легко показать справедливость следующих равенств: 

SM = –
M

p

G

T

∂
∂

,  VM = 
M

T

G

p

∂
∂

. 

Дифференцируя по температуре и давлению выражение (16) энер-
гии Гиббса смешения идеального раствора, получаем энтропию и 
объём смешения: 

Sm
M = – R хA ln xA – R хB ln xB, 

Vm
M = 0. 

Энтальпию смешения определим из тождества GM = HM – TSM, от-
куда  

Hm
M = GM + TSM = 0. 

Полученные результаты показывают, что идеальные растворы обра-
зуются только благодаря энтропийному фактору – потому что при 
взаимном растворении компонентов возрастает энтропия системы 
(см. рис. 45). ■ 

Полученные результаты позволяют сформулировать еще одно 
определение идеального раствора:  
Определение №4. Идеальным называется раствор, для которого 

одновременно выполняются следующие независимые условия: эн-

тальпия смешения равна нулю, HM = 0, изменение объёма при сме-

шении равно нулю, VM = 0, энтропия смешения такая же, как при 

образовании смеси идеальных газов, Sm
M = – R (хA ln хA + хB ln хB). 
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Избыточной функцией называется разность между экстен-
сивными свойствами (или, что то же самое, разность между функ-
циями смешения) реального и гипотетического идеального раство-
ров одинаковой концентрации, при одних и тех же внешних усло-
виях. Избыточные функции будем обозначать верхним индексом 
«E».  

Следует отметить связь избыточной энергии Гиббса раствора 
и коэффициентов активности его компонентов:  

Gm
E = Gm,реал – G m,ид = 

= хA(µ*A + RT ln aA) + хB(µ*B + RT ln aB) – 

– хA(µ*A + RT ln хA) + хB(µ*B + RT ln хB) = 
   = хART ln (aA/хA) + хBRT ln (aB/хB) =  
   = RT (хA ln γA + хB ln γB). 
Для идеального раствора, все избыточные функции равны нулю. 

Большинство растворов являются неидеальными, причем от-
клонения от идеальности обусловлены и энтропийными, и энерге-
тическими факторами. Однако существуют реальные растворы, ко-
торые отличаются от идеальных только или энтальпией, или энтро-
пией смешения, а другие термодинамические функции совпадают с 
функциями идеального раствора. Такие растворы позволяют выяс-
нить влияние лишь одного фактора отклонения от идеальности на 

Рис. 44. Зависимость энергии 
Гиббса смешения идеального 

раствора от состава 
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термодинамические свойства. Рассмотрим растворы, отличающиеся 
от идеального только тем, что их энтальпия смешения не равна 
нулю – регулярные, или строго регулярные растворы. С термоди-
намической точки зрения, раствор полностью охарактеризован, 
если известны зависимости его избыточных функций от состава. 
Для строго регулярного раствора, избыточная энергия Гиббса, отне-
сенная к 1 моль раствора, определяется выражением  

Gm
E = wxAxB.     (17) 

На основе уравнения (17) можно определить все термодина-
мические свойства строго регулярного раствора. В (17) фигурирует 
величина w, которая называется энергией взаимообмена. Это основ-
ной параметр теории строго регулярных растворов, именно она 
определяет их отклонения от идеальности. Энергия взаимообмена 
определяется энергией межмолекулярных взаимодействий в рас-
творе:  

w = uAB – ½uAA – ½uBB, 
где uAB, uAA и uBB – энергии парных взаимодействий между молеку-
лами А – В, А – А и В – В соответственно. В настоящем разделе 
примем, что энергия взаимообмена w не зависит от температуры. 

Задача. Функции смешения строго регулярного раствора 

Условие. Исходя из выражения (17) избыточной энергии Гиббса 
смешения строго регулярного раствора, получите выражения его 
функций смешения. 
Решение. Избыточная функция представляет собой разность между 
функциями смешения реального и соответствующего идеального 
растворов. Энергия Гиббса смешения идеального раствора опреде-
лена формулой (16), и поэтому энергия Гиббса смешения для 
строго регулярного раствора 

Gm
M = RT (хA ln xA + хB ln xB) + wxAxB.  (18) 

Другие функции смешения определим на основе соотношения (18).  

Энтропия смешения Sm
M = –

M

m

p

G

T

∂
∂

= −nR(xA ln xA + xB ln xB).  
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Объём смешения Vm
M = 

M

m

T

G

p

∂
∂

 = 0. 

Энтальпия смешения Hm
M = Gm

M + TSm
M = wxAxB. 

Мы получили, что строго идеальный раствор имеет такие же энтро-
пию и объём смешения, как идеальный раствор, но отличается от 
него тем, что его энтальпия смешения не равна нулю. ■ 

Задача. Химические потенциалы и коэффициенты активности 

компонентов строго регулярного раствора. Условие. Получите 
выражения химических потенциалов и коэффициентов активности 
компонентов строго регулярного бинарного раствора.  
Решение. Запишем выражение энергии Гиббса строго регулярного 
раствора, исходя из формулы энергии Гиббса смешения (18): 

Gm = хA(µ*A + RT ln xA) + хB(µ*B + RT ln xB) + wxAxB,  (19) 

G = nA(µ*A + RT ln xA) + nB(µ*B + RT ln xB) + (nA + nB)wxAxB. (20) 
Химические потенциалы можно определить на основе уравне-

ния (19), с использованием формул разд. 8.3,  

µA = Gm – xB
m

B

dG

dx
, µB = Gm + xA

m

B

dG

dx
. 

Другой способ состоит в использовании исходного определе-
ния химического потенциала,  

µA =
, , B

A T p n

G

n

∂
∂

, µB =
, , A

B T p n

G

n

∂
∂

, 

для чего необходимо выполнить дифференцирование выражения 
(20). Решим задачу именно этим способом. С учетом определения 
мольных долей  

xA = A

A B

n

n n+
,  xB = 

B

A B

n

n n+
, 

запишем выражение (20) как функцию числа молей компонентов:  

G = nAµ*A + nBµ*A + RT(nA ln A

A B

n

n n+
 + nB ln B

A B

n

n n+
) + 

+ w A B

A B

n n

n n+
.     (21) 
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Продифференцируем (21) по числу молей компонента А: 

µA = 

, , B
A T p n

G

n

∂
∂

= µ*A + RT (ln nA +1 – ln(nA + nB) – 1) + 

+ w 
2

( )
( )

B A B A B

A B

n n n n n

n n

+ −
+

 = 

= µ*A + RTln xA + wxB
2.   (22) 

Аналогично,  
µB = µ*B + RTln xB + wxA

2.    (23) 
Сравнивая (22-23) с общим выражением химического потенциала в 
реальном растворе 

µi = µ*i + RT ln ai = µ*i + RT ln xi + RT ln γi, 
получим соотношения для коэффициентов активности компонентов 
строго регулярного раствора: 

RT ln γA = wxB
2,   RT ln γB = wxA

2. ■ 
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ГЛАВА 9. ФАЗОВЫЕ ДИАГРАММЫ 

ДВУХКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМ 

9.1. ОПРЕДЕЛЕНИЕ ВИДА ДИАГРАММ НА ОСНОВЕ  

МИНИМИЗАЦИИ ЭНЕРГИИ ГИББСА СИСТЕМЫ 

Вид диаграмм состояния двухкомпонентных систем можно 
определить на основе анализа зависимостей энергий Гиббса сосу-
ществующих фаз от состава. «Используя термодинамику Гиббса, 
ученик Ван-дер-Ваальса Г. Б. Розебом провел геометрическую клас-
сификацию фазовых диаграмм (1892 г.) и установил для бинарных 
систем 32 типа диаграмм, исчерпывающих в пределах известной 
системы все возможные случаи, многие из которых не были зафик-
сированы экспериментально в то время (впоследствии все случаи 
были найдены)» (Герасимов, Гейдерих, 1980). 
Принципы анализа зависимостей энергии Гиббса от состава и 

определения вида фазовых диаграмм по Розебому: 
1) Основным принципом является то, что энергия Гиббса системы 
должна при данном составе иметь наименьшее возможное значе-
ние. При этом минимум может соответствовать существованию как 
одной фазы, так и механической смеси нескольких фаз. Энергия 
Гиббса механической смеси двух фаз является прямой линией, ко-
торая соединяет точки, отвечающие составу и энергии Гиббса сосу-
ществующих фаз (например, мольная энергия Гиббса смеси двух 
чистых компонентов Gмех.смеси = x1μ1* + x2μ2*). Все это приводит к 
тому, что зависимость энергии Гиббса двухкомпонентной системы 
от состава всегда должна быть выпуклой вниз.1 
2) Химические потенциалы компонентов в какой-либо фазе равны 
отрезкам, которые отсекает на осях ординат касательная к зависи-
мости энергии Гиббса этой фазы от состава. Поэтому две фазы α и β 
находятся в равновесии, когда к зависимостям их мольной энергии 
Гиббса от состава, Gα(x2) и Gβ(x2), можно провести общую касатель-

 
1 Состав двухкомпонентной системы будем определять мольной долей вто-
рого компонента, которая обозначается x2 или x. 
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ную. Если одна из фаз – чистый компонент, то фазовому равнове-
сию раствора и чистого компонента отвечает случай, когда каса-
тельная к графику G(x2) для раствора проходит через точку на оси 
ординат, соответствующую химическому потенциалу чистого ком-
понента. 
3) Если температура системы повышается, то зависимости G(x2) 
сдвигаются вниз (если понижается, то вверх). При этом наиболее 
медленно движется зависимость G(x2) для твердых веществ, быст-
рее – для жидкости, и еще быстрее – для газа. Это обусловлено тем, 
что ∂G/∂T = −S < 0, причем 0 < Sтв. < Sжидк. < Sгаз. 
 

9.2. ФАЗОВАЯ ДИАГРАММА ПРИ НЕОГРАНИЧЕННОЙ 

ВЗАИМНОЙ РАСТВОРИМОСТИ В ОБЕИХ ФАЗАХ 

9.2.1. Анализ зависимостей энергии Гиббса от состава 

Рассмотрим в бинарной системе фазовые переходы «твердое 
тело – жидкость», или «жидкость – газ» в том случае, когда имеет 
неограниченная взаимная растворимость в обеих сосуществующих 
фазах. Поскольку наиболее часто такая ситуация имеет место при 
равновесии между жидким раствором и парами, примем для фаз 
обозначения «L» − жидкость, и «G» − газовая фаза (пар). Выясним 
связь между ходом зависимостей энергии Гиббса от состава фазы и 
видом диаграмм состояния (см. рис. 46). При постоянных Т и р, за-
висимость G(х2) для какой-либо фазы имеет вид непрерывной ли-
нии, выпуклой вниз, причем точки её пересечения с осями ординат 
дают химические потенциалы чистых компонентов. Пусть темпера-
тура системы повышается, а давление все время остается постоян-
ным, p = const. 
 При низкой температуре Т1, которая ниже температур кипения 
чистых компонентов и их растворов, энергия Гиббса жидкости 
меньше энергии Гиббса паровой фазы при всех составах. Это соот-
ветствует тому, что термодинамически стабильна и может суще-
ствовать только жидкая фаза.  
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Рис. 46. Зависимости энергии Гиббса от состава при различных температурах и 
диаграмма кипения системы с неограниченной растворимостью 
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 Когда температура возрастает, кривые GL(х2) и GG(х2) смеща-
ются вниз, причем быстрее движется зависимость GG(х2) для паро-
вой фазы. При достижении температуры кипения легкокипящего 
компонента T2 (T2 > T1), зависимости GL(х2) и GG(х2) касаются в од-
ной точке при х2 = 1. Следовательно, в этой точке имеет место усло-
вие фазового равновесия μ2*(ж.) = μ2*(пар). Это отвечает сосуще-
ствованию жидкой и паровой фаз чистого компонента 2, то есть его 
кипению. При всех других составах, термодинамически стабильна 
только жидкая фаза. Точку сосуществования двух фаз (Т2, х2 = 1) 
наносим на диаграмму в координатах Т – х2. 
 По мере дальнейшего возрастания температуры мы переходим 
в область, где возможно взаимное существование жидкой и паровой 
фаз. Например, при температуре Т3, к кривым GL(х2) и GG(х2) можно 
провести общую касательную: она касается графика GL(х2) в точке 
состава х2 = xА, GG(х2) – в точке х2 = xВ. Это значит, что в интервале 
составов х2 = [xА, xВ] выполняются условия фазового равновесия 
μ1(ж., х2 = xА) = μ1(пар, х2 = xВ),  μ2(ж., х2 = xА) = μ2(пар, х2 = xВ)  
– жидкая фаза состава хА и паровая фаза состава хВ находятся в рав-
новесии друг с другом, и наименьшую возможную энергию Гиббса 
имеет их механическая смесь. Общая зависимость энергии Гиббса 
системы от состава определяется из требования минимальности и 
выпуклости вниз, и состоит из трех участков: при х2 < xА наимень-
шую энергию имеет жидкая фаза – она является термодинамически 
стабильной; в диапазоне х2 = [xА, xВ]  наименьшая энергия реализу-
ется при совместном существовании жидкой (состава х2 = xА) и па-
ровой (состава х2 = xВ) фаз; при х2 > xВ минимум энергии обеспечи-
вает паровая фаза. На диаграмму в координатах Т – х2 наносим 
точки (Т3, хА) и (Т3, хВ), отвечающие сосуществующим фазам в 
двухфазной области и определяющие границу между одно- и двух-
фазной областями. При другой температуре положение общей каса-
тельной изменится, соответственно поменяются и составы сосуще-
ствующих фаз.  
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 При переходе к температуре кипения высококипящего компо-
нента Т4, зависимости GL(х2) и GG(х2) касаются друг друга в одной 
точке х2 = 0, отвечающей кипению чистого вещества 1.  Отмечаем 
точку (Т4, х2 = 0) на диаграмме. Только в этой точке жидкая и пар 
существуют вместе; при всех других составах стабильной будет па-
ровая фаза. 

Для еще более высокой температуры Т5, энергия Гиббса паро-
вой фазы при всех составах меньше энергии Гиббса жидкости, то 
есть, возможно существование только пара. Диаграмма кипения 
двухкомпонентной системы, соответствующая рассмотренному 
ходу зависимостей GL(х) и GG(х), приведена на заключительной ил-
люстрации рис. 46. Аналогично выполняется анализ других типов 
диаграмм состояния двухкомпонентных систем. 

9.2.2 Расчет фазовой диаграммы 

Мы рассматриваем фазовые переходы «твердое тело – жидкость», 
или «жидкость – газ» при неограниченной взаимной растворимость 
в обеих фазах. Будем считать, что образуются идеальные растворы. 
Как отмечено выше, наиболее часто такая ситуация встречается при 
равновесии «жидкий раствор – пар», и поэтому для фаз приняты 
обозначения «L» жидкость, и «G» − газовая фаза (пар). Темпера-
туры кипения чистых компонентов 1 и 2 обозначим соответственно 
Т1 и Т2, энтальпии испарения − ∆испH1 и ∆испH2.  

Условия фазового равновесия (при постоянном давлении p = 
const) между компонентом 1 в растворе и в газовой фазе имеют вид 

μ1
L(T,x1

L) = μ1
G(T,x1

L), 
или 

μ1*L(T) + RT ln x1
L = μ1*G(T) + RT ln x1

G.  (1) 
 В Главе 7, стр. 187, показано, что химические потенциалы чи-
стого вещества при температурах Т и Т1 связаны соотношениями: 

μ1*L(T) ≅ μ1*L(T1) – S1
L(T – T1),   (2) 

μ1*G(T) ≅ μ1*G(T1) – S1
G(T – T1),   (3) 
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где S1

L и S1
G – это мольные энтропии чистого компонента 1 в жид-

ком и газообразном состоянии, при температуре T1. Подставим фор-
мулы (2-3) в (1) и будем иметь 
μ1*L(T1) – S1

L(T – T1) + RT ln x1
L = μ1*G(T1) – S1

G(T – T1) + RT ln x1
G ⇒ 

⇒ − S1
L(T – T1) + RT ln x1

L = – S1
G(T – T1) + RT ln x1

G ⇒ 
⇒ RT ln (x1

G/x1
L) = ∆испS1(T – T1).     (4) 

В выражении (4) ∆испS1 = S1
G − S1

L – энтропия испарения чистого 
компонента 1 при его температуре кипения Т1. При получении ра-
венства (4) учтено условие фазового равновесия между жидкой и 
газовой фазой чистого вещества 1 при его температуре кипения Т1: 
μ1*L(T1) = μ1*G(T1). Энтропия и энтальпия испарения чистого веще-
ства при его температуре кипения Т1 связаны соотношением 
∆испS1 = ∆испH1/T1. В результате, получаем из (4): 

1

1

ln
G

L

x

x
= 1

1

1 1испH

R T T

 − −


∆


, 

2

2

1
ln

1

G

L

x

x

−
−

= 1

1

1 1испH

R T T

 − −


∆


.   (5) 

 Аналогично имеем для равновесия компонента 2 

2

2

ln
G

L

x

x
= 2

2

1 1испH

R T T

 − −


∆



.    (6) 

Соотношения (5-6) описывают связь между температурой ки-
пения раствора и составом жидкости (состав определяется мольной 
долей второго компонента x2

L) и пара (определяется величиной x2
G).  

Из формул (5-6) нетрудно получить формулы зависимостей 
x2

L(T) и x2
G(T) в явном виде: 

x2
L = 

1

1 2

1

1 2

1 1
exp 1

1 1 1 1
exp exp

исп

исп исп

R T T

R T

H

T R

H

T

H

T

  − − −  
  

      − − − − −      
     

∆ ∆



∆

,  (7) 
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x2
G = 2 1

1

2

2

2 1

1

1 1 1 1
exp exp 1

1 1 1 1
exp exp

исп исп

исп исп

R T T R T

H H

H

T

R T T T

H

R T

       − − ⋅ − − −               
      − − − − −      

 

∆
  

∆ ∆

∆

 

. (8) 

 Соотношение (7) описывает зависимость состава жидкого рас-
твора от его температуры кипения. Соотношение (8) определяет 
аналогичную зависимость состава пара от температуры кипения 
жидкости. Графики функций (7) и (8) составляют фазовую диа-
грамму рассматриваемой бинарной системы. 

Задача. Условие. Постройте диа-
грамму кипения двухкомпонентной 
системы бензол – толуол, если и в 
жидкой, и в газовой фазах имеет ме-
сто неограниченная взаимная раство-
римость, и образуются идеальные растворы.  
Решение. С помощью (7), рассчитаем зависимость состава жидко-
сти x2

L от температуры кипения жидкого раствора, и построим её в 
виде графика Т(x2

L). Это нижняя линия А на рис. 47. Область ниже 
линии А отвечает гомогенной жидкости, в области выше линии А 
возможно существование как одной газовой фазы (однородной 
смеси паров), так и двух фаз – пара и жидкости, поскольку выкипа-
ние жидких растворов происходит не при постоянной температуре, 
а в некотором интервале температур.  
 Зависимость состава газа x2

G от температуры кипения жидкого 
раствора рассчитаем с помощью формулы (8), и построим её в виде 
графика Т(x2

G) − линия B на рис. 47. Область выше линии В отве-
чает гомогенной газовой фазе, в области ниже В, возможно суще-
ствование как одной жидкой фазы, так и двух фаз – жидкости и 
пара. Объединяя выкладки, приходим к выводу, что область ниже 
линии А соответствует гомогенному жидкому раствору, выше ли-
нии В – гомогенному пару (газовой фазе), область между линиями 

 Ткип., К ∆испH,  
кДж/моль 

бензол 353.24 30770 
толуол 383.75 37990 
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А и В отвечает сосуществованию двух фаз – жидкости и пара. По-
лученная диаграмма показана на рис. 47.  ■ 

 
Рис. 47. Диаграмма кипения системы бензол - толуол (двухкомпонентная си-

стема с неограниченной взаимной растворимостью и в жидкой, и в газовой фа-

зах) 
 

9.3. ФАЗОВАЯ ДИАГРАММА ПРИ НЕОГРАНИЧЕННОЙ 

ВЗАИМНОЙ РАСТВОРИМОСТИ В ЖИДКОСТИ И 

ОТСУТСТВИИ РАСТВОРИМОСТИ В ТВЕРДОМ 

СОСТОЯНИИ 

9.3.1. Анализ зависимостей энергии Гиббса от состава 

Рассмотрим плавление двухфазной системы (при p = const) в слу-
чае, когда в жидкой фазе имеет место неограниченная взаимная 
растворимость, а в твердом состоянии растворы не образуются и 
кристаллизуются чистые компоненты. Графики зависимостей энер-
гии Гиббса твердой и жидкой фаз от состава показаны на рис. 48 
при различных температурах. Зависимость G(х2) для жидкой фазы 
(жидкие растворы) имеет вид линии, выпуклой вниз. Точки её пере-
сечения с осями ординат дают химические потенциалы чистых 
жидких компонентов. Для твердой фазы (смесь кристаллов чистых 
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веществ) график G(х2) представляется прямой линией, соединяю-
щей точки, отвечающие химическим потенциалам чистых твердых 
компонентов.  
 При достаточно низкой температуре Т1, энергия Гиббса смеси 
кристаллов меньше энергии Гиббса жидкого раствора при всех со-
ставах – возможно существование только смеси кристаллов. При 
повышении температуры, зависимости GS(х2) и GL(х2) смещаются 
вниз, причем быстрее движется зависимость GL(х2) для жидкой 
фазы. 

При некоторой температуре Т2 произойдет касание графика 
GL(х2) и линии GS(х2) в точке х2 = хЭ. С учетом того, что касательная 
к графику GL(х2) совпадает с линией зависимости GS(х2), в точке х2 = 
хЭ одновременно выполняются условия фазового равновесия  
μ1*(тв., х2 = 0) = μ1(в жидк. р-ре, х 2= xЭ) и μ2*(тв., х2 = 1) = μ2(в жидк. 
р-ре, х2 = xЭ). Это значит, что при температуре Т2 возможно суще-
ствование жидкого раствора (расплава) состава х2 = хЭ в равновесии 
с обоими чистыми твердыми компонентами 1 и 2; при этом темпе-
ратура Т2 является самой низкой, при которой в системе может об-
разоваться расплав. Мы наносим найденную точку фазового равно-
весия (Т2, х2 = xЭ) на диаграмму в координатах Т – х2.  
 При более высокой температуре Т3 могут реализовываться два 
случая фазового равновесия:  
μ1*(тв., х2 = 0) = μ1(в жидк. р-ре, х2 = xА) – расплав состава х2 = хА 
находится в равновесии с кристаллами компонента 1;  
μ2*(тв., х2 = 1) = μ2(в жидк. р-ре, х2 = xВ) – расплав состава х2 = хВ 
находится в равновесии с кристаллами компонента 2.  
Общую зависимость энергии Гиббса системы от состава опреде-
ляем из условий минимальности и выпуклости вниз: при х2 < xА 
наименьшую энергию имеет двухфазная смесь жидкого расплава с 
мольной долей х2 = xА и кристаллов компонента 1; в диапазоне х2 = 
[xА, xВ]  наименьшей энергии отвечает жидкий раствор; при х2 > xВ 
минимум энергии обеспечивает двухфазная смесь жидкого рас-
плава с мольной долей х2 = xВ и кристаллов компонента 2.  
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Рис. 48. Зависимости энергии Гиббса от состава при различных температурах и 
соответствующая диаграмма плавления системы с простой эвтектикой. 
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На диаграмму в координатах Т – х2 наносим точки (Т3, хА) и 

(Т3, хВ), отвечающие составу жидкой фазы в равновесии с кристал-
лами, и являющиеся границей между одно- и двухфазной обла-
стями. При несколько другой температуре Т4 поменяются составы 
жидкой фазы, находящейся в равновесии с кристаллами.  
 По мере дальнейшего нагревания системы, будет достигнута 
такая температура (Т5), когда энергия Гиббса расплава меньше 
энергии смеси твердых фаз при всех составах – термодинамически 
стабильной является только жидкая фаза. 
 Диаграмм плавкости нашей системы (рис. 48) имеет характер-
ный вид – это так называемая диаграмма с простой эвтектикой. 
Эвтектической является точка (Т2, xЭ). Эвтектическая смесь имеет 
состав х2 = xЭ и может существовать как жидкий раствор или смесь 
кристалликов компонентов 1 и 2. Свойства эвтектики: в эвтекти-
ческой точке расплав может находится в равновесии с кристаллами 
обоих компонентов; температура эвтектики является самой низкой 
температурой, при которой в системе возможно существование 
жидкой фазы (самая низкая температура плавления); при кристал-
лизации эвтектической смеси состав расплава не изменяется, и сум-
марный состав твердых фаз (смеси кристалликов обоих компонен-
тов) такой же, как расплава; из-за этого кристаллизация и плавле-
ние эвтектической смеси происходит при постоянной температуре, 
аналогично кристаллизации – плавлению чистого вещества. 

9.3.2 Расчет фазовой диаграммы 

Рассмотрим бинарную систему, где в жидком состоянии имеет ме-
сто неограниченная взаимная растворимость компонентов с образо-
ванием идеального раствора, а в твердом состоянии, наоборот, ком-
поненты полностью нерастворимы друг в друге, и образуют отдель-
ные фазы. Температуры плавления чистых компонентов 1 и 2 обо-
значим соответственно Т1 и Т2, энтальпии плавления − ∆плH1 и 
∆плH2.  
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Условия фазового равновесия между компонентом 1 в рас-

творе и его кристаллами имеют вид (равновесие при постоянном 
давлении, p = const) 

μ1
L(T,x1

L) = μ1*S(T).     (9) 
Как показано в Главе 7, разд. 7.2.1, решение уравнения (9), при 
учете условия фазового равновесия при плавлении чистого компо-
нента (1), μ1*L(T1) = μ1*S(T1), приводит к выражению (уравнение 

Шредера) 

ln x1
L = 1

1

1 1плH

R T T

 − −


∆



,     (10) 

которое описывает связь между температурой Т кристаллизации 
компонента 1 из раствора, и его мольной долей в растворе x1

L. Ана-
логично, для кристаллизации компонента 2 получается соотноше-
ние 

ln x2
L = 2

2

1 1плH

R T T

 − −


∆



.     (11) 

 Будем определять состав системы, указывая x2 − мольную 
долю второго компонента. Тогда зависимость температуры кри-
сталлизации от состава для первого компонента определяется фор-
мулой  

ln (1 – x2
L) = 1

1

1 1плH

R T T

 − −


∆



,    (12) 

для второго компонента – формулой (11).  
 Формулы (11-12) являются уравнениями линий на фазовой 
диаграмме плавления двухкомпонентной системы, которые отде-
ляют области гомогенного жидкого раствора от двухфазной обла-
сти «раствор – кристаллы». Таким образом, формулы (11-12) позво-
ляют получить фазовую диаграмму путем расчета. 

Задача. Условие. Постройте диа-
грамму плавления двухкомпонент-
ной системы бензол – п-ксилол, 

 Тпл., К ∆плH,  
кДж/моль 

бензол 278.68 9952 
п-ксилол 286.45 16790 
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если в жидкой фазе имеет место неограниченная взаимная раство-
римость и образуется идеальный раствор, в твердом состоянии ком-
поненты взаимно нерастворимы.  
Решение. Преобразуем уравнение Шредера (12) к виду  

(1 – x2
L) = 1

1

1 1
exp пл

R T T

H  − −  


∆


.    (13) 

С помощью (13), рассчитаем зависимость x2
L от температуры кри-

сталлизации 1-го компонента (бензола) из раствора. Представим эту 
зависимость в виде графика Т(xL

2). Аналогично, исходя из уравне-
ния (полученного из (11)) 

x2
L = 2

2

1 1
exp пл

R T T

H  − −  


∆


,    (14) 

построим график зависимости 
температуры кристаллизации 2-
го компонента (п-ксилола) от xL

2. 
Полученные графики показаны 
на рис. 49. Они пересекаются в 
эвтектической точке. Её темпера-
туру ТЭ можно найти решением 
уравнения 
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. 

Состав эвтектики (значение x2
L
Э) можно получить, подставив вели-

чину ТЭ в любую из формул (13) или (14). 
При построении диаграммы состояния следует учитывать, что 

фазовое равновесие «раствор – кристаллы» имеет место только в 
интервалах от температур плавления чистых компонентов до тем-
пературы эвтектики (разд. 9.3.1). Поэтому участки графиков Т(xL

2) 
ниже температуры эвтектики (ниже точки пересечения) надо отбро-

 
Рис. 49. Зависимости температур 
кристаллизации бензола и п-ксилола 
от мольной доли п-ксилола в расплаве 
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сить. Оставшиеся участки графиков (сплошные линии) представ-
ляют линии ликвидуса. Дополнительно, проведем через эвтектиче-
скую точку горизонтальную линию. Это линия солидуса, она отде-
ляет область гетерогенной смеси твердых кристаллов 1 и 2 от обла-
стей сосуществования твердых кристаллов одного из компонентов 
и жидкого раствора.2 Полученная диаграмма показана на рис. 50.  ■ 

 
Рис. 50. Диаграмма плавления системы бензол – п-ксилол (двухкомпонентная 
система с простой эвтектикой, при неограниченной растворимости в жидкой 
фазе и отсутствием растворимости в твердом состоянии) 

 
Следует отметить, что расчет фазовых диаграмм в общем слу-

чае весьма сложен и требует наличия соответствующей справочной 
термодинамической информации. Более распространено построе-
ние фазовых диаграмм на основе экспериментальных данных. 
Наиболее простым и надежным методом является получение фазо-
вых диаграмм из экспериментальных кривых охлаждения. Для 

 
2 По определению, на диаграммах плавления линия ликвидуса представляет за-
висимость от состава температуры начала выделения твердых кристаллов из 
жидкой фазы. Линия солидуса описывает зависимость от состава температуры 
окончания кристаллизации при охлаждении (или температуры начала плавле-
ния при нагреве). 
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этого анализируют кривые охлаждения смесей различного состава – 
зависимости их температуры от времени охлаждения. При кристал-
лизации чистых веществ на кривой охлаждения наблюдается гори-
зонтальный участок. Для системы с простой эвтектикой (рис. 51), 
началу выпадения кристаллов одного из компонентов отвечает из-
лом на кривой, кристаллизации эвтектики соответствует горизон-
тальный участок. Построение фазовой диаграммы с помощью кри-
вых охлаждения проиллюстрировано на рис. 51. 

 
Рис. 51. Построение диаграммы плавления с простой эвтектикой исходя из экс-
периментальных кривых охлаждения  
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9.4. ТИПЫ ФАЗОВЫХ ДИАГРАММ ДВУХКОМПОНЕНТНЫХ 

СИСТЕМ 

В данном разделе рассмотрены характерные фазовые диаграммы 
температура – состав двухкомпонентных систем для распростра-
ненной ситуации, когда в высокотемпературной фазе (газообразной 
или жидкой) имеет место неограниченная взаимная растворимость, 
а в низкотемпературной фазе возможно как отсутствие растворимо-
сти, так и образования растворов в ограниченной области или во 
всем диапазоне изменения состава. Как правило, диаграммы состоя-
ния систем с двумя компонентами (К = 2) изображаются при усло-
вии постоянства давления (p = const), и поэтому правило фаз Гиб-
бса (С + Ф = К + 2) принимает вид  

С + Ф = 3, 
где С – число термодинамических степеней свободы, Ф – число 
фаз. 

Простейшие диаграммы при неограниченной растворимости 
или отсутствии растворимости в низкотемпературной фазе (без об-
разования химического соединения) обсуждались в разд. 9.2 и 9.3. 

Рассмотрим диаграммы плавления в случае, когда компо-
ненты А и В образуют химическое соединение, причем в твердом 
состоянии взаимная растворимость отсутствует. Образованию 
устойчивого химического соединения, которое при плавлении не 
разлагается и переходит в жидкость такого же состава (конгруэнт-

ное плавление), отвечает максимум температуры плавления на диа-
грамме (см. рис. 52-54). Если соединение частично диссоциировано 
в жидкой фазе, максимум несколько сглаживается. Вертикальная 
линия, отвечающая соединению (А2В на рис. 52, Mg2Si на рис. 53, 
Н2О2∙2Н2О на рис. 54), разделяет диаграмму на две части, представ-
ляющие собой диаграммы плавления с простой эвтектикой для 
смеси этого соединения и одного из компонентов.  

Диаграммы, соответствующие образованию химического со-
единения, которое разлагается ниже температуры его плавления 
(инконгруэнтное плавление), показаны на рис. 55-57.  
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Рис. 52. Фазовая диаграмма системы А – В, образующей химическое соединение 
А2В, плавящееся конгруэнтно 
 

 
Рис. 53. Фазовая диаграмма системы Mg – Si с образованием соединения Mg2Si, 
плавящегося конгруэнтно (Справочник под ред. Н.П. Лякишева, 2001) 
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Рис. 54. Фазовая диаграмма системы Н2О – Н2О2 с образованием кристаллогид-
рата Н2О2·2Н2О, плавящегося конгруэнтно (Foley, Giguère 1951) 

 

 
Рис. 55. Фазовая диаграмма системы А – В, образующей химическое соединение 
AB2, плавящееся инконгруэнтно 
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Рассмотрим процессы при охлаждении жидкого расплава, началь-
ное состояние которого определяется фигуративной точкой С на 
рис. 55. При пересечении линии ликвидуса (PG) в фигуративной 
точке D и дальнейшем понижении температуры происходит кри-
сталлизация твердого компонента В, а состав жидкого расплава из-
меняется соответственно движению вдоль ликвидуса от D к Р, при 
этом система моновариантна (число термодинамических степеней 
свободы C = 1). Горизонталь (Р Тразл) отвечает температуре разло-
жения (Тразл) химического соединения АВ2; ниже этой температуры 
АВ2 устойчиво. При достижении линии (Р Тразл) в точке F начина-
ется перитектическая реакция образования твердого соединения 
АВ2 из кристаллов В и расплава L перитектического состава (отве-
чающего точке Р): L + В(тв.) ⇄ АВ2(тв.). В ходе реакции присут-
ствуют три фазы, и система нонвариантна (C = 0). В данном случае 
В(тв.) находится в недостатке и полностью превращается в 
АВ2(тв.). По завершении реакции (в точке F), в системе остаются 
расплав перитектического состава и кристаллы АВ2, система моно-
вариантна (C = 1). При дальнейшем понижении температуры выпа-
дают кристаллы АВ2, а состав расплава изменяется согласно линии 
ликвидуса (РЕ). При достижении температуры эвтектики (точка Е) 
оставшийся расплав превращается в эвтектическую смесь кристал-
лов А(тв.) + АВ2(тв.). 

Фигуративная точка Р называется перитектической, в ней мо-
гут одновременно находиться в равновесии три фазы: жидкий рас-
плав и кристаллы компонента В и соединения АВ2, причем при из-
менении температуры число твердых фаз уменьшается на единицу. 
В эвтектической точке (фигуративная точка Е) расплав также нахо-
дится в равновесии с двумя твердыми фазами (в данном случае, 
А(тв.) и АВ2(тв.)), однако если температура понижается, то две 
твердые фазы остаются и исчезает жидкость, если повышается – 
остается только жидкость, а твердые фазы уходят. В двухкомпо-
нентных системах любые трехфазные равновесия являются либо эв-
тектическими, либо перитектическими.  
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Рис. 56. Фазовая диаграмма системы СН3ОН – Н2О с образованием кристалло-
гидрата СН3ОН·Н2О, плавящегося инконгруэнтно (Bevan e.a. 1979) 
 

 

 
Рис. 57. Часть фазовой диаграммы системы NaCl – Н2О с образованием кри-
сталлогидрата NaCl·2Н2О, плавящегося инконгруэнтно (Li e.a. 2016) (соединению 
NaCl·2Н2О отвечает значение m(NaCl) = 28 моль/кг; линия NaCl·2Н2О и область 
твердой смеси NaCl·2Н2О + NaCl не показаны)  
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Фазовые диаграммы систем 

при неограниченной взаимной 
растворимости и в высоко-, и в 
низкотемпературной фазах (без 
образования химического соеди-
нения) представлены на рис. 58-
62. Характерный вид простейшей 
диаграммы кипения неограни-
ченно смешивающихся жидко-
стей показан на рис. 58. Подобная 
диаграмма позволяет разделить 
жидкую смесь на чистые компо-
ненты путем фракционной пере-
гонки или ректификации. В си-
стемах с неограниченной раство-
римостью распространено образование азеотропных растворов 
(азеотропов) – жидких смесей, имеющих одинаковых состав равно-
весных жидкой и газовой фаз. Азеотропные растворы невозможно 
разделить путем перегонки (при постоянном давлении), поскольку 
получается конденсат того же состава, что и исходный раствор; по-
этому их называют нераздельнокипящими. Азеотропы возникают 
только в неидеальных растворах, причем достаточно весьма малых 
отклонений от идеальности. Примеры диаграмм кипения систем с 
азеотропами показаны на рис. 59-60. На зависимостях температуры 
от состава наблюдается либо минимум температуры кипения («по-
ложительный азеотроп»), либо максимум («отрицательный 
азеотроп»). Азеотропы образуются примерно в половине всех изу-
ченных бинарных жидких смесей, причем примерно в 93% случаев 
наблюдается минимум температуры кипения.  

Образование азеотропов с максимумом температуры кипения 
характерно для водных растворов сильных кислот. Ниже приведен 
состав некоторых таких азеотропов (масс.%) и температуры кипе-
ния при атмосферном давлении. 

 
Рис. 58. Диаграмма кипения двухком-
понентной системы с неограниченной 
взаимной растворимостью и в жидкой, 

и в газовой фазах (V – пар (газовая 
фаза), L – жидкость) 
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Кислота Ткип, °С Азеотроп Ткип азеотропа, °С 
HNO3 82.6 HNO3(68.4%) + Н2О 120.7 
HCl –85.1 HCl (20.22%) + Н2О 108.6 
HClO4 106 HClO4(72.4%) + Н2О 203 
HCOOH 100.7 HCOOH (77.5%) + Н2О 107.3 

При фракционной перегонке разбавленных водных растворов кис-
лот, конденсат представляет собой чистую воду, а в высококипя-
щем остатке будет соответствующий азеотроп. 

 
Рис. 59. Диаграмма кипения системы этанол – вода при атмосферном давлении 
с образованием азеотропа с минимумом температуры кипения 

 

 
Рис. 60. Диаграмма кипения системы азотная кислота – вода при атмосферном 
давлении с образованием азеотропа с максимумом температуры кипения 
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 Зависимости между изменениями состава, температуры и дав-
ления в бинарных системах, содержащих жидкую и паровую фазы, 
установлены независимо Д.П. Коноваловым в 1881-84 и Дж.У. Гиб-
бсом в 1876-78 годах. Для фазовых диаграмм в координатах «тем-
пература – состав» при постоянном давлении p = const, соответству-
ющие утверждения формулируются следующим образом. Первый 

закон Коновалова: температура кипения раствора снижается (воз-
растает) при увеличении (уменьшении) концентрации более лету-
чего компонента (того, содержание которого в паре больше, чем в 
жидкости). Второй закон Коновалова: в точке экстремума на кри-
вой зависимости температуры кипения (конденсации) от состава, 
составы сосуществующих жидкой и паровой фаз одинаковы. Вто-
рой закон Коновалова определяет основное свойство азеотропных 
растворов.  

Фазовые диаграммы, аналогичные диаграммам кипения на 
рис. 58-60, наблюдаются и при плавлении, если имеет место неогра-
ниченная взаимная растворимость и в твердой, и в жидкой фазах. 
Примерами являются системы золото – серебро (рис. 61) и золото – 
медь (рис. 62). Особенностью сплава Au–Ag является весьма не-
большой интервал кристаллизации, не превышающий 2 °С. 

 
Рис. 61. Диаграмма плавления системы серебро – золото (L – жидкие растворы, 

S – твердые растворы) (Справочник под ред. Н.П. Лякишева, 1996) 
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Рис. 62. Диаграмма плавления системы золото – медь (Справочник под ред. Н.П. 
Лякишева, 1996) 

 
Довольно часто в жидком или твердом состоянии имеет место 

ограниченная растворимость. Например, при одной температуре 
смесь жидких компонентов может образовывать одну фазу раствора 
во всем диапазоне концентраций, а при другой температуре (как 
правило, более низкой) будет существовать в виде смеси двух рас-
творов (двух фаз). Зависимость энергии Гиббса смеси чистых жид-
костей от состава в случае существования только одной фазы рас-
твора показана на рис. 63. При изменении температуры форма этой 
зависимости может изменится. Когда характер зависимости G(x) 
аналогичен показанному на рис. 64, в диапазоне мольных долей от 
хL до хM термодинамически более стабильна (и поэтому реализуется) 
механическая смесь двух фаз – растворов состава хL и хM, а не одна 
фаза раствора. 
 Примеры диаграмм растворимости смеси двух жидкостей по-
казаны на рис. 65-66. Диаграммы состоят из областей существова-
ния одной фазы (область гомогенности) и сосуществования смеси 
двух насыщенных жидких растворов разного состава, которые не 
смешиваются друг с другом и формируют два слоя или взвесь ка-
пель одной фазы в другой.  
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Рис. 63. Зависимость энергии Гиб-
бса бинарной системы от состава, 
отвечающая существованию гомо-
генного раствора во всем диапазоне 
концентраций. Пунктиром изобра-
жена энергия Гиббса механической 
смеси чистых компонентов 

 
Рис. 64. Вид зависимости энергии Гиб-
бса бинарной системы от состава, при 
котором возможно расслаивание и сосу-
ществование двух фаз растворов (в об-
ласти хL < х < хM). Пунктир сверху – 
энергия Гиббса механической смеси чи-
стых компонентов; пунктир снизу – энер-
гия Гиббса механической смеси раство-
ров состава хL и хM. 

 

 
Рис. 65. Диаграмма растворимости  
системы вода – анилин 

Рис. 66. Диаграмма растворимости  
системы вода – никотин 
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Обычно при повышении температуры растворимость увеличива-
ется, и двухфазная область сужается. При температуре выше верх-

ней критической температуры растворимости (Ткр на рис. 65) мо-
жет существовать лишь одна фаза раствора во всем диапазоне кон-
центраций. В некоторых системах существует нижняя критическая 
температура растворимости, а иногда и нижняя, и верхняя критиче-
ские температуры (рис. 66). При ограниченной растворимости  в 
твердом состоянии, диаграммы растворимости имеют аналогичный 
вид.  

Типичные диаграммы плавления двухкомпонентных систем 
при ограниченной растворимости в твердом состоянии (без образо-
вания химических соединений) показаны на рис. 67-70. В таких си-
стемах из компонентов А и В образуются жидкий расплав L и два 
твердых раствора α и β. Вообще говоря, в двойных системах воз-
можны 4 вида двухфазных равновесий и 26 видов трехфазных рав-
новесий. Как упоминалось выше, трехфазные равновесия относятся 
либо к эвтектическому, либо к перитектическому типам. При по-
нижении температуры, в равновесиях эвтектического типа одна из 
фаз исчезает, а две другие образуются; в перитектических равнове-
сиях, две фазы взаимодействуют, одна из них исчезает, и образу-
ется третья фаза. Для рассматриваемых диаграмм эти равновесия 
можно записать в виде реакций: 

эвтектическое равновесие   L ⇄ α + β, 
перитектическое равновесие  L + β ⇄ α. 

При одновременном существовании трех фаз система нонвари-
антна, поэтому эвтектические и перитектические реакции происхо-
дят при постоянной температуре. В эвтектической точке Е (рис. 68) 
расплав находится в равновесии с твердыми растворами, состав ко-
торых соответствует фигуративным точкам M и N. В перитектиче-
ской точке Р (рис. 70) имеет место равновесие расплава с твердыми 
растворами, отвечающими точкам Q и R. 
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Рис. 67. Генезис фазовой диаграммы эвтектического типа с ограниченной рас-
творимостью в твердой фазе. 

 

 
Рис. 68. Диаграмма плавления системы свинец – олово 
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Рис. 69. Генезис фазовой диаграммы перитектического типа с ограниченной рас-
творимостью в твердой фазе. 

 

 
Рис. 70. Диаграмма плавления системы серебро - платина 
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ГЛАВА 10. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 

10.1. ТЕРМОДИНАМИКА ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 

 Рассмотрим химическую реакцию в закрытой системе, при по-
стоянных температуре и давлении. В реальных условиях, химиче-
ская реакция протекает как полностью неравновесный процесс, ко-
торый идет из некоторого начального неравновесного состояния, в 
конечное состояние химического равновесия. Будем считать, что 
неравновесность (необратимость) в нашей системе обусловлена 
только химической реакцией.  

В открытой системе без химических реакций, фундаменталь-
ное уравнение Гиббса для равновесных процессов имеет вид  

dG = –SdT + Vdp + Σµidñi 
где ñi – число молей i-го вещества, которое переносится через кон-
трольную поверхность. При Т, р = const,  

dGTp = Σµidñi. 
Следовательно, максимальная полезная работа равновесного пере-
носа вещества через контрольную поверхность в изобарно-изотер-
мическом процессе 

δWʹРАВН = –dGTp = −Σµidñi. 
Если процесс переноса вещества полностью неравновесный, 

то потерянная работа и некомпенсированная теплота численно 
равны работе соответствующего равновесного процесса: 

δW* = δQi = TdSi = −Σµidñi. 
Применим полученное выражение к закрытой системе, где перенос 
вещества происходит за счет химической реакции. 
 Если в нашей закрытой системе химическая реакция проте-
кает как неравновесный процесс, то  

dG = −SdT + Vdp − δQi  ⇒ 

⇒ dG = −SdT + Vdp + Σµidni ⇒ 

⇒ при постоянных при Т, р: dGTp = Σµidni. 

Следует отметить, что dGTp = Σµidni = −TdSi ≤ 0, то есть, энергия 
Гиббса системы в ходе реакции уменьшается и достигает в конеч-
ном равновесном состоянии минимального значения. 
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 Таким образом, мы получили, что при неравновесном (необра-
тимом) протекании химической реакции в закрытой системе при 
постоянных температуре и давлении, дифференциал энергии Гиб-
бса системы определяется равенством 

dGT,p = ∑μidni,      (1) 
где μi – химический потенциал, ni – число молей i-го участника ре-
акции. 
 Пусть стехиометрическое уравнение химической реакции 
имеет вид  

aA + bB ⇄ yY + zZ    (2) 
В силу уравнения (2), изменения числа молей участников реакции 
взаимосвязаны. Так, если в ходе реакции (2) израсходовалось a мо-
лей вещества А, то должно израсходоваться b молей В и образо-
ваться соответственно y молей Y и z молей Z. Для учета этого, вво-
дят химическую переменную ξ (степень полноты, степень протека-
ния реакции). Она равна изменению числа молей какого-либо реа-
гирующего вещества, деленному на его стехиометрический коэф-
фициент. Если в начальном состоянии реакции (2) присутствуют 
только исходные вещества в количестве n°A и n°B, то химическая 
переменная определяется равенствами 

ξ = −
0

A A
n n

a

−
 = –

0
B B

n n

b

−
 = Y

n

y
= Z

n

z
. 

Текущие количества молей всех участников реакции, nA, nB, nY и nZ, 
выражаются через химическую переменную ξ, как показано ниже: 

aA + bB ⇄ yY + zZ 
n°A – aξ  n°B – bξ  yξ  zξ 

Важно заметить, что nA, nB, nY и nZ – не независимые параметры; не-
зависимым параметром является лишь ξ (или, что равносильно, 
число молей какого-либо одного реагирующего вещества). 

Дифференциал химической переменной  

d ξ = – A
dn

a
= – B

dn

b
= Y

dn

y
= Z

dn

z
.    (3) 
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Для реакции (2), выражение (1) дифференциала энергии Гиб-

бса системы имеет вид  
dGT,p = μAdnA + μBdnB + μYdnY + μZdnZ. 

Выражая дифференциалы числа молей участников реакции (2) че-
рез химическую переменную с помощью (3), получаем 

dGT,p = (yμY + zμZ – aμA – bμB)dξ.    (4) 
Энергией Гиббса реакции, ΔrG, называется разность химических по-
тенциалов продуктов и исходных веществ, умноженных на их сте-
хиометрические коэффициенты; энергия Гиббса реакции (2) 

ΔrG ≡ yμY + zμZ – aμA – bμB.     (5) 
Следует подчеркнуть, что ΔrG – это величина мольная (не экстен-
сивная). 
Таким образом, выражение (4) дифференциала энергии Гиббса си-
стемы приобретает вид  

dGT,p = ΔrGdξ;     (6) 
энергия Гиббса реакции равна производной энергии Гиббса си-
стемы по химической переменной 

Tp

G

ξ
∂
∂

 = ΔrG.     (7) 

Согласно выражениям (6) и (7), энергия Гиббса реакции ΔrG указы-
вает направление её протекания:  

•  если ΔrG < 0, реакция идет в прямом направлении, от исход-
ных веществ к продуктам;  

•  условие ΔrG = 0 отвечает достижению состояния химического 
равновесия;  

•  если ΔrG > 0, то реакция в прямом направлении идти не может 
и протекает в обратном направлении, продукты превращаются 
в исходные вещества.  

Иллюстрация зависимости энергии Гиббса системы от химической 
переменной приведена на рис. 71. 

Также используют понятие «химическое сродство реакции». 
Химическое сродство обозначают А, и оно равно энергии Гиббса 
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реакции со знаком «минус», A = – ΔrG. Реакция идет в прямом при 
A > 0, в обратном направлении при A < 0, при равновесии A = 0. 

Следует отметить, что химическая переменная ξ является 
внутренним параметром системы, и не характеризует состояние си-
стемы при равновесии. Она описывает движение к равновесию, но 
при равновесии, когда ΔrG = 0, энергия Гиббса системы от ξ не за-
висит.  

 
Рис. 71. Зависимость относительной энергии Гиббса закрытой системы от хими-
ческой переменной (T, p = const), при протекании химической реакция A ⇄ Z с 
константой равновесия Kp = 1.5, nA° = 1 моль, nZ° = 0. 
 

Максимальная полезная работа химической реакции δWʹРАВН = 

– dGT,p. Если прошел один пробег реакции (ξ = 1, то есть изменение 
числа молей реагента А равно a: n°A – nA = a) и система настолько 
велика, что её состояние (в частности, химический состав) при этом 
практически не изменилось, то можно выписать выражение макси-
мальной полезной работы реакции в интегральном виде: 

WʹРАВН = – ΔGT,p = – ΔrG = aμA + bμB – yμY – zμZ. 
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Если же прохождение реакции сопровождается заметным измене-
нием химического состава системы, то для теоретического опреде-
ления максимальной работы требуется интегрирование уравнения 
(6) с учетом зависимости химических потенциалов от состава.  

Получить от системы максимальную работу за счет химиче-
ской реакции можно только при её равновесном протекании. При-
близиться к этому можно, например, при осуществлении реакции в 
гальваническом элементе в определенных условиях. Если же реак-
ция идет как полностью неравновесный процесс, то полезная ра-
бота не производится и трансформируется в некомпенсированную 
теплоту. 

Рассмотрим случай, когда все участники реакции (2) являются 
идеальными газами. Химический потенциал идеального газа опре-
деляется выражением  

µ i = μi°(T) + RT ln рi,     (8) 
где рi = pi/pi° – отношение давления pi, бар, к давлению pi°  = 1 бар в 
стандартном состоянии – есть безразмерное давление, численно 
равное давлению в барах. Величина μi°(T) – это химический потен-
циал чистого i-го газа в стандартном состоянии (газ в состоянии 
идеального газа при давлении 1 бар и любой температуре). Химиче-
ский потенциал чистого вещества равен его мольной энергии Гиб-
бса, то есть справедливо равенство μi° ≡ G°m,i.  

Подставим соотношение (8) в выражение (5) энергии Гиббса 
реакции, и выполним преобразования. Получим уравнение  

ΔrG = (yμY° + zμZ° – aμA° – bμB°) + RT ln
y z

Y Z

a b

A B

p p

p p
.   (9) 

Разность стандартных химических потенциалов продуктов и исход-
ных веществ, (yμY° + zμZ° – aμA° – bμB°), называется стандартной 

энергией Гиббса реакции: 
ΔrG° ≡ yμY° + zμZ° – aμA° – bμB°. 

Отношение давлений 
y z

Y Z

a b

A B

p p

p p
 составлено так же, как константа рав-

новесия, однако давления рi в нём – это давления не в состоянии 
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равновесия, а в каком-то неравновесном состоянии на пути к равно-
весию. Уравнение (9) можно переписать в виде  

ΔrG = ΔrG° + RT ln
y z

Y Z

a b

A B

p p

p p
.    (10) 

В состоянии равновесия, энергия Гиббса реакции ΔrG = 0; при 
этом давления участников реакции равны равновесным давлениям 
рi, а отношение давлений равно термодинамической константе рав-
новесия  

Kp = 
y z

Y Z

a b

A B

p p

p p
. 

Уравнение (10) примет вид  
ΔrG° = – RT ln Kp.     (11) 

С учетом (11), уравнение (10) можно записать в форме  

ΔrG = – RT ln Kp + RT ln
y z

Y Z

a b

A B

p p

p p
.   (12) 

Выражения (10-12) называются уравнениями изотермы химической 

реакции.  
Соотношения (10) и (12) определяют энергию Гиббса реакции 

ΔrG в неравновесном состоянии; ΔrG позволяет предсказать направ-
ление протекания реакции и определить её химическое сродство.  

Уравнение (11) относится к состоянию равновесия, и позво-
ляет рассчитать константу равновесия, исходя из стандартных тер-
модинамических свойств участников реакции. Если константа рав-
новесия известна, то на основе её выражения через парциальные 
давления или концентрации участников реакции можно определить 
состав системы в состоянии равновесия. 

Задача. Условие. Закрытую колбу объёмом 3 л, содержащую по 
0.01 моль Cl2 и Н2О и по 0.001 моль HCl и О2, нагрели до темпера-
туры 800 К. В системе идет обратимая реакция  

2HCl (г.) + ½O2 (г.) ⇄ H2O (г.) + Cl2 (г.). 
Предскажите, в каком направлении она будет протекать при задан-
ных условиях, если её стандартная энергия Гиббса ΔrG°800 = – 4.6 
кДж/моль.  
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Решение. Выяснить направление реакции можно с помощью урав-
нения изотермы (10). Парциальные давления участников в задан-
ном состоянии найдем по уравнению состояния идеального газа:  

 рCl2 = рH2О = 
3 5

0.01 800
3 10 10

R
−

⋅ ⋅
× ⋅

= 0.222 бар, 

 рHCl = рО2 = 
3 5

0.001 800
3 10 10

R
−

⋅ ⋅
× ⋅

= 0.0222 бар. 

Подставим значения стандартной энергии Гиббса и парциальных 
давлений в (10):  

ΔrG = ΔrG°800 + RT ln H2O Cl2
2 1 2
HCl O2

p p

p p
= –4600 + 43300 = 39700 Дж/моль > 0. 

Энергия Гиббса нашей реакции оказалась больше нуля. Это озна-
чает, что при заданных условиях реакция будет идти в обратном 
направлении, то есть, некоторая часть Cl2 и Н2О превратится в HCl 
и О2. ■ 
 

10.2. КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ ХИМИЧЕСКОЙ 

РЕАКЦИИ В ГАЗОВОЙ ФАЗЕ 

Выведем еще раз основное уравнение (11), но при этому бу-
дем рассматривать нашу систему только в состоянии равновесия 
(считаем, что равновесие уже установилось). В предыдущем раз-
деле мы получили, что если равновесие установилось в результате 
протекания реакции (2), то при постоянных T, p дифференциал 
энергии Гиббса системы определяется равенством  

dGT,p = (yμY + zμZ – aμA – bμB)dξ.    (4) 
При равновесии энергия Гиббса системы достигает мини-

мума, а необходимым условием этого является dGT,p = 0. Так как dξ 
≠ 0, то при равновесии должно быть (yμY + zμZ – aμA – bμB) = 0, или 

aμA + bμB = yμY + zμZ.     (13) 
Это условие химического равновесия в закрытой системе при по-
стоянных T, p, записанное через равенство химических потенциалов 
исходных веществ и продуктов реакции. Если в системе протекает 
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несколько реакций, то при равновесии для каждой из них выполня-
ется аналогичное (13) условие равенства химических потенциалов.  

Для реакции aA + bB ⇄ yY + zZ с участием только газов (иде-
альных), условие (13) можно записать в виде 

aμA°(T) + aRT ln рA + bμA°(T) + bRT ln рB = 
= yμZ°(T) + yRT ln рY + zμZ°(T) + zRT ln рZ. 

Перегруппировывая, получаем  

yμZ°(T) + zμZ°(T) − aμA°(T) − bμA°(T) = – RT ln
y z

Y Z

a b

A B

p p

p p
, 

или 
ΔrG° = – RT ln Kp,    (11) 

где стандартная энергия Гиббса реакции 
ΔrG° = yμZ°(T) + zμZ°(T) − aμA°(T) − bμA°(T), 

термодинамическая константа равновесия   

KP = 
y z

Y Z

a b

A B

p p

p p
, 

pA, pB, pY, pZ – давления участников реакции в состоянии равнове-
сия. Очень важно помнить, что эти давления являются безразмер-
ными величинами, численно равными давлению в барах.  

Стандартная энергия Гиббса реакции при температуре Т мо-
жет быть рассчитана на основе справочных данных с помощью из-
вестного соотношения 

ΔrGºT = ΔrHºT – TΔrSºT,    (14) 
где ΔrHºT и ΔrSºT – изменения стандартных энтальпии и энтропии в 
реакции при температуре Т. Зависимость энтальпии и энтропии ре-
акции от температуры определяется известными формулами 

ΔrHºT = ΔrHº298 +
298

T

o

r P
C dT∆ ,    ΔrSºT = ΔrSº298 +

298

T o

r PC
dT

T

∆
 , (15) 

где ΔrCPº – разность теплоемкостей продуктов и реагентов. Под-
ставляя формулы (15) в соотношение (14), получаем точное выра-
жение для расчета энергии Гиббса в зависимости от температуры 
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ΔrGºT = ΔrHº298 +
298

T

o

r P
C dT∆ – TΔrSº298 – T 

298

T o

r PC
dT

T

∆
   (16) 

Широкое применение находит приближенная формула  
ΔrGºT ≈ ΔrHº298 – TΔrSº298 .    (17) 

Выполнять расчеты по формуле (17) намного легче, поскольку не 
нужны значения теплоемкостей участников реакции, и не требуется 
находить интегралы. В то же время, приближенная формула (17) 
обеспечивает неплохую точность вычислений. Это связано с тем, 
что интегралы с теплоемкостями в точном выражении (16) имеют 
разные знаки и поэтому частично компенсируют друг друга.  
 Из соотношений (11, 14, 17) получаются формулы для расчета 
константы равновесия на основе стандартных энтальпии и энтро-
пии реакции: 

Точная формула  ln KP = –
o

r T
H

RT

∆
+

o

r T
S

R

∆
,   (18) 

Приближенная формула ln KP ≈ – 298
o

r
H

RT

∆
+ 298

o

r
S

R

∆
,  (19) 

Они аналогичны проинтегрированному уравнению изобары Вант-

Гоффа химической реакции (см. разд. 10.3).  
 Помимо константы равновесия KP, находят применение кон-
станты KC и KX, которые определяются с помощью выражений  

KC = 
y z

Y Z

a b

A B

С С

С С
 и KX = 

y z

Y Z

a b

A B

x x

x x
, 

где CA, CB, CY, CZ – концентрации, XA, XB, XY, XZ – мольные доли 
продуктов и реагентов в состоянии равновесия. Если концентрации 
С выражены в моль/л, а давления Р – в барах, то константы KP и KC 
связаны соотношением 

KP = KC 5

1000
10

y z a b
RT

+ − −⋅ 
 
 

.    (20) 

Константы KP и KX соотносятся между собой следующим образом, 

KP = KX ( ) y z a b
PΣ

+ − −
,    (21) 
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где PΣ – суммарное давление в реакционной системе в состоянии 
равновесия. 

Задача. Условие. Закрытую колбу объёмом 3 л, содержащую по 
0.01 моль Cl2 и Н2О и по 0.001 моль HCl и О2, нагрели до темпера-
туры 800 К. В системе идет обратимая реакция 

2HCl (г.) + ½O2 (г.) ⇄ H2O (г.) + Cl2 (г.). 
Определите состав реакционной системы в состоянии равновесия, 
если стандартная энергия Гиббса реакции при 800 К ΔrG°800 = – 4.6 
кДж/моль.  
Решение. Рассчитаем константу равновесия нашей реакции на ос-
нове уравнения изотермы химической реакции (11): 

KP = exp (– r
G

RT

∆ °
) = exp (–

4600
800R ⋅

) = 2.00. 

KP – это термодинамическая константа, и в неё входят давления 
участников реакции, выраженные в барах. Начальные давления 
найдем по уравнению состояния идеального газа:  

р°Cl2 = р°H2О = 
3 5

0.01 800
3 10 10

R
−

⋅ ⋅
× ⋅

= 0.222 бар, 

р°HCl = р°О2 = 3 5

0.001 800
3 10 10

R
−

⋅ ⋅
× ⋅

= 0.0222 бар. 

Давления участников реакции можно выразить следующим обра-
зом: 

 2HCl + ½O2 ⇄ H2O + Cl2 
Начальные 

давления, бар 
0.0222  0.0222  0.222  0.222 

Давления при 
равновесии, 

бар 

0.0222 – 
2y 

 0.0222 – y/2  
0.222 + 

y 
 

0.222 + 
y 

Здесь учтено, что изменения количеств (и парциальных давлений) 
участников реакции определяются её стехиометрическим уравне-
нием. Например, если давление Н2О увеличилось на y бар, то на та-
кую же величину увеличилось и давление Cl2, а давления HCl и О2 
уменьшились соответственно на 2y и y/2 бар. 

Уравнение для расчета равновесного состава имеет вид:  
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KP = H2O Cl2
2 1 2
HCl O2

p p

p p
= 

( )
( ) ( )

2

12 2

0.222

0.0222 2 0.0222 / 2

y

y y

+

− −
 ⇒ 

⇒ 2.00 = 
( )

( ) ( )

2

12 2

0.222

0.0222 2 0.0222 / 2

y

y y

+

− −
. 

Его необходимо решить численно; единственный действительный 
корень уравнения 

y = –0.0850 бар. 
Отрицательное значение y означает, что при движении к равнове-
сию реакция частично идет в обратном направлении, то есть, неко-
торая часть продуктов превращается в исходные вещества.  

В результате получаем следующие парциальные давления и 
мольные доли участников реакции при равновесии:  
 HCl O2 H2O Cl2 
Дав-
ления, 
бар 

0.0222 – 2y = 
= 0.1922 

0.0222 – y/2 = 
= 0.0647 

0.222 + y = 
= 0.137 

0.222 + y = 
= 0.137 

Суммарное давление  
 pΣ = 0.0222 – 2y + 0.0222 – y/2 + 0.222 + y + 0.222 + y = 

= 0.4884 – y/2 = 0.5309 бар 
Моль-
ные 
доли  

0.1922/0.5309 
= 0.362 

0.0647/0.0.5309 
= 0.122 

0.307/0.5309 
= 0.258 

0.307/0.5309 
= 0.258 

Замечание. Результат расчета равновесного состава совершенно не 
зависит от того, в каком направлении записана обратимая реакция. 
Рассмотрим обратную реакцию  

H2O (г.) + Cl2 (г.) = 2HCl (г.) + ½O2 (г.). 
Её стандартная энергия Гиббса ΔrG°800 = +4.6 кДж/моль, константа 
равновесия KP = 1/2. Уравнение для расчета равновесного состава 
составляется следующим образом: 

 H2O + Cl2 ⇄ 2HCl + ½O2 
Начальные 

давления, бар 
0.222  0.222  0.0222  0.0222 
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Давления при 
равновесии, 

бар 
0.222 – z  0.222 – z  

0.0222 + 
2z 

 
0.0222 + 

z/2 

и имеет вид  
( ) ( )

( )

12 2

2

0.0222 2 0.021
2

22 / 2

0.222

z z

z

+ +
=

−
. 

Его единственный действительный корень z = 0.0850 бар. Нетрудно 
видеть, что давления и мольные доли при равновесии получаются в 
точности такие же, как в исходной задаче, когда мы записали реак-
цию в прямом направлении. ■ 
 

10.3. ЗАВИСИМОСТЬ КОНСТАНТЫ РАВНОВЕСИЯ ОТ 

ТЕМПЕРАТУРЫ 

 Термодинамическая константа равновесия реакции между га-
зами зависит только от природы участников реакции, и от темпера-
туры (от давления она не зависит). Это следует из уравнения изо-
термы химической реакции (11). Найдем выражение, которое опре-
деляет температурную зависимость Kp. Продифференцируем урав-
нение (11) по температуре: 

º( )
r

d G

dT

∆
 = – R ln KP – RT 

ln
P

d K

dT
. 

С учетом того, что 
d(ΔrGº)/dT = –ΔrSº,  – R ln KP = ΔrHº/T – ΔrSº, 

имеем  

–ΔrSº = 
º

r
H

T

∆
 – ΔrSº – RT 

ln
P

d K

dT
. 

Преобразовывая последнее равенство, получаем уравнение изобары 

Вант-Гоффа в дифференциальной форме: 
ln

P
d K

dT
 = 

2

º
r
H

RT

∆
,  или  

)
ln
(1

P
d K

d T
 = –

º
r
H

R

∆
. (22) 

Из него следует, что константа равновесия экзотермический реак-
ции (ΔrHº < 0) с ростом температуры уменьшается, а эндотермиче-
ской (ΔrHº > 0) – увеличивается.  
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 При интегрировании уравнения (22), надо знать зависимость 
энтальпии реакции ΔrHº от температуры. Часто предполагают, что 
ΔrHº не зависит от Т, что обосновано для небольших температур-
ных интервалов. Тогда интегрирование (22) приводит к результату 

ln KP = –
º

r
H

RT

∆
 + (ln KP,1 + 

1

º
r
H

RT

∆
),   (23) 

где KP,1 – значение константы равновесия при определенной темпе-
ратуре T1; величина (ln KP,1 + ΔrHº/RT1) представляет собой кон-
станту интегрирования. Выражение (23) можно преобразовать в 
уравнение  

º
r
H

R

∆
= – ,1 ,2

1 2

ln ln
1 1

P PK K

T T

−
−

, 

которое позволяет определить энтальпию реакции, если известны 
значения константы равновесия при двух температурах. 
 В предположении, что стандартные энтальпия и энтропия ре-
акции, ΔrHº и ΔrSº, не зависят от температуры, имеем равенство  

ΔrSº/R = ln KP,1 + ΔrHº/RT1, 
на основе которого получаем из соотношения (23) еще одну форму 
проинтегрированного уравнения изобары Вант-Гоффа: 

ln KP = –
o

r
H

RT

∆
+

o

r
S

R

∆
     (24) 

аналогичную формулам (18-19) в предыдущем разделе. Уравнение 
(24) можно использовать для определения стандартных энтальпии и 
энтропии реакции, если известна зависимость константы равнове-
сия от температуры. 

Задача. Условие. Известны значения константы равновесия газовой 
реакции 2HCl + ½O2 ⇄ H2O + Cl2 при различных температурах: 

T, K 650 700 750 800 
KP 15.5 7.2 3.7 2.0 

Найдите стандартные энтальпию и энтропию этой реакции. 
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Решение. Согласно формуле (24), график зависимости KP = f(T) в 
координатах 1/Т – ln KP дол-
жен представляться прямой 
линией. Нанесем на коорди-
натную плоскость 1/Т – ln KP 
экспериментальные точки 
(рис. 72), аппроксимируем их 
прямой линией и найдем 
уравнение этой прямой: 
ln KP = 7082.8/Т – 8.1489. 
Сравнивая уравнение ап-
проксимационной прямой и 
формулу (24), получаем ΔrH° 
= –7082.8∙R = –58.9 
кДж/моль, ΔrS° = 8.1489∙R = 

–67.8 Дж моль–1К–1. Эти зна-
чения соответствуют температурному интервалу 650 – 800 К. Они 
неплохо согласуются со справочными данными для 298 К: ΔrH°298 = 
–57.2 кДж/моль, ΔrS°298 = –64.5 Дж моль–1К–1.  
Замечание. Нам удалось найти тепловой эффект реакции, не прибе-
гая к измерениям теплоты. Поэтому этот и аналогичные методы 
определения тепловых эффектов называют «нетермохимиче-
скими».■ 
 

10.4. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ 

ПРОМЫШЛЕННОГО ПРОЦЕССА 

Задача. Условие. В настоящее время большая часть промышлен-
ного этанола производится путем химической реакции в газовой 
фазе между этиленом и водяным паром,  

С2Н4(г) + Н2О (г) = С2Н5ОН (г).    (25) 
При этом основным источником этилена является пиролиз нефтя-
ного сырья. Термодинамические свойства участников реакции (25) 
приведены ниже. Определите температуру, при которой константа 

 
Рис. 72. Зависимость натурального 

логарифма константы равновесия от 
обратной температуры для реакции 

2HCl + ½O2 ⇄ H2O + Cl2 

y = 7082.8x - 8.1489

R² = 0.9998

0

1

2

3

0.0012 0.0013 0.0014 0.0015 0.0016
ln

K
P

1/T, K-1
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равновесия реакции больше единицы (реакция «термодинамически 
выгодна»).  

 ∆fH°298,кДж/моль S°298,Дж моль–1К–1 
C2H5OH (г.) −234.6 282.4 

H2O (газ) −241.8 188.8 
C2H4 (газ) 52.4 219.3 

C2H4+H2O = C2H5OH ∆rH°298 = −45.2 ∆rS°298 = −125.7 
 
Решение. Константа равновесия и стандартная энергия Гиббса реак-
ции связаны соотношением ΔrG° = – RT ln K. Условие K > 1 соот-
ветствует ΔrG° < 0. Зависимость стандартной энергии Гиббса от 
температуры определим с помощью приближенной формулы 
ΔrG° = ΔrHº298 – TΔrSº298. Значения ΔrHº298 и ΔrSº298 рассчитаны в по-
следней строке таблицы, откуда ΔrG°(Дж/моль) = −45200 + 125.7·T. 
График ΔrG°(T) (рис. 73) является возрастающей прямой линией, 
которая выходит из точки (0; −45.2 × 103), и пересекает ось абсцисс 
при T = ΔrHº298 / ΔrSº298 =  360 К. Значения константы равновесия ре-
акции (25) больше единицы при T < 360 К. ■ 

С термодинамической точки зрения, синтез этанола по следо-
вало бы проводить при как можно более низкой температуре, когда 
константа равновесия реакции (25) велика. Однако при низких тем-
пературах скорость многих реакций, в том числе и (25), настолько 
незначительна, что практически они не идут. Таким образом, осу-
ществить реакцию синтеза этанола (25) при условиях, когда её кон-
станта равновесия K > 1, невозможно из-за кинетических ограниче-
ний.  

В промышленности реакцию (25) проводят при температуре 
573 К и давлении порядка 70 бар в присутствии катализатора – фос-
форной кислоты на носителе. При этом константа равновесия суще-
ственно меньше единицы. Использование высокой температуры и 
катализатора обусловлено требованием обеспечить приемлемую 
скорость химического превращения. Высокое давление способ-
ствует увеличению равновесного выхода этанола, поскольку в реак-
ции (25) образование продукта приводит к уменьшению общего 
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объёма реакционной смеси. Однако выход этанола все равно явля-
ется весьма небольшим. Поэтому используют рециркуляцию реак-
ционной смеси, а этанол выделяют из неё пропусканием через воду. 
Полученный раствор разделяют перегонкой. 

 
Рис. 73. Зависимость энергии Гиббса реакции (25) от температуры 

 
Замечание. В промышленности и в лаборатории для эффективного 
разделения жидких смесей методом перегонки используют ректи-
фикационные колонны (колонки). Лабораторные колонки обычно 
заполняют шариками (или элементами другой формы), выполнен-
ными из инертного материала (стекло, нержавеющая сталь). В рек-
тификационную колонну снизу входят пары кипящей жидкой 
смеси. В самой колонне, благодаря специально выбранному темпе-
ратурному режиму, происходит разделение смеси через процессы 
многократного испарения и конденсации. Снизу ректификационная 
колонна имеет наибольшую температуру, но не превышающую 
максимально возможную температуры кипения жидкой смеси. При 
перемещении наверх температура уменьшается, и сверху она лишь 
немного выше температуры кипения самого легкокипящего компо-
нента или азеотропа. В результате паровая фаза обогащается легко-
кипящим компонентом, и сверху выходят пары жидкости с мини-
мальной температурной кипения (чистый компонент или азеотроп). 
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Из нижней части колонны в перегонный куб обратно стекает жид-
кость с максимальной температурой кипения.  
 На качественном уровне, влияние различных факторов (в том 
числе давления) на состояние системы при равновесии можно выяс-
нить с помощью принципа Ле Шателье (являющегося следствием 
общих условий термодинамического равновесия): если система 
находится в равновесии, и на неё воздействуют силы, вызывающих 
нарушение равновесия, то она переходит в такое новое состояние, 
при котором эффект воздействия ослабевает. Например, повышение 
температуры смещает равновесие в сторону продуктов, если реак-
ция эндотермическая (∆rH > 0, протекает с поглощением теплоты), 
и в сторону исходных веществ, если реакция экзотермическая (∆rH 
< 0, протекает с выделением теплоты); повышение общего давления 
смещает равновесие в направлении, при котором давление в си-
стеме становится меньше; прибавление в систему дополнительного 
количества исходного вещества приводит к сдвигу равновесия в 
сторону продуктов. Для количественной оценки эффекта различных 
факторов, необходимо выполнить расчет равновесного состава си-
стемы. 

Задача. Условие. Для синтеза этанола по реакции (25) используют 
смесь этилена (60 мол.%) и паров воды (40 мол.%). Рассчитайте при 
температуре 573 К и суммарном давлении исходных веществ (а) p0 
= 1 бар, (б) p0 = 72 бар: парциальное давление паров этанола в рав-
новесной смеси; общее давление равновесной смеси; конверсию 
(степень превращения) этилена. 
Решение. С использованием данных предыдущего примера, рассчи-
тываем стандартную энергию Гиббса реакции и константу равнове-
сия при 573 К:  

ΔrG°573 = ΔrHº298 – 573·ΔrSº298 = 26826 Дж/моль, 
K573 = exp(−ΔrG°573 / (573·R)) = 3.60 × 10−3. 

Обозначим y – давление этилена в равновесной смеси, и выпишем 
давления участников реакции: 

С2Н4 + Н2О = С2Н5ОН 
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0.6·p0 – y  0.4·p0  − y  y 

Составим уравнение для расчета равновесного состава: 

K573 = 
( )

( ) ( )
2 5

2 4 2

C H OH

C H H O

p

p p
= 

0 0(0.6 )(0.4 )
y

p y p y− −
, 

0 0(0.6 )(0.4 )
y

p y p y− −
= 3.60 × 10−3.    (26) 

Уравнение (26) является квадратным, решаем его стандартным ме-
тодом.  

Получаем при p0 = 1 бар, p(C2H5OH) = y = 8.60 × 10−4 бар,  
общее давление равновесной смеси  

p(C2H4) + p(H2O) + p(C2H5OH) = 
= 0.6·p0 – y + 0.4·p0 – y + y = p0 – y = 0.99914 бар, 

конверсия этилена = y/(0.6·p0) = 0.14 %. 
При начальном давлении p0 = 72 бар, получаем p(C2H5OH) = y 

= 3.59 бар, общее давление равновесной смеси  
p(C2H4) + p(H2O) + p(C2H5OH) = 

= 0.6·p0 – y + 0.4·p0 – y + y = p0 – y = 68.4 бар, 
конверсия этилена = y/(0.6·p0) = 8.32 %. 

Нетрудно видеть, что увеличение давления исходных веществ 
в 72 раза приводит к возрастанию степени превращения этилена в 
продукт в 60 раз. Это подтверждает принцип Ле Шателье. В ходе 
реакции (25), из двух молекул газообразных реагентов образуется 
одна молекула газообразного продукта, и это приводит к уменьше-
нию общего давления в системе. Поэтому увеличение давления 
смещает равновесие в реакции (25) в сторону продукта. ■ 

Замечание. Расчет стандартной энергии Гиббса по точной формуле  

ΔrGºT = ΔrHº298 +
298

T

o

r P
C dT∆  – TΔrSº298 – T

298

T o

r PC
dT

T

∆
  

дает значение K573 = 3.44 × 10−3. Учет отклонений от идеальности 
при давлении 72 бар приводит к дополнительному уменьшению 
константы примерно на 7 %. 
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Задача. Условие. При производстве этанола, первичным продуктом 
является водный раствор с мольной долей этанола порядка 0.05 (10 
вес.%). Можно ли путем перегонки в ректификационной колонне 
при атмосферном давлении получить из этого раствора чистый эта-
нол? 
Решение. Для ответа на этот вопрос, необходимо рассмотреть фазо-
вую диаграмму кипения системы этанол – вода (рис. 59). На этой 
диаграмме присутствует азеотропная точка с минимумом темпера-
туры кипения. Поэтому путем фракционной перегонки раствора с 
мольной долей этанола 0.05, чистый этанол получить нельзя. На 
выходе из ректификационной колонны пары будут иметь состав 
азеотропного раствора (мольная доля этанола 0.9 и воды 0.1, что со-
ответствует 95.6 вес.% этанола и 4.4 вес.% воды). Если для пере-
гонки использовался водный раствор этанола без примесей, то в ре-
зультате в перегонном кубе останется высококипящий компонент − 
чистая жидкая вода.■ 
 
10.5. ТЕРМОДИНАМИКА ГЕТЕРОГЕННЫХ ХИМИЧЕСКИХ 

РЕАКЦИЙ 

 Рассмотрим реакцию  
FeO(тв.) + CO(г.) = Fe(тв.) + CO2(г.).   (27) 

Общее условие химического равновесия (13) имеет для реакции 
(27) вид  

μFeO + μCO = μFe + μCO2, 
или 

μ*FeO + RT ln aFeO + μ°CO + RT ln рCO = 
= μ*Fe + RT ln aFe + μ°CO2 + RT ln рCO2. 

Перегруппировывая, получаем  

μ*Fe + μ°CO2 − μ*FeO − μ°CO = – RT ln 2CO Fe

FeO CO

p a

a p
, 

или 
ΔrG° = – RT ln K, 
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где (μ*Fe + μ°CO2 − μ*FeO − μ°CO) = ΔrG° − это стандартная энергия 

Гиббса реакции (27), K = 2CO Fe

FeO CO

p a

a p
− её термодинамическая кон-

станта равновесия.  
 С хорошей точностью можно считать, что железо Fe и оксид 
железа (II) FeO образуют отдельные чистые фазы. Это значит, что 
aFe = 1, aFeO = 1, и условие химического равновесия имеет вид 

μ*Fe + μ°CO2 − μ*FeO − μ°CO = – RT ln (рCO2/рCO), 
K = рCO2/рCO. 

Важно отметить, что в выражение константы равновесия входят 
только давления газообразных участников реакции, в то время как 
для расчета стандартной энергии Гиббса необходимы термодинами-
ческие свойства всех веществ, записанных в её стехиометрическом 
уравнении.  
 По сравнению с гомогенными реакциями, гетерогенные реак-
ции с участием чистых твердых компонентов имеют характерную 
особенность. При протекании такой реакции, химический потен-
циал чистого компонента не изменяется, и это может привести к 
тому, что этот компонент будет полностью израсходован (реакция 
пройдет «до конца»), прежде чем достигнуто химическое равнове-
сие. В то же время, в гомогенных реакциях (где все реагенты рас-
творены в одной фазе) равновесие достигается всегда (при отсут-
ствии кинетических ограничений). 

Задача. Условие. В закрытый 
реактор поместили оксид же-
леза (II) FeO и монооксид уг-
лерода CO, и нагрели до тем-
пературы 1000 К. Считая, что 
проходит только реакция (27), 
определите состав системы, если начальные количества реагентов 
следующие: (а) 7 моль FeO, 1 моль СО; (б) 1 моль FeO, 7 моль СО.  
Решение. Стандартная энтальпия реакции  
ΔrHº1000 = ΔfHº1000(Fe) + ΔfHº1000(CO2) – ΔfHº1000(FeO) − ΔfHº1000(CO) = 

 ∆fHo
1000, 

кДж/моль 
So

1000, 
Дж/моль·К 

FeO (кр.) –269 126.5 
CO (г.) –112 235 
Fe(куб.) 0 67 
СO2 (г.) –394.5 269.5 
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= 0 – 394.5 + 112 + 269 = − 13.5 кДж/моль,  
стандартная энтропия  
ΔrSº1000 = 67 + 269.5 – 235 – 126.5 = −25 Дж моль−1К−1. 
Стандартная энергия Гиббса и константа равновесия:  

ΔrG°1000 = ΔrHº1000 – 1000·ΔrSº1000 = 
= −13.5·1000 – 1000·(−25) = 11500 Дж/моль, 

K1000 = exp(−ΔrG°1000 / (1000·R)) = 0.25. 
 Реакция (27) является гетерогенной, поэтому наряду с расче-
том равновесного состава, необходимо исследовать возможность 
полного расходования твердого реагента FeO прежде чем достиг-
нуто равновесие. 
(а) Начальные числа молей исходных веществ n0(FeO) = 7 моль, 
n0(CO) = 1 моль. Здесь полное расходование FeO невозможно, по-
скольку его исходное количество больше, чем СО.  

Количества молей участников реакции в конечном равновес-
ном состоянии можно записать так, как представлено в таблице.  

FeO(тв.) + CО(г.) = Fe(тв.) + CO2(г.) 
7 – y  1 − y  y  y 

Fe и FeO образуют отдельные чистые фазы, поэтому в выражение 
константы равновесия входят только давления СО2 и СО:  
КР = р(СО2)/р(СО). В рассматриваемой реакции, отношение парци-
альных давлений СО2 и СО равны отношению количеств их молей, 
поэтому можно записать выражение константы равновесия 

K = 
( )
( )

2CO

CO

p

p
 = 

( )
( )

2CO

CO

n

n
=

1
y

y−
. 

Уравнение для расчета равновесного состава имеет вид  

0.25 = 
1

y

y−
, 

откуда получаем y = 0.2 моль. В результате, в состоянии равновесия 
в системе содержится 6.8 моль FeO, 0.8 моль СО, 0.2 моль Fe, 0.2 
моль СО2. 
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(б) Начальные числа молей исходных веществ n0(FeO) = 1 моль, 
n0(CO) = 7 моль. В таком случае возможно, что реакция (27) прой-
дет «до конца», то есть, до полного расходования FeO, но еще не 
достигнет состояния равновесия. При этом будет y = 1, n(FeO) = 0, 
количества молей участников реакции: 

FeO(тв.) + CО(г.) = Fe(тв.) + CO2(г.) 
1 – y = 0  7 − y = 6  y = 1  y = 1 

В конечном состоянии в системе будет содержаться 6 моль СО, 1 
моль Fe, 1 моль СО2.  

Чтобы подтвердить эту возможность, определим энергию 
Гиббса реакции (27) в конечном состоянии по уравнению изотермы 
химической реакции (10): 

ΔrG1000 = ΔrG°1000 + RT ln (р(СО2) / р(СО)) = 

= 11500 + 8.3145·1000 ln (1 / 6) = 11500 – 14898 = 

= −3398 Дж/моль < 0. 
Отрицательное значение энергии Гиббса реакции в конечном состо-
янии означает, что оно находится на пути от начального состояния 
к равновесию; система продвигалась к равновесию, но не достигла 
его, поскольку один из реагентов полностью израсходовался.  

Зависимости относительной энергии Гиббса системы, где при 
p, T = const идет реакция (27), от переменной у, показаны для слу-
чаев (а) и (б) на рис. 74. ■ 

Рассмотрим реакцию 
CaCO3(тв.) = CaO(тв.) + CO2(г.).    (28) 

Условие химического равновесия в реакции (28) имеет вид  
μCaCO3 = μCaO + μCO2, 

или 
μ*CaCO3 + RT ln aCaCO3 = μ*CaO + RT ln aCaO + μ°CO2 + RT ln рCO2. 

Перегруппировывая, получаем  

μ*CaO + μ°CO2 − μ*CaCO3 = – RT ln 2

3

CO CaO

CaCO

p a

a
, 

или 
ΔrG° = – RT ln K. 
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Здесь μ*CaO + μ°CO2 − μ*CaCO3 = ΔrG° − это стандартная энергия Гиб-

бса реакции (28), K = 2

3

CO CaO

CaCO

p a

a
− термодинамическая константа рав-

новесия.  

 
Рис. 74. Зависимость относительной энергии Гиббса системы с химической реак-
цией (27) от переменной y (энергия Гиббса системы, содержащей только исход-
ные вещества, принята равной нулю) 

 
 Известно, что CaO и CaCO3 образуют отдельные фазы и не-
растворимы друг в друге. Это значит, что aCaCO3 = 1, aCaO = 1, и дей-
ствительное выражение константы равновесия 

K = рCO2. 
Равновесное давление рCO2 = exp(−ΔrG°/RT) зависит только от тем-
пературы, и не зависит от количества конденсированных фаз.  

Для реакции (28) и других подобных реакций разложения, где 
из твердого вещества образуется газообразный продукт, большое 
значение имеет температура, при которой его давление равно 1 бар. 
Её можно назвать «температура разложения, Тразл». При нагрева-
нии твердого вещества в открытом реакторе при внешнем давлении 
1 бар, при температуре менее Тразл разложение практически не про-
исходит. При температурах выше Тразл давление газообразного про-
дукта становится больше внешнего давления, и начинается интен-
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сивная реакция разложения. Она будет происходить самопроиз-
вольно до конца, то есть до полного расходования исходного твер-
дого вещества.  

Задача. Условие. Опреде-
лите температуру разложе-
ния карбоната кальция 
(кальцита) по реакции 
CaCO3(кальцит) = CaO(тв.) 
+ CO2(г.). Что произойдет 
при нагревании карбоната кальция при температуре 1000 °С в за-
крытом и открытом реакторах? 
Решение. Значения стандартных энтальпии и энтропии реакции 
оценены по формулам 

ΔrHº = ΔfHº298(CaO) + ΔfHº298(CO2) − ΔfHº298(CaCO3),  
ΔrSº = Sº298(CaO) + Sº298(CO2) − Sº298(CaCO3), 

и приведены в последней строке таблицы. Константа равновесия 
K = рCO2. 

При температуре разложения  
K = рCO2 = 1 бар,  

ΔrG° = – RT ln K = 0,  
ΔrHº −  ТразлΔrSº = 0, 

откуда получаем температуру разложения 
Тразл = ΔrHº / ΔrSº = 180500 / 155.8 = 1158.5 К = 885 °С. 

 Стандартная энергия Гиббса реакции (28) при температуре 
1000 °С = 1273 К 

ΔrG°1273 = 180.5 × 103 − 1273·155.8 = −17.8 × 103 Дж/моль. 
 Если разложение идет в закрытом реакторе, и имеется до-
статочное количество CaCO3, то установится равновесие, при кото-
ром давление СО2 определяется условием  

ΔrG°T = −RT ln p(CO2), 
откуда получаем p(CO2) = 5.4 бар при T = 1273 К. Таким образом, 
если в закрытой системе присутствует избыток CaCO3, то при тем-
пературе 1273 К давление СО2 составит 5.4 бар. Примечание: Число 

 
∆f Ho

298, 
кДж/моль 

So
298, 

Дж/моль·К 
CaCO3(к.) −1208 95 
CaO(тв.) −634 37 
СO2(г.) −393.5 213.8 
CaCO3 = 
= CaO + CO2 

180.5 155.8 



Глава 10. Химическое равновесие  276 

 
моль СО2 в состоянии равновесия n(CO2) = 5.4 × 105 ·  V / (R ·  1273), 
где V – объём реактора, м3; количество оксида кальция n(CаO) = 
n(CO2). Для достижения давления СО2 5.4 бар, исходное количество 
CaCO3 должно превышать число моль СО2 в состоянии равновесия: 
n0(CaCO3) > n(CO2). 
 Если процесс проводить в открытом реакторе при внешнем 
давлении 1 бар (температура 1000 °С = 1273 К), то давление выде-
ляющегося СО2 также будет равно 1 бар. Определим энергию Гиб-
бса реакции (28) по уравнению изотермы (10): 

ΔrG1273 = ΔrG°1273 + RT ln p(CO2) = −17.8 × 103 + RT ln 1 = 
= −17.8 × 103 Дж/моль < 0. 

Это значит, что реакция (28) будем идти до полного расходования 
карбоната кальция, и он практически без остатка превратится в про-
дукты – оксид кальция и диоксид углерода. Состояние равновесия 
при этом не будет достигнуто. ■ 

Если в реакции участвуют только чистые твердые вещества 
(все участники образуют отдельные чистые фазы, взаимной раство-
римости нет), то реакция либо идет до полного расходования од-
ного из реагентов (если ΔrG° < 0), либо вообще не идет (если ΔrG° > 
0). Понятие «константа равновесия» к такой реакции неприменимо.  

Задача. Условие. Предскажите возможность протекания реакции 
2Al(тв.) + Fe2O3(тв.) = 2Fe(тв.) + Al2O3(тв.) при температуре 900 К, 
если участники реакции составляют отдельные чистые фазы.  
Стандартные энергии Гиббса образования при 900 К, кДж/моль: 

Al(тв.) Fe2O3(тв.) Fe(тв.) Al2O3(тв.) 
0 −635.7 0 −1393.8 

Решение. Возможность протекания реакции определяется знаком её 
энергии Гиббса ΔrG. В данном случае уравнение изотермы химиче-
ской реакции (10) имеет вид ΔrG = ΔrG°. Стандартная энергия Гиб-
бса ΔrG° = −1393.8 + 635.7 = −758.1 кДж/моль < 0. Реакция идет в 
прямом направлении. ■ 
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ГЛАВА 11. АДСОРБЦИЯ 

11.1. ИЗОТЕРМЫ АДСОРБЦИИ 

Адсорбция (от латинского ad - на, sorbeo - поглощаю), изменение 
(повышение) концентрации вещества вблизи поверхности раздела 
фаз («поглощение на поверхности»). Причина адсорбции − неском-
пенсированность межмолекулярных сил вблизи этой поверхности. 
Можно сказать, что около поверхности адсорбента существует ад-
сорбционное силовое поле. 
Адсорбент – вещество, на котором происходит адсорбция. 
Адсорбтив − вещество, молекулы которого могут адсорбироваться. 
Адсорбат −  уже адсорбированное вещество.  
Процесс, обратный адсорбции, называют десорбцией. 

В равновесной адсорбционной системе параметры, определя-
ющие равновесие − это адсорбция аi (число молей адсорбата i, отне-
сенное в площади поверхности или массе адсорбента), парциальные 
давления рi (или концентрации Сi) и температура Т. При равновесии 
они связаны между собой функциональной зависимостью f (a,p,T) = 
0. В теории адсорбции особую роль играет частный случай этой за-
висимости при T = const – изотерма адсорбции a = f(p), или a = f(C) 
– зависимость адсорбции от парциального давления вещества (ад-
сорбтива) в газовой фазе или его концентрации в растворе.  
Изотерма Генри. Уравнение изотермы адсорбции Генри имеет вид 

a = KГ p, 
и отражает очевидный факт, что чем больше давление p адсорбтива 
А, тем больше молекул А адсорбированы на поверхности. Уравне-
ние изотермы Генри можно записать в виде  

KГ = a/p, 
где константа Генри KГ – это константа равновесия процесса ад-
сорбции 

А(газ) ⇄ А(на поверхности). 
p  a 

Очень важно, что закон Генри для адсорбции выполняется 
только в том случае, когда адсорбированные молекулы А никак не 
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влияют на способность к адсорбции других молекул А, которые 
находятся в газовой фазе. Это может быть только в том случае, ко-
гда доля поверхности, которую занимают адсорбированные моле-
кулы, очень мала по сравнению с незанятой поверхностью. Таким 
образом, уравнение изотермы Генри справедливо только при малой 
адсорбции а, и при соответствующих малых давлениях р. Этот диа-
пазон значений а и р называется областью Генри. 
Изотерма Ленгмюра. На самом деле, адсорбированные молекулы 
влияют на адсорбцию других молекул хотя бы из-за конкуренции за 
место на поверхности. Строгая теория изотермы адсорбции, учиты-
вающая этот и другие факторы, создана И. Ленгмюром (1914-18). В 
основу теории Ленгмюра положена следующая модель адсорбции: 
1) на поверхности адсорбента находятся одинаковые по свойствам 
активные центры, на которых происходит адсорбция молекул А; 
2) адсорбированные молекулы не взаимодействуют друг с другом, 
то есть, адсорбция на данном центре никак не влияет на возмож-
ность адсорбции на других центрах;  
3) на одном центре адсорбируется только одна молекула. 
Таким образом, при адсорбции образуется только один адсорбцион-
ный слой (монослой), причем максимальное число адсорбирован-
ных молекул равно числу центров адсорбции. Кроме того, подразу-
мевается, что связь молекулы адсорбата с активным центром доста-
точно сильная, так что молекула не может перемещаться вдоль по-
верхности − мы имеем локализованную адсорбцию (в отличие от де-
локализованной, когда молекулы адсорбата свободно перемеща-
ются по поверхности). Поэтому модель Ленгмюра соответствует 
локализованной мономолекулярной адсорбцией на однородной по-
верхности.  

В модели Ленгмюра, адсорбционное равновесие можно выра-
зить схемой  

Молекула в 
газовой фазе 

 Свободный центр 
адсорбции 

 Занятый 
центр 

A + Ω  ⇄ AΩ 
p  am − a  a 
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где am – полное число центров адсорбции. Из выражения константы 
адсорбционного равновесия  

K = 
( )m

a

p a a−
 

нетрудно получить уравнение изотермы адсорбции Ленгмюра  

a = am
1

Kp

Kp+
. 

Если ввести степень заполнения поверхности θ = a/am (0 ≤ θ ≤ 1), 
уравнение изотермы Ленгмюра примет вид  

θ = 
1

Kp

Kp+
. 

Предельные случаи изотермы Ленгмюра: при малых давлениях  
a = amKp (закон Генри, KГ = amK); 

при больших давлениях a = am, происходит насыщение поверхно-
сти – полное заполнение всех центров адсорбции. 

Задача. Условие. Известна зависимость адсорбции монооксида уг-
лерода СО на слюде от его давления при температуре 90 К.  

p(СО), мм рт.ст. 0.02 0.06 0.11 0.23 0.45 0.71 1.0 
a∙106, моль/г 2.6 4.7 5.8 6.7 7.3 7.5 7.7 

Выясните вид изотермы адсорбции и найдите её параметры. Опре-
делите площадь поверхности адсорбента (слюды), если площадь ад-
сорбированной молекулы СО равна 12.5 Å2.  
Решение. Построим график зависимости адсорбции от давления 
(рис. 75). Он имеет вид возрастающей кривой, выходящей на насы-
щение. Именно такая форма зависимости а(р) характерна для изо-
термы адсорбции Ленгмюра.  

Для того, чтобы найти параметры изотермы Ленгмюра (am и 
K), запишем её уравнение в обратных координатах: 

1 1 1 1

m ma a K p a
= + . 

Зависимость 1/а от 1/р должна быть прямой линией, причем её уг-
ловой коэффициент равен 1/(amK), свободный член равен 1/am. 
Нанесем экспериментальные точки на график в координатах 1/р – 
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1/а (рис. 75), аппроксимируем его прямой линией, и найдем уравне-
ние линейной регрессии:  

3
51 5.18 10

1.26 10
a p

×= + × . 

 
Рис. 75. Изотерма адсорбции СО на слюде при 90 К, и её вид в координатах 1/а 

– 1/р. 

 
Из аппроксимационного уравнения имеем  

1

ma K
= 5.18 × 103, 

1

ma
= 1.26 × 105, 

откуда  
am = 7.94 мкмоль/г, K = 24.3 мм рт.ст.–1. 

При определении площади поверхности адсорбента будем 
считать, что молекулы СО в адсорбционном монослое расположены 
вплотную, без промежутков между ними. Тогда удельная площадь 
поверхности слюды 

s =7.94 ×10−6 (моль/г) ·  6.02 × 1023 (молекул/моль) ·  
·  12.5 × 10−16 (см2/молекула) = 5970 cм2/г. ■ 

Изотерма БЭТ. Простая теория изотермы адсорбции Ленгмюра за-
ложила основу современной науки об адсорбции. «Учение об ад-
сорбции с 20-х годов 20 века в значительной степени строилось на 
основе ослабления или исключения того или иного допущения 
Ленгмюра. … Много попыток сделано в направлении отказа от тре-
тьего допущения. На этом пути особое значение приобрела теория 

0.E+00

3.E-06

6.E-06

9.E-06

0 0.2 0.4 0.6 0.8 1

a, моль/г

p, мм рт.ст.

am

y = 5.18E+03x + 1.26E+05
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1.E+05

2.E+05

3.E+05
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полимолекулярной адсорбции, предложенная С. Брунауэром, П. Эм-
метом и Э. Теллером (теория БЭТ, 1938).» (Дубинин, Серпинский 
1988)  
Теория БЭТ постулирует, что образуются кратные адсорбционные 
комплексы, то есть любая молекула, адсорби-
рованная в первом слое, может быть центром 
адсорбции для молекул, образующих второй 
слой, и так далее (рис. 76). Для образования 
единичных адсорбционных комплексов ис-
пользуются те же допущения, что и в модели 
Ленгмюра. Теория БЭТ отражает, в частности, 
то, что на самом деле давление адсорбтива не 
может увеличиваться бесконечно. Макси-
мально возможное давление газа А равно дав-
лению насыщенного пара жидкости А. В теории БЭТ оно обознача-
ется pS. Когда p = pS, адсорбция a становится бесконечно большой – 
происходит переход к объёмной конденсации газа в жидкость.  

Вывод изотермы БЭТ 

A + Ω ⇄ AΩ K = 1

0p

θ
θ

 

Константа адсорбционного равнове-
сия для единичных комплексов ана-
логична константе K в модели 
Ленгмюра 

A + AΩ ⇄ A2Ω 2

1

1

Sp p

θ
θ

=   
Константа равновесия при образова-
нии двойных, тройных, … комплек-
сов 1/pS такая 

A + A2Ω ⇄ A3Ω 3

2

1

Sp p

θ
θ

=  же, как для процесса А(г.) = А(ж.) 
конденсации газа в жидкость. 

…   
θ0 – доля свободной поверхности 
θ1 – доля поверхности, покрытой единичными комплексами 
θ2 – доля поверхности, покрытой двойными комплексами 
θ3 – доля поверхности, покрытой тройными комплексами 

… 

 
Рис. 76. Схема 

адсорбции в теории БЭТ 
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Обозначим am – емкость одного плотного полностью заполненного 
адсорбционного слоя (или, что то же самое, am – это полное число 
центров адсорбции на поверхности). Запишем выражение общей 
адсорбции:  

a = am(θ1 + 2θ2 + 3θ3 + …) = am(Kpθ0 + 2
S

p

p
θ1 + 3

S

p

p
θ2 + …) = 

= am(K·p·θ0 + 2
S

p

p
K·p·θ0 + 3

2

S

p

p

 
 
 

K·p·θ0 +…) = 

= amK·p·θ0(1 + 2
S

p

p
 + 3

2

S

p

p

 
 
 

+ …) = 

= 
( )2

0

1
m

S

a Kp

p p

θ
−

.     (1) 

При получении равенства (1), мы воспользовались выражением 
производной суммы убывающей геометрической прогрессии. 

Последовательность  { 1, 
S

p

p
, 

2

S

p

p

 
 
 

, 
3

S

p

p

 
 
 

 …}   образует убываю-

щую бесконечную геометрическую прогрессию, поскольку  
0 < p/pS < 1.  
Сумма убывающей геометрической прогрессии  

1 + 
S

p

p
+ 

2

S

p

p

 
 
 

+ 
3

S

p

p

 
 
 

 … = 
1

1 Sp p−
.   (2) 

Возьмем производную от (2) и получим выражение для производ-
ной суммы убывающей геометрической прогрессии 

1 + 2
S

p

p
+ 3

2

S

p

p

 
 
 

+ … = 
( )2

1

1 Sp p−
.   (3) 

 Для того, чтобы исключить из равенства (1) величину θ0, вос-
пользуемся условием, что сумма всех долей поверхности (свобод-
ной поверхности θ0 и поверхности, заполненной единичными θ1, 
двойными θ2, тройными θ3, … комплексами) равна единице: 
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1 = θ0 + θ1 + θ2 + θ3 + …= θ0 + K·p·θ0 + 
S

p

p
K·p·θ0 + 

2

S

p

p

 
 
 

K·p·θ0 +… = 

= θ0[1 + K·p·(1 + 
S

p

p
 + 

2

S

p

p

 
 
 

+ …)] = 

= θ0[1 + K·p
1

1 Sp p−
].     (4) 

При получении равенства (4) мы использовали формулу (2) суммы 
убывающей геометрической прогрессии. Выразим θ0 из (4): 

θ0 = 
1 1

11
1

S

S

S

p p
K p p p K p

p p

−=⋅ − + ⋅+
−

, 

подставим в (1), и заменим абсолютное давление p на относитель-
ное давление p/pS: p = pS·p/pS. В результате имеем 

a = 
( )2

1
11

S

S

m

S

p p

p p K p

a Kp

p p

−
− + ⋅−

= ( )( )1 1
m

S Sp p p p K p

a Kp

− − + ⋅
= 

=

1 1

S

S

S

S S S

ma
p

p
p

p p p
p

p p p

K

K

⋅ ⋅

  
− − + ⋅ ⋅  

  

. 

Обозначим C = K·pS – произведение двух постоянных. Оконча-
тельно получаем уравнение изотермы БЭТ 

a = 

1 1
S

m

S

S S

a
p

p

p p p

p

C

C
p p

  
− − +  

  

.    (5) 

Характерный вид зависимости a от (p/pS), описываемой урав-
нением БЭТ, показан на рис. 77. Для анализа изотермы БЭТ, ис-
пользуем разложение (5) в ряд, справедливое при малых p/pS:  

a ≃ amC(
S

p

p
 + (2 – C)

2

S

p

p

 
 
 

). 
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Если C > 2, то изотерма имеет точку перегиба. При малых p/pS 

она выпуклая вверх. Этот участок изотермы соответствует преиму-
щественному заполнению ленгмюровского монослоя − условие C > 
2 отвечает более сильной связи молекул А с поверхностью, чем с 
другими молекулами. При больших p/pS изотерма становится вогну-
той, что отвечает нараста-
нию адсорбции за счет обра-
зования кратных адсорбци-
оннох комплексов.  

При C < 2, изотерма 
вогнутая при всех значениях 
p/pS, что отвечает более 
сильному взаимодействию 
молекул А друг с другом, 
чем с поверхностью.  
 Уравнение изотермы 
БЭТ (5) можно преобразо-
вать: 

a = 

1 1
S

m

S

S S

a
p

p

p p p

p

C

C
p p

  
− − +  

  

  ⇒  

1
S

S

a
p

p

p

p

 
− 

  =
1

S

m

S

p p

p p

a C

C− +
  ⇒ 

⇒ 

1

S

S

p

p

p

p
a
 

− 
 

=
1

m

S S

C

C

p p

p p

a

− +
  ⇒ 

⇒  

1

S

S

p

p

p

p
a
 

− 
 

=
1

ma C
+

1

m

C

a C

−

S

p

p
.    (6) 

 
Рис. 77. Графики изотермы БЭТ 
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Соотношение (6) представляет прямолинейную зависимость вели-

чины y ≡ ( )1
S

Sa

p p

p p−
 от p/pS:   

y = 
1

ma C
+

1

m

C

a C

−

S

p

p
.     (7) 

Угловой коэффициент 
1

m

C

a C

−
 прямой (7) и отрезок 

1

ma C
, отсекаемый 

ею на оси ординат, позволяют определить значения параметров am и 
C.  

Широкое распространение теории БЭТ связано с тем, что фак-
тически параметр am соответствует числу молекул адсорбата А в 
первом адсорбционном слое при плотнейшей упаковке. Это позво-
ляет определить площадь поверхности адсорбента s (м2/г), если из-
вестна площадь ω (м2/молекула), занимаемая одной молекулой в 
монослое:  

s(м2/г) = am(моль/г)·NA(молекул/моль)·ω(м2/молекула). 
Как правило, для этого регистрируют изотерму адсорбции азота N2, 
и считают что площадь молекулы N2 в монослое равна 16.2 Å2.   

Задача. Условие. На основе изотермы адсорбции паров воды на по-
рошке твердого бромида калия KBr при 25 °С (рис. 78), определите 
удельную поверхность образца этой соли.  
Решение. При решении подобных задач считают, что реальная изо-
терма адсорбции описывается уравнением БЭТ. Однако в ряде слу-
чаев изотермы отклоняются от этого уравнения. Обычно для опре-
деления поверхности используют участок реальной изотермы при 
0.05 < p/pS < 0.3, поскольку в этом диапазоне отклонения от уравне-
ния БЭТ наименьшие. Построим график зависимости величины 

y ≡ ( )1
S

Sa

p p

p p−
 от 

S

p

p
 в диапазоне 0.05 < 

S

p

p
 < 0.3 (см. рисунок), и 

аппроксимируем его уравнением линейной регрессии (см. рис. 78, 
правая часть). Из уравнения регрессии имеем  
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1

ma C
= 0.0457, 

1

m

C

a C

−
= 1.4128, 

откуда  
am = 0.69 мкмоль/г, C = 32. 

Для площади молекулы воды в плотном монослое принимается зна-
чение ω = 11 Å2, откуда получаем  

s = 0.69 × 10−6 (моль/г) ·  6.02 × 1023 (молекул/моль) ·  
·  11 × 10−20 (м2/молекула) = 4.5 × 10−2 м2/г = 450 cм2/г. 

 
Рис. 78. Изотерма адсорбции паров воды на кристаллах KBr при 25 °С и её вид в 

координатах упавнения (7) y – p/pS. 

 
Полученное значение удельной поверхности порошка KBr неве-
лико. Этого и следовало ожидать, поскольку порошок состоит из 
кристалликов с гладкой поверхностью. ■ 
 

11.2. ОСОБЕННОСТИ СТРОЕНИЯ ПОВЕРХНОСТИ 

ЖИДКОСТИ. ПОВЕРХНОСТНОЕ НАТЯЖЕНИЕ 

Адсорбция происходит на поверхности твердого тела или жидко-
сти, то есть, на границе раздела фаз. Поверхностный слой конден-
сированной фазы обладает особыми свойствами. Чтобы выяснить 
их, рассмотрим в качестве примера границу между жидкостью и га-
зом. Жидкость существует потому, что между её молекулами дей-
ствуют силы притяжения, удерживающие их от перехода в газовую 
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фазу. Для молекулы В(ж.) внутри жид-
кой фазы, притяжение соседних моле-
кул взаимно уравновешивается (см. 
рис. 79). Если же молекула располо-
жена на поверхности (В(пов.)), то со 
стороны газовой фазы взаимодействие 
практически отсутствует, а притяже-
ние соседних молекул образует равно-
действующую силу, направленную 
вглубь жидкости (рис. 79). Такая ситу-
ация имеет два следствия.  

Во-первых, если какая-либо молекула из газовой фазы попа-
дает в силовое поле поверхностной молекулы В(пов.), то в боль-
шинстве случаев между ними возникает притягательное взаимодей-
ствие, и происходит адсорбция.  

В-вторых, молекула В(пов.) всегда стремится попасть внутрь 
жидкости, а чтобы переместить молекулу в обратном направлении 
изнутри жидкости на поверхность, нужно затратить работу против 
равнодействующей сил притяжения. Таким образом, молекулы на 
поверхности имеют избыточную потенциальную энергию по срав-
нению с молекулами в объёме, и весь поверхностный слой жидко-
сти обладает дополнительной поверхностной энергией. Вследствие 
тенденции молекул уйти вглубь жидкости, она всегда стремится 
уменьшить свою поверхность – принять такую форму, при которой 
площадь поверхности А, а следовательно и поверхностная энергия 
минимальны. Например, капля жидкости стремится принять форму 
шара (если она находится на плоской поверхности в поле силы тя-
жести, то получается сплюснутый шар). Поверхностная энергия 
жидкости, отнесенная к единице площади поверхности, называется 
поверхностным натяжением и обозначается σ; для увеличения по-
верхности жидкости на величину ∆А (при T = const) надо совершить 
работу, равную σ∙∆А. Элементарная работа изменения площади по-
верхности определяется выражением  

 
Рис. 79. Молекула внутри жидкости 

и на поверхности 

В  

В 
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δW = σdА. 

В фундаментальном уравнении слагаемое σdА записывается со зна-
ком «+», поскольку совершение работы по увеличению площади 
поверхности приводит к возрастанию энергии системы. 

Выясним связь поверхностного натяжения 
с силой, которая стремится уменьшить поверх-
ность жидкости. Рассмотрим плоскую прямо-
угольную рамку, одна из сторон которой – неве-
сомая перемычка длины ℓ – может свободно пе-
ремещаться вдоль вертикальной оси (рис. 80). 
Пусть на рамке находится пленка жидкости 
(например, мыльная пленка). Со стороны пленки, 
на перемычку действует сила поверхностного 
натяжения F', пленка стремится сократится, и пе-
ремещает перемычку вверх. Чтобы удержать пе-
ремычку в равновесии, к ней нужно приложить противоположно 
направленную уравновешивающую силу F. Если мы увеличим силу 
F на бесконечно малую величину, перемычка переместится вниз на 
расстояние dx, площадь поверхности увеличится на величину 
dA = 2ℓdx (множитель «2» учитывает две стороны пленки), и будет 
затрачена работа σdА = σ∙2ℓdx = Fdx. Таким образом, сила F = 2ℓσ, 
то есть поверхностное натяжение σ равно силе, действующей со 
стороны поверхностного слоя на единицу длины контура, ограни-
чивающего этот слой.  
 

11.3. ТЕРМОДИНАМИКА АДСОРБЦИИ 

Термодинамическая теория адсорбции создана Дж. У. Гиббсом в 
1870-е гг. Рассмотрим адсорбцию на поверхности раздела фаз: на 
границе двух жидкостей, или на границе жидкость – газ. Согласно 
подходу Гиббса, в равновесной двухфазной системе около поверх-
ности раздела фаз происходит изменение локальных значений всех 
экстенсивных свойств (кроме объема). Однако при термодинамиче-
ском описании, обычные (объёмные) фазы считаются однородными 

 
Рис.80. Рамка с 

пленкой жидкости 

ℓ 

dx 

F' 

F 



Глава 11. Адсорбция  289 

 
вплоть до разделяющей их геометрической поверхности. Вместо 
реальной поверхности раздела, которая имеет некоторую толщину, 
рассматривается гипотетическая математическая двумерная поверх-
ность − поверхностная фаза σ. Значение экстенсивного свойства 
для системы в целом (ФВСЯ СИСТЕМА), не равно сумме значений этого 
свойства Фα + Фβ в однородных фазах α и β. Разность экстенсивных 
свойств,  

Фσ = ФВСЯ СИСТЕМА − (Фα + Фβ), 
приписывается поверхностной фазе. Величина Фσ называется по-
верхностным избытком.  

Поверхностная фаза является математической поверхностью, 
то есть не имеет толщины и объёма. Поэтому к объёму понятие по-
верхностного избытка не применимо, для объёма имеем  

V 
ВСЯ СИСТЕМА = Vα + Vβ. 

Поверхностный избыток i-го вещества  
ВСЯ СИСТЕМА

i i i in n n nσ α β= − − = ВСЯ СИСТЕМА

i i in C V C Vα α β β− − , 

где Ci
α, Ci

β  – концентрации i-го вещества в объёмных фазах α и β. 
Гиббсова адсорбция  

Гi = in

A

σ

 

– это поверхностный избыток данного компонента в реальной двух-
фазной системе, отнесенный к площади разделяющей поверхности 
A. 

Фундаментальное уравнение для поверхностной фазы имеет 
вид 

dUσ = TdSσ + σdA + i idnσµ  

δW = σdA − элементарная работа изменения площади поверхности,  
σ − поверхностное натяжение, A − площадь поверхности. Из него 
нетрудно получить фундаментальное уравнение Гиббса в инте-
гральном виде: 

Uσ = TSσ + σA + i inσµ  

и уравнение Гиббса – Дюгема для поверхностной фазы: 
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SσdT + Adσ + i in dσ µ = 0. 

При T = const уравнение Гиббса-Дюгема преобразуется следующим 
образом: 

Adσ + i in dσ µ = 0  ⇒ 

⇒ dσ + i iГ dµ = 0.    (8) 

Отсюда получаем выражение для Гиббсовой адсорбции – адсорбци-
онное уравнение Гиббса   

Гi = −
i

σ
µ

∂
∂

. 

Рассмотрим адсорбцию только двух компонентов и запишем 
соотношение (8): 

−dσ = Г1 dμ1 + Г2 dμ2. 
Положение разделяющей поверхности можно изменять в опреде-
ленных пределах. Выберем его из условия, что Гиббсова адсорбция 
растворителя (компонента 1) равна нулю,  

Г1 = 0. 
Это можно сделать, если расположить поверхность таким образом, 
что избыток компонента 1 по одну сторону будет точно равен недо-
статку по другую сторону. Такая поверхность называется эквимоле-
кулярной. В этом случае адсорбция компонента 2 обозначается Г2

(1). 
Адсорбционное уравнение Гиббса примет вид 

Г2
(1) = −

2

d

d

σ
µ

.     (9) 

Зависимость химического потенциала компонента 2 от со-
става раствора в общем случае определяется выражением  

µ2 = µ2
Ø + RT ln a2, 

а в разбавленном растворе может быть представлена формулой 

µ2 = µ2
Ø + RT ln С2,    (10) 

где концентрация С2 растворенного вещества выражена в моль/л. 
Продифференцируем (10):  

dµ2  =  RT d ln С2  =  
2

RT

C
 dС2, 
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 подставим выражение дифференциала в (9), и получим еще одну 
форму адсорбционного уравнения Гиббса 

Г2
(1) = − 2

2

C d

RT dC

σ
.     (11) 

Задача. Условие. В разбавленных водных растворах неионогенного 
поверхностно-активного вещества (ПАВ) зависимость поверхност-
ного натяжения от его концентрации С2 описывается эмпирическим 
уравнением Шишковского (1908)  

σ = σ0 – B ln (1 + KC2), 
где σ0 – поверхностное натяжение чистого растворителя, B и K − 
эмпирические константы. Найдите уравнение изотермы адсорбции 
ПАВ на поверхности раздела жидкость – газ, и определите смысл 
констант B и K. 
Решение. В данном случае изотерма адсорбции – это зависимость 
Гиббсовой адсорбции Г2

(1) от концентрации адсорбтива (ПАВ) С2. 
Продифференцируем уравнение Шишковского и подставим полу-
ченную производную dσ/dC2 в адсорбционное уравнение Гиббса 
(11): 

2 21
d K

B
dC KC

σ = −
+

  ⇒ Г2
(1) = 2

21
B KC

RT KC+
. 

Мы получили уравнение изотермы адсорбции Ленгмюра, где мак-
симальная адсорбция (емкость монослоя) 

Г2
(1)

max = 
B

RT
. 

Постоянная B пропорциональна максимальному числу молей ком-
понента 2 в монослое,  

B = Г2
(1)

maxRT. 
Постоянная K – это константа адсорбционного равновесия. ■ 
Замечание: Величина Г2

(1)
max позволяет найти площадь молекулы ω 

в адсорбционном монослое на поверхности раздела: 

ω (м2 молек−1) = ( ) ( )(1) 2 1
2 max

1

моль м · молек мольAГ N− − . 
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ГЛАВА 12. ТЕРМОДИНАМИКА РАСТВОРОВ 

ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

12.1. БЕСКОНЕЧНО РАЗБАВЛЕННЫЕ РАСТВОРЫ. ЗАКОН 

ГЕНРИ 

 В этом разделе рассматриваются растворы и электролитов, и 
неэлектролитов. Из опыта известно, что для любого раствора, если 
только он является достаточно разбавленным, выполняется закон 

Генри: давление пара растворенного вещества прямо пропорцио-
нально его мольной доле (или концентрации) в растворе: 

p2 = x2·K2
px.     (1) 

Коэффициент пропорциональности K2
px – это константа Генри 

компонента 2. Растворы, для которых справедлив закон Генри, 
называются бесконечно разбавленными. Такая терминология под-
черкивает тот факт, что закон Генри строго выполняется только при 
малой концентрации компонента 2. В общем случае, константа 
Генри K2

px не совпадает с величиной давления пара чистого компо-
нента 2, то есть закон Рауля для компонента 2 в бесконечно разбав-
ленном растворе не имеет места.  
 Договоримся о записи закона Генри. Как известно, в разбав-
ленных растворах мольная доля и моляльность растворенного ве-
щества связаны соотношением  

x2 ≅ 2 1( / )
1000

m M г моль

г
. 

Подставим его в (1) и получим  

p2 = 21

1000

pxKM
m2, или m2 = 

12

1000
pxK M

p2. 

Постоянный множитель перед p2 – это еще одна константа Генри, 
для которой мы примем обозначение K2

mp, 

K2
mp = 

12

1000
pxK M

. 

Далее будем записывать закон Генри в виде  
m2 = K2

mp·p2.     (2) 
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Такая формулировка соответствует хорошо известной эмпириче-
ской закономерности о том, что растворимость газа прямо пропор-
циональна его парциальному давлению над раствором.  

Если размерности m2 (моль/кг), p2 (бар), то константа Генри 
K2

mp имеет размерность (моль кг-1бар-1). Если константа Генри K2
px 

выражена в (кПа мольн.доля−1), то константы K2
mp и K2

px связаны со-
отношением  

K2
mp(моль кг-1бар-1)= 

2 1
1

5

кПа мольн. )
1 10

( ) (г/мольдоляpx MK −

×
⋅

. 

В теоретических выкладках, закон Генри (2) обычно записы-
вают в эквивалентном виде  

m2 = K2
mp·p2,     (3) 

где m2, K2
mp и p2 – безразмерные (приведенные) величины, чис-

ленно равные соответствующим размерным величинам m2 
(моль/кг), K2

mp (моль кг-1бар-1) и p2 (бар). Безразмерная величины 
определены следующим образом:  

m2 = m2 / m02, 
где m2 – моляльность вещества 2 в моль/кг, m02 = 1 моль/кг – еди-
ничная моляльность, 

p2 = (p2, бар) / (p2° = 1 бар), 
K2

mp = K2
mp∙p2°/m02. 

 
12.2. ЗАВИСИМОСТЬ ХИМИЧЕСКОГО ПОТЕНЦИАЛА 

КОМПОНЕНТА БЕСКОНЕЧНО РАЗБАВЛЕННОГО 

РАСТВОРА ОТ СОСТАВА 

 Выведем формулу зависимости химического потенциала рас-
творенного вещества от состава. Рассмотрим фазовое равновесие 
между компонентом 2 в растворе и в газовой фазе над раствором 
(при постоянных Т и р). Будем считать, что пар над раствором опи-
сывается уравнением идеального газа. Условием равновесия явля-
ется равенство химических потенциалов в сосуществующих фазах:  

µ2
L = µ2

G.     (4) 
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Для химического потенциала в газовой фазе справедливо выраже-
ние  

µ2
G = µ2° + RT ln p2.     (5) 

где p2 – парциальное давление 2-го компонента (безразмерное, чис-

ленно равное давлению в барах), µ2° – химический потенциал газа в 
стандартном состоянии (давление 1 бар, любая температура). С уче-
том (5), условие (4) можно записать в виде  

µ2
L = µ2° + RT ln p2.    (6) 

Подставим в соотношение (6) выражение закона Генри (3) и полу-
чим 

µ2
L = µ2° + RT ln (m2 / K2

mp) = 

= µ2° − RT ln K2
mp + RT ln m2.   (7) 

Выражение (7) описывает искомую зависимость химического по-
тенциала растворенного вещества от состава раствора – в данном 
случае, от моляльности m2.  
 В том случае, когда моляльность m2 = 1, соотношение (7) при-
нимает вид  

µ2
L(m2=1) = µ2° − RT ln K2

mp.   (8) 
Формула (8) представляет выражение химического потенциала ком-
понента 2 в бесконечно разбавленном растворе единичной концен-
трации (m2 = 1). Будем использовать такой раствор в качестве стан-
дартного состояния для растворенного вещества, и примем для него 
обозначение «Ø»; химический потенциал компонента 2 в стандарт-
ном состоянии  

µ2
Ø ≡ µ2° − RT ln K2

mp. 
Обобщая, можно сделать вывод, что химический потенциал 

любого растворенного вещества (не только того, которое имеет дав-
ление пара над раствором) определяется выражением  

µ2 = µ2
Ø + RT ln m2.     (9) 

где µ2
Ø – химический потенциал в стандартном состоянии – гипоте-

тическом бесконечно разбавленном растворе единичной концентра-
ции (m2 = 1, m2 = 1 моль/кг) при тех же Т и р. 
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 Формула (9) является очень удобной для теоретических вы-
кладок, и чрезвычайно широко используется в термодинамике. Для 
того, чтобы и в реальном растворе зависимость химического потен-
циала от состава описывалась аналогичным выражением, актив-

ность a2 растворенного вещества определяют так, что в реальном 
растворе выражение этой зависимости имеет вид 

µ2 = µ2
Ø + RT ln a2.    (10) 

Активность а2 соответствует концентрации, выраженной через мо-
ляльность: a2 = γ2 m2. Коэффициент активности определяется соот-
ношением  

γ2 = a2 /m2. 
При разбавлении реального раствора, то есть, при приближении к 
бесконечному разбавлению, выполняются условия  

2

2 0
lim 1

m

a
→

=
2m

,  22 0
lim 1

m
γ

→
= . 

Задача. Условие. С использованием уравнения Гиббса – Дюгема 
докажите, что для растворителя (компонент 1) в бесконечно разбав-
ленном растворе выполняется закон Рауля.  
Решение. Запишем уравнение Гиббса - Дюгема для бинарного рас-
твора при постоянных Т, р:  

n1dµ1 + n2dµ2 = 0.     (11) 
Компоненты 1 и 2 находятся в равновесии со своими парами, и вы-
полняются условия фазового равновесия 

µ1 = µ1°G + RT ln p1,  µ2 = µ2°G + RT ln p2. 
Получим из них выражения дифференциалов химических потенци-
алов: 

dµ1 = RT d ln p1,   dµ2 = RT d ln p2. 
Подставим дифференциалы в уравнение Гиббса – Дюгема (11) и со-
кратим множитель RT; кроме того, разделим (11) на сумму (n1 + n2). 
В результате (11) преобразуется к виду  

x1 d ln p1 + x2 d ln p2 = 0. 
Для давления р2 справедлив закон Генри, и поэтому d ln р2 = d ln x2, 
откуда  
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x1 d ln p1 + x2 d ln x2 = 0.     (12) 

Выполним преобразования (12): 
x1 d ln p1 + x2 d ln x2 = 0 ⇒ x1 d ln p1 + d x2 = 0 ⇒ 

 x1 d ln p1 – d x1 = 0 ⇒ x1 d ln p1 = d x1 ⇒ 

 d ln p1 = d ln x1 ⇒ ln p1 = ln x1 + const ⇒ 

⇒ p1 = x1
conste . 

Постоянную conste  определим из условия, что над чистым раствори-

телем, при x1 = 1, p1 = p1*. В результате получим conste  = p1*, то есть 
в бесконечно разбавленном растворе (с очень малой концентрацией 
компонента 2), давление пара растворителя описывается законом 
Рауля p1 = x1p1*. ■ 

  Обсудим, каким образом определяется активность раствори-
теля (компонента 1), если для растворенного вещества (компонента 
2) в качестве стандартного состояния выбран бесконечно разбав-
ленный раствор единичной концентрации. Как показано выше, для 
растворителя в бесконечно разбавленном растворе выполняется за-
кон Рауля. Поэтому активность растворителя определим на основе 
этого закона, то есть, зависимость химического потенциала компо-
нента 1 от состава раствора будем описывать с помощью соотноше-
ния 

µ1 = µ1* + RT ln a1, 

где µ1* – химический потенциал в стандартном состоянии − чистый 
компонент 1 при температуре и давлении раствора (для чистого ве-
щества, ai = xi = 1).  
 Таким образом, стандартные состояния растворенных веществ 
(бесконечно разбавленный раствор единичной концентрации) и рас-
творителя (чистое вещество) выбраны по-разному. Это называется 
несимметричным выбором стандартного состояния (несиммет-

ричная нормировка). Стандартным состоянием растворенного ве-
ществ является гипотетический бесконечно разбавленный раствор 
(раствор настолько разбавленный, что взаимодействия между ча-
стицами растворенного вещества в нем отсутствуют) единичной 
концентрации, m2 = 1 или m2 = 1 моль/кг, находящийся при тех же 
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внешних условиях, что и реальный раствор. Для растворителя стан-
дартное состояние – чистое вещество при температуре и давлении 
раствора; концентрация растворителя выражается в мольных долях. 
Сравнение определений активности для растворенного вещества и 
растворителя представлено в табл. 12. 
 
Табл. 12. Определение активностей и выражения химического потен-

циала при несимметричном выборе стандартного состояния 

Растворенные вещества 2, 3, … Растворитель 1 
µ2 = µ2

Ø + RT ln a2 µ1 = µ1* + RT ln a1 
Активность а2 в шкале моляльностей 
m2, моль/кг 

Активность a1 в шкале 
мольных долей x1  

µ2
Ø − химический потенциал в стан-

дартном состоянии – в бесконечно 
разбавленном растворе единичной 
концентрации m2 = 1 моль/кг (при Т и 
р раствора) 

2 0 2
2m m→ →a  

µ1* − химический потен-
циал в стандартном состо-
янии – чистое вещество 
(x1 = 1) при Т и р раствора 
 

1 11 1→→xa x  

Расчет активности по давлению пара:  
a2 = K2

mp·p2 (предварительно нужно 
определить константу Генри) 

Расчет активности по дав-
лению пара: a2 = p2 / p2*  

 
Замечание: В последующих разделах, размерные величины m2 
(моль/кг), K2

mp (моль кг-1бар-1) и p2 (бар) и соответствующие им без-
размерные величины m2, K2

mp и p2 обозначены одинаково: m2, K2
mp 

и p2. При практических расчетах нет никакой разницы, использу-
ются ли безразмерные или численно равные им соответствующие 
размерные величины – результаты получается одинаковыми. 
 
12.3. АКТИВНОСТИ И КОЭФФИЦИЕНТЫ АКТИВНОСТИ В 

РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

Рассмотрим раствор сильного электролита с формулой 
Mν+Aν− (Mz+ – катион с зарядом z+, Az– – анион с зарядом z–, ν+ и ν− – 
число катионов и анионов в формульной единице). В растворе он 
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полностью диссоциирует, и из одной молекулы Mν+Aν− образуется 
ν+ катионов Mz+ и ν− анионов Az– 

Mν+Aν−  =  ν+Mz+  +  ν−Аz− 

    m2      ν+m2    ν−m2 
Электролит является растворенном веществом, поэтому определим 
его активность при несимметричном выборе стандартного состоя-
ния, 

µ2 = µ2
Ø + RT ln a2.     (13) 

Аналогично можно определить активности ионов  
µ+ = µ+

Ø + RT ln a+,  µ− = µ−
Ø + RT ln a−.   (14) 

Поскольку энергия Гиббса раствора не должна зависеть от того, 
рассматриваем ли мы электролит в виде формально недиссоцииро-
ванных молекул Mν+Aν−, или совокупности ν+Mz+ и ν−Аz− ионов, 
должны выполняться условия  

µ2 =  ν+µ+ + ν−µ−,   µ2
Ø =  ν+µ+

Ø + ν−µ−
Ø.  (15) 

Из выражений (13-15) вытекает соотношение между активностями 
электролита и ионов 

a2 = a aν ν+ −
+ − . 

Активности ионов только одного сорта (без противоионов) 
экспериментально определить невозможно. Поэтому при описании 
растворов электролитов широко используют среднюю ионную ак-

тивность, которая является средним геометрическим активностей 
отдельных ионов: 

( )
1

a a aν ν ν ν+ − + −+
+ −± = . 

Среднеионная активность а± и активность электролита a2 связаны 
соотношением 

а± = ( )
1

2a ν ν+ −+  

Аналогично определяют средний ионный коэффициент активности 

( )
1

ν ν ν νγ γ γ+ − + −+
+ −± = , 
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где γ+ и γ− − коэффициенты активности ионов Mz+ и Az− соответ-
ственно. 
 Концентрацию раствора электролита обычно характеризуют 
моляльностью m2. Выясним связь между m2, среднеионной актив-
ность а±, и среднеионным коэффициентом активности γ±. Следует 
учесть, что моляльности ионов связаны с m2 следующим образом: 
m+ = ν+m2, m+ = ν−m2. 

а± =( )
1

a aν ν ν ν+ − −++
−+ = ( )

1

m mν ν ν ν ν νγ γ+ + − − −++
− −+ + = 

= ( )
1

ν ν ν ν ν νγ ν γ ν+ + − − + −+
+ + − − ∙m2 = 

= ( ) ( )
1 1

ν ν ν νν ν ν νν ν γ γ+ − + −+ − + −+ +
+ − + − m2 = 

= L·γ±·m2, 

где L ≡ ( )
1

ν ν ν νν ν+ − + −+
+ − . Множитель L – это просто число, которое 

определяется формулой электролита. Например, для NaCl (1-1 элек-

тролит) L = 1, для CaCl2 (1-2 электролит) L = ( )
1
34 . 

 
12.4. ФОРМУЛЫ ДЕБАЯ-ХЮККЕЛЯ ДЛЯ РАСЧЕТА 

КОЭФФИЦИЕНТОВ АКТИВНОСТИ ИОНОВ В РАСТВОРЕ 

Как известно, активность и концентрация i-го растворенного веще-
ства связаны соотношением  

ai = γimi, 
где γi – коэффициент активности. В бесконечно-разбавленном рас-
творе (при несимметричном выборе стандартного состояния) γi = 1. 

Рассмотрим выражения химического потенциала иона в ре-
альном и соответствующем ему бесконечно-разбавленном растворе: 

μi,реал = μi
Ø + RT ln (γimi),     (16) 

μi,Б.Р. = μi
Ø + RT ln mi.    (17) 

В выражениях (16-17) используется несимметричный выбор стан-
дартного состояния; μi

Ø − это химический потенциал иона i в гипо-
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тетическом бесконечно-разбавленном растворе единичной концен-
трации, при mi = 1 моль/кг. Бесконечно-разбавленный раствор отли-
чается от реального тем, что в нем отсутствуют взаимодействия 
между частицами растворенного вещества. В теории Дебая-Хюк-
келя рассматривается только электростатическое взаимодействие 
между ионами по закону Кулона, причем в бесконечно-разбавлен-
ном растворе ион-ионные взаимодействия «выключены».  
 Химический потенциал можно определить как энергию, кото-
рая требуется для удаления частицы из системы на бесконечно 
большое расстояние от неё. Тогда разность между химическими по-
тенциалами иона в реальном и бесконечно-разбавленном растворах 
будем равна энергии электростатического взаимодействия (ΔUЭ.С.) 
рассматриваемого иона i со всеми остальными ионами в растворе,  

μi,реал − μi,Б.Р. = NAΔUЭ.С..    (18) 
С другой стороны, из формул (16-17) получаем 

μi,реал − μi,Б.Р. = RT ln γi.     (19) 
Сопоставляя выражения (18) и (19), имеем  

ln γi = NAΔUЭ.С. / (RT). 
Таким образом, для того, чтобы определить коэффициент активно-
сти иона γi, надо знать энергию ΔUЭ.С..  

Любые два иона взаимодействуют между собой по закону Ку-
лона, но при этом число таких взаимодействий в растворе чрезвы-
чайно велико. Для решения задачи определения энергии ΔUЭ.С., рас-
сматривают данный ион i (центральный ион) в электрическом поле, 
которое создает совокупность всех остальных ионов раствора (ион-

ная атмосфера). Получить выражение потенциала ионной атмо-
сферы, φи.а., в виде формулы удается только для разбавленных рас-
творов. После этого, энергию ΔUЭ.С. рассчитывают как произведе-
ние заряда центрального иона, qц.и., на потенциал ионной атмо-
сферы:  

ΔUЭ.С. = qц.и.φи.а.. 
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 В первом приближении теории Дебая-Хюккеля, рассматри-
вают настолько разбавленные растворы, что можно пренебречь раз-
мерами ионов и считать их материальными точками, и получают 
выражение энергии 

( )
2 3

13 2

0

. . 2
8

A Э С i
A

z e
N I

T

N

T k

U

R
ρ

π εε
−∆ = , 

где ρ1 – плотность растворителя в кг/м3, I = ½ ∑imiz2
i – ионная сила 

раствора, равная сумме произведений концентраций (моляльно-
стей) ионов и квадратов их зарядов, деленной на два. Тогда фор-
мула для расчета десятичного логарифма коэффициента активности 
иона имеет вид 

2lg DHi i Iz Aγ = − ,    (20) 

где zi – зарядовое число иона,  

ADH = 
( )

3
1

3 2

0

2

ln10 8
Ae N

kT

ρ
π εε⋅

 

− постоянная, которая зависит только от свойств растворителя и 
температуры. Значения постоянной ADH можно рассчитать или по-
смотреть в справочных изданиях, в водных растворах ADH ≈ 0.51 
кг1/2моль−1/2 (18 - 28 °С). 

Во втором приближении теории Дебая-Хюккеля, размером 
центрального иона не пренебрегают − его рассматриваются шар ра-
диуса ri. С учетом того, что совокупность всех остальных ионов 
представляют в виде ионной атмосферы, величина ri имеет смысл 
наименьшего возможного расстояния между ионами. Получают вы-
ражение логарифма коэффициента активности: 

2lg
1DH

i DH

i i

I
z A

rB I
γ = −

+
.    (21) 

где   

BDH = 
( )

1
1 2

0

2 Ae N

kT

ρ
εε
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– еще одна постоянная, которая зависит только от природы раство-
рителя и температуры. В водных растворах при 10 – 50 °С, BDH ≈ 
0.33 кг1/2моль−1/2Å−1.  

Задача. Условие. Исходя из выражений коэффициентов активности 
отдельных ионов (20, 21), получите формулы для среднеионных ко-
эффициентов активности согласно теории Дебая – Хюккеля.  
Решение. Среднеионный коэффициент активности электролита 

Mν+Aν− определяется выражением ( )
1

ν ν ν νγ γ γ+ − + −+
+ −± = , откуда полу-

чаем для его логарифма  

lg γ± = 
lg lgν γ ν γ

ν ν
+ + − −

+ −

+
+

.    (22) 

Подставим в соотношение (22) формулу (20) и будем иметь 

lg γ± = 
2 2

DH I
z z

A
ν ν

ν ν
+ −

+ −

+ −+−
+

.    (23) 

Заметим, что для электролита Mz+
ν+Az–

ν− всегда выполняется усло-
вие z+ν+ = |z–|ν−, и поэтому выражение (23) можно преобразовать: 

lg γ± = DH

z z
I

z z
A

ν ν
ν ν

− − + + + −

+ −

+
−

+
 ⇒ 

⇒ lg γ± = DHz z IA+ −− .    (24) 

На основе формулы второго приближения теории Дебая – 
Хюккеля (21) можно аналогично получить  

lg γ± =
1DH

DH

z z
I

A
rB I

+ −−
+

,   (25) 

если принять r+ = r– = r, где r имеет смысл минимального расстоя-
ния, на которое могут сближаться центры двух ионов в растворе. ■ 

Таким образом, среднеионные коэффициенты активности 
электролита в первом и втором приближениях теории Дебая – Хюк-
келя определяются соответственно равенствами (24) и (25).  

Большим преимуществом формул первого приближения явля-
ется то, что они не содержит каких-либо эмпирических параметров. 
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В растворах 1,1-валентных электролитов, их можно применять при 
концентрации электролита менее 0.01 М.  

Формулы второго приближения дополнительно содержат па-
раметры ri и r. Вследствие сольватации, величины ri и r не являются 
точно определенными. Обычно их подбирают из условия соответ-
ствия выражений (21, 25) экспериментальным данным. Часто ис-
пользуют упрощенные формы уравнений второго приближения. В 
них принимается, что для всех ионов и при различных температу-
рах, множитель rBDH имеет одно и то же значение, rBDH = 1 (для 
всех ионов r ≈ 3 Å), или rBDH = 1.5 (для всех ионов r ≈ 4.5 Å). Широ-
кое применение находит формула Дебая–Хюккеля–Гюнтельберга 

lg
1DHz z

I
A

I
γ + −± = −

+
. 

Уравнения второго приближения теории Дебая-Хюккеля хорошо 
согласуются с экспериментальными данными при концентрации 
электролита менее 0.1 М (для 1,1-электролита). На рис. 81 показаны 
значения среднего ионного коэффициента активности NaCl, взятые 
из справочника, и рассчитанные по уравнениям теории Дебая-Хюк-
келя. Рис. 81 ясно демонстрирует область применения теоретиче-
ских выражений коэффициентов активности. При высоких концен-
трациях электролитов, формулы первого и второго приближения 
теории Дебая-Хюккеля не соответствуют экспериментальным дан-
ным. Для исправления ситуации, в эти формулы вводят дополни-
тельные слагаемые (эмпирические поправки), которые обеспечи-
вают совпадение результатов расчета с экспериментом, и записы-
вают выражение коэффициентов активности в виде: 

lg
1DH

DH

z z
I

A
rB I

γ + −± = −
+

+ C·I + D·I2 + … 

Получила распространение формула Дэвиса 

lg
1DHz z

I
A

I
γ + −± = −

+
 + ·0.3·DH Iz z A+ − , 

справедливая при I ≤ 0.3 М. 
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Рис. 81. Зависимость среднего ионного коэффициента активности NaCl от корня 
из ионной силы (в водном растворе при 25 °С). Точки – справочные данные; ли-
нии – расчет по формулам первого и второго приближения теории Дебая - Хюк-
келя (24) и (25), rBDH = 1.45 кг1/2моль−1/2 

 
12.5. АКТИВНОСТЬ И ОСМОТИЧЕСКИЙ КОЭФФИЦИЕНТ 

РАСТВОРИТЕЛЯ В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

Рассмотрим бинарный раствор, содержащий растворитель 
(компонент 1; напр., вода), и электролит Mν+Aν− (компонент 2). Бу-
дем считать, что среднеионный коэффициент активности электро-
лита определяется формулой (24) предельного закона Дебая-Хюк-
келя. Это значит, что дальнейшие выкладки и результаты справед-
ливы для достаточно разбавленных растворов (например, для рас-
творов 1-1 электролитов с моляльностью менее 0.01 моль/кг). Для 
нахождения активности растворителя, воспользуемся уравнением 
Гиббса-Дюгема (при T, p = const)  

n1dµ1 + n2dµ2 = 0.    (26) 



Глава 12. Растворы электролитов  305 

 
Важно, что активность растворителя определена в шкале мольных 
долей с помощью выражения  

µ1 = µ1* + RT ln a1. 
Для активности электролита используется шкала моляльностей, и 
при этом  

µ2 = µ2
Ø + RT ln a2 = 

= µ2
Ø + (ν+ + ν−)RT ln (L γ± m2). 

Из уравнения (26) получаем  
n1 d ln a1 + (ν+ + ν−) n2 d ln (γ± m2) = 0.   (27) 

Рассмотрим порцию раствора, содержащую 1 кг растворителя. 
Тогда из (27) имеем  

(1000/M1) d ln a1 + (ν+ + ν−) m2 d ln (γ± m2) = 0 ⇒ 
⇒ (1000/M1) d ln a1 + (ν+ + ν−) m2 d ln γ± + (ν+ + ν−) d m2 = 0. (28) 

Проинтегрируем (28) по моляльности от 0 до m2, с учетом того, что 
при m2 = 0, a1 = 1, ln a1 = 0: 

1

1000
M

ln a1 + (ν+ + ν−)
2

0
2 ln

m

dm γ± ɶ + (ν+ + ν−)m2 = 0.  (29) 

Из (29) сразу получается общая формула для расчета осмотического 
коэффициента растворителя из среднеионного коэффициента ак-
тивности электролита: 

φ ≡ 1

2 1

1000ln
( )

a

m Mν ν+ −

−
+

= 1 + 2

2

2 0

1
ln

m

dm
m

γ± ɶ   (30) 

Далее будем использовать формулу предельного закона Дебая 
– Хюккеля (24) в виде 

ln ln10 DHz z IAγ + −± = − ⋅ . 

В формулу коэффициента активности входит ионная сила I, а инте-
грирование в (30) производится по моляльности m2. Найдем соотно-
шение между этими величинами:1 

 
1 Для электролита Mν+Aν−, числа z+, z–, ν+ и ν− связаны соотношениями z+ = ν−,  
|z–| = ν+, z+ + |z–| = ν+ + ν−. Кроме того, равны произведения z+ν+ = |z–|ν− = z+|z–| = 
ν+ν−. Для одинаковых произведений z+ν+ = |z–|ν− используем обозначение ziνi. 
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I = 
2 2

2
m z m z+ + − −+

 = 
2 2

2
z zν ν+ + − −+

m2 = 
2 i i

z
z

z ν+ −+
m2 = 

2
z z

ν ν+ −
+ −

+
m2, 

или  

m2 = 
( )

2
z zν ν+ − + −+

I. 

Определим дифференциал логарифма коэффициента активности: 

d ln γ± = 1 21
2

ln10 DHz z I dIA −
+ −− ⋅ . 

Подставим полученные выражения в (30) и проинтегрируем: 

1 2

0

( ) 1 2
ln10

2 2 ( )
1

I

DH

z z I
z z A I dI

I z z
ϕ

ν ν
ν ν

+ − + − −
+ −

+ − + −

+
− ⋅ ⋅

+
=  = 

= 1 1 2

0

ln10

2

I
DHz z A

I dI
I

+ −⋅
−  =  

= 1 ln10
3
DHA

z z I+ −− ⋅ .    (31) 

Формула (31) позволяет вычислить осмотический коэффициент рас-
творителя в разбавленном растворе электролита (концентрация 
электролита такова, что справедлив предельный закон Дебая-Хюк-
келя). Активность растворителя можно определить из соотношения  

ln a1 = −φ(ν+ + ν−)m2M1/1000.   (32) 

Задача. Условие. Рассчитайте среднеионный коэффициент активно-
сти электролита, активность и осмотический коэффициент раство-
рителя в водном растворе NaCl с концентрацией 0.01 моль/кг при 
25 °С.  
Решение. Концентрация, указанная в условии, соответствует верх-
ней границе области применимости предельного закона Дебая-
Хюккеля. Воспользуемся этим законом. Имеем ADH = 0.51 
кг1/2моль−1/2, I = 0.01 моль/кг,  

lg DH IAγ± = − = −0.51·0.1 = −0.051,  γ± = 0.889. 

Осмотический коэффициент рассчитываем по формуле (31):  
φ = 1 – 2.3026·0.051/3 = 0.961. 
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Активность растворителя получаем из формулы (32), где M1 = 18 
г/моль:  

ln a1 = −3.46 × 10−4,  a1 = 0.99965. ■ 
 

12.6. ХИМИЧЕСКИЕ РАВНОВЕСИЯ В РАСТВОРАХ 

ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

12.6.1. Электрохимический потенциал и уравнение изотермы 

химической реакции. Как известно, одна из форм фундаменталь-
ного уравнения Гиббса (комбинации I-го и II-го законов термодина-
мики) имеет вид  

dG = –SdT + Vdp + ∑µidni 
Это уравнение справедливо для равновесных процессов в системе, 
которая может совершать только работу расширения и обмени-
ваться веществом с окружающей средой. В том случае, когда си-
стема содержит заряженные частицы, работа переноса вещества 
представляется равенством  

δWʹ = ∑(µi + ziFφ)dni, 
где μi – химический потенциал i-й частицы, zi – её зарядовое число, 
F – постоянная Фарадея, φ – электрический потенциал раствора, где 
находятся частицы. Отметим, что постоянная Фарадея равна заряду 
1 моль электронов, F = eNA = 96485 Кл моль−1, где е = 1.6022 × 10–19 
Кл – заряд одного электрона.  

В фундаментальном уравнении для системы, содержащей за-
ряженные частицы, это приводит к появлению еще одного слагае-
мого (F ∑ziφdni), и оно приобретает вид 

dG = –SdT + Vdp + ∑µidni + F∑ziφdni = 

= –SdT + Vdp + ∑(µi + ziFφ)dni.     (33) 
 Множитель перед dni в фундаментальном уравнении (33) 
называется электрохимическим потенциалом заряженных частиц 
сорта i. Таким образом, электрохимический потенциал определя-
ется выражением  

͞μi = μi + ziFφ. 
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Электрохимический потенциал является частной производной энер-
гии Гиббса по числу молей частиц k при постоянстве Т, р и числа 
молей остальных компонентов: 

͞μi =
, ,i

j iT P n

G

n
≠

∂
∂

 . 

В химических процессах с участием заряженных частиц, элек-
трохимический потенциал играет такую же роль, как химический 
потенциал для незаряженных частиц. Например, если в растворе 
протекает химическая реакция между ионами A, B и Z,  

A + B ⇄ Z, 
то условие химического равновесия (при T, p = const) записывается 
в виде равенства электрохимических потенциалов исходных ве-
ществ и продуктов:  

 ͞μA + ͞μB = ͞μZ.  
Следует отметить, что для любой гомогенной химической ре-

акции с участием заряженных частиц всегда имеет место равенство 
сумм зарядов исходных веществ и продуктов, и поэтому условие 
химического равновесия всегда преобразуется в равенство химиче-

ских потенциалов исходных веществ и продуктов. Для упомянутой 
реакции  

μA + zAFφ + μB + zBFφ = μZ + zZFφ. 
В силу закона сохранения электрического заряда (zA + zB = zZ) вы-
полняется равенство zAFφ + zBFφ = zZFφ, то есть слагаемые ziFφ 
уничтожатся. В результате условие химического равновесия примет 
вид: 

μA + μB = μZ. 
Например, для реакции НСО3

– ⇄ Н+ + СО3
2– :  

μНСО3– – 1Fφ = μН+ + 1Fφ + μСО32– – 2Fφ   ⇒ 

⇒   μНСО3– = μН+ + μСО32– . 
То же самое справедливо для гетерогенных реакций, которые 

не сопровождаются протеканием электрического тока между фа-
зами. Например, для растворения малорастворимой соли,  
AgCl(тв.) ⇄ Ag+(aq) + Cl–(aq): 



Глава 12. Растворы электролитов  309 

 
μAgCl = μAg+ + 1Fφ + μСl– – 1Fφ ⇒ μAgCl = μAg+ + μСl– . 
Таким образом, если в растворе имеет место химическое рав-

новесие 
aA + bB ⇄ yY + zZ,    (34) 

то из условия равенства электрохимических или химических потен-
циалов продуктов и реагентов при равновесии можно получить 
уравнение изотермы химической реакции  

ΔrG° = – RT ln K, 
где ΔrG° – стандартная энергия Гиббса реакции (34), 

ΔrG° ≡ yμY° + zμZ° – aμA° – bμB°   = 
=   y∆f G°Y + z∆f G°Z – a∆f G°A – b∆f G°B, 

K =  – её термодинамическая константа равновесия, 

ai – активности участников реакции. 
12.6.2. Использование справочных термодинамических данных 

для расчета равновесного состава водных растворов. В справоч-
ной термодинамической литературе (например, справочники «Тер-
мические константы веществ», «The NBS tables of chemical thermo-
dynamic properties») приводятся значения термодинамических вели-
чин не только для твердых тел, жидкостей и газов, но и для различ-
ных веществ (в том числе ионов) в водном растворе. При этом тер-
модинамические свойства ионов (энтальпия и энергия Гиббса обра-
зования, энтропия, теплоемкость) определены при условии, что для 
иона водорода в стандартном состоянии при любой температуре 
они равны нулю:  

Δf HØ(H+,aq) = 0,  Δf GØ(H+,aq) = 0,  SØ(H+,aq) = 0,  CP
Ø(H+,aq) = 0. 

Для растворенных веществ в водном растворе приняты следу-
ющие стандартные состояния:  
неэлектролиты и отдельные ионы – бесконечно-разбавленный рас-
твор с моляльностью растворенного вещества 1 моль/кг;  
электролиты – бесконечно разбавленный раствор со средней ион-

ной моляльностью электролита Mν+Aν− ( )
1

m m mν ν ν ν+ − + −+
+ −± =  = L·m2 

y z
Y Z
a b
A B

a a

a a
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= 1 моль/кг, причем электролит полностью диссоциирован на ионы.  
Эти стандартные состояния является гипотетическим, в частности, 
реальные растворы электролитов с моляльностью 1 моль/кг обнару-
живают сильные отклонения от свойств бесконечно разбавленных 
растворов.  

Следствием такого выбора стандартного состояния является 
то, что концентрации, которые мы получаем при расчете равновес-
ного состава растворов на основе справочных термодинамических 
данных, оказываются выражены в единицах моляльности. При этом 
в разбавленных водных растворах моляльность (моль/кг) и моляр-
ность (моль/л) практически равны друг другу. Далее рассмотрим 
примеры решения типовых задач. Необходимые термодинамиче-
ские величины будем брать из справочника «The NBS tables of 
chemical thermodynamic properties». 

Задача. Условие. Стандартные энергии Гиббса образования ионов 
Cl– и Na+ в водном растворе имеют значения Δf GØ

298(Cl–,aq) = –
131.228 кДж/моль, Δf GØ

298(Na+,aq) = –261.905 кДж/моль. Чему 
равны соответствующие величины для HCl и NaCl в водном рас-
творе?  
Решение. Стандартное состояние HCl(aq) и NaCl(aq) – это растворы 
с моляльностью 1 моль/кг, в котором электролиты полностью дис-
социированы на ионы. Поэтому стандартные термодинамические 
функции HCl(aq) и NaCl(aq) равны сумме аналогичных величин для 
ионов в водном растворе: 

Δf GØ
298(НCl,aq) = Δf GØ

298(Н+,aq) + Δf GØ
298(Cl–,aq) = 

= –131.228 кДж/моль, 
Δf GØ

298(NaCl,aq) = Δf GØ
298(Na+,aq) + Δf GØ

298(Cl–,aq) = 
= –393.133 кДж/моль. ■ 

Задача. Условие. Рассчитайте растворимость молекулярного кисло-
рода О2 в воде, находящейся в контакте с атмосферным воздухом 
при 25 °С, если стандартная энергия Гиббса образования О2 в вод-
ном растворе Δf GØ

298(О2,aq) = 16.4 кДж/моль, стандартная энергия 
Гиббса образования газообразного О2 равна нулю. 
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Решение. Процесс растворения кислорода в воде представим как 
химическую реакцию 

О2(газ) ⇄ О2(aq).    (35) 
С учетом того, что в стандартных состояниях давление газа равно 1 
бар, концентрация растворенного вещества равна 1 моль/кг, давле-
ние О2 выразим в бар, его концентрацию в растворе – в единицах 
моляльности. Тогда константа равновесия процесса (35) представ-
ляет собой константу Генри K2

mp и выражается следующим обра-
зом: 

K2
mp = m(O2,aq) / p(O2,газ). 

Величину K2
mp можно рассчитать по уравнению изотермы химиче-

ской реакции  
K2

mp = exp (–[Δf GØ
298(О2,aq) – Δf GØ

298(О2,газ)]) / RT ) = 
= exp (–16400 / (8.3145∙298.15)) = 1.34 × 10–3. 

Парциальное давление кислорода в атмосферном воздухе  
p(O2,газ) = 0.2 бар, его концентрация в воде, контактирующей с воз-
духом m(O2,aq) = K2

mpp(O2,газ) = 2.68 × 10–4 моль/кг. 
Сравним концентрации О2 в воздухе и в воде. Концентрацию 

в воздухе оценим по уравнению состояния идеального газа. В воз-

духе С(О2) = 2 )O ,( газ

RT

p
= 

5

8.3145 298.15
0.2 10

⋅
⋅

= 8.07 моль/м3 = 

= 8.07 × 10–3 моль/л. 
В воде С(О2) = 2.68 × 10–4 моль/л – примерно в 30 раз меньше, чем в 
окружающем воздухе.  ■ 

Задача. Условие. Рассчитайте произведение растворимости и рас-
творимость PbCl2 в воде при 25 °С, если известны стандартные 
энергии Гиббса образования Δf GØ

298(PbCl2,кр.) = –314.10 кДж/моль, 
Δf GØ

298(Pb2+,aq) = –24.43 кДж/моль, Δf GØ
298(Cl–,aq) = –131.228 

кДж/моль. 
Решение. Процесс растворения PbCl2 в воде можно представить в 
виде химической реакции  

PbCl2 (кр.) ⇄ Pb2+(aq) + 2Cl–(aq).    (36) 
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Константа равновесия реакции (36) называется произведением рас-

творимости (ПР). Согласно термодинамическому закону действу-
ющих масс, произведение растворимости можно записать следую-
щим образом: 

ПР = 
2

2

2

ClPb

PbCl

aa

a
−+ . 

Следует отметить, что активности aPb2+ и aCl– определены при 
несимметричном, а активность aPbCl2 – при симметричном выборе 
стандартного состояния. Так как PbCl2 (кр.) образует чистую твер-
дую фазу, её активность по определению равна единице, aPbCl2 ≡ 1. 
Выражение произведения растворимости примет вид:   

ПР = aPb2+∙(aCl–)2 = γ+∙(γ–)2mPb2+(mCl–)2 = (γ±)3 mPb2+(mCl–)2.  (37) 
где γ+ и γ– – коэффициенты активности катионов и анионов, γ± – 
среднеионный коэффициент активности электролита PbCl2.  

Стандартная энергию Гиббса реакции (36) имеет значение  
∆36G° = Δf GØ

298(Pb2+,aq) + 2Δf GØ
298(Cl–,aq) – Δf GØ

298(PbCl2,кр.) = 
= 27.214 кДж/моль. 

Произведение растворимости PbCl2 рассчитываем по уравнению 
изотермы химической реакции  

ПР = exp (–∆36G°/RT) = exp (–27214 / (8.3145∙298.15)) = 1.71 × 10–5. 
Сначала выполним расчет растворимости при допущении, что 

насыщенный раствор хлорида свинца ведет себя как бесконечно 
разбавленный, и коэффициенты активности ионов равны единице:  

ПР = mPb2+(mCl–)2. 
Обозначим для насыщенного раствора PbCl2 mPb2+ = s. Тогда в соот-
ветствии со стехиометрическим уравнением процесса растворения 
mCl– = 2s, и выражение произведения растворимости (37) таково:  

ПР = 4s3. 
Отсюда растворимость PbCl2    

s = (ПР/4)1/3 = 0.016 моль/кг ≈ 0.016 М.  (38) 
 Полученный результат показывает, что растворимость хло-
рида свинца не очень мала. Поэтому более правильно выполнять 
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расчет с учетом того, что раствор не является бесконечно разбав-
ленным. Среднеионный коэффициент активности PbCl2 оценим по 
формуле Дебая – Хюккеля – Гюнтельберга 

2 0.51
lg

1
I

I
γ±

⋅ ⋅= −
+

. 

Ионная сила выражается через растворимость s следующим обра-
зом:  

I = ½(4∙mPb2+ + mCl–) = ½(4s + 2s) = 3s. 
Произведение растворимости представляется равенством  

ПР = (γ±)3 mPb2+(mCl–)2, 
откуда получаем уравнение для расчета растворимости  

1.71 × 10–5 = 
6 0.51 3

1 310
s

s
⋅ ⋅−

+ ∙ 4s3. 
Решим уравнение численно и получим значение растворимости  

s = 0.0274 моль/кг ≈ 0.0274 М 
Оно значительно отличается от величины (38), полученной при до-
пущении γ± = 1. Таким образом, расчет растворимости PbCl2 необ-
ходимо выполнять с учетом того, что коэффициенты активности 
ионов существенно отклоняются от единицы. ■ 

Задача. Условие. Рассчитайте константу диссоциации, степень дис-
социации и рН водного раствора уксусной кислоты с моляльностью 
m2 = 0.1 моль/кг при 25 °С, если известны стандартные энергии 
Гиббса образования Δf GØ

298(СН3СООН,aq) = –396.46 кДж/моль,  
Δf GØ

298(СН3СОО–,aq) = –369.31 кДж/моль, Δf GØ
298(Н+,aq) = 0.  

Решение. Степень диссоциации равна числу продиссоциировавших 
молекул, отнесенному к исходному числу молекул кислоты НА в 
растворе. На основе стехоиметрического уравнения реакции диссо-
циации уксусной кислоты, концентрации (моляльности) НА, Н+, А– 
в растворе можно выразить следующим образом: 

НА ⇄ Н+ + А– 
(1–α)m2  αm2  αm2 

Величину константы диссоциации рассчитаем по уравнению 
изотермы химической реакции 
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Ka = exp (–[Δf GØ

298(СН3СОО–,aq) – Δf GØ
298(СН3СОО–,aq)]) / RT ) = 

= exp (–27150 / (8.3145∙298.15)) = 1.752 × 10–5.  (39) 
Константа равновесия выражается через концентрации (моляльно-
сти) следующим образом: 

Ka = H A

HA

a a

a
+ −  = H A

HA HA

m m

m

γ γ
γ

+ − + −  = γ±
2

2

1
α

α−
m2,  (40) 

где аi – активности , γi – коэффициенты активности соответствую-
щих частиц, α – степень диссоциации, m2 – стехиометрическая мо-
ляльность раствора кислоты. Для недиссоциированных молекул мы 
приняли γНА = 1.  

Для расчета среднеионного коэффициента активности (γ±
2 = 

γ+γ–) используем теорию Дебая – Хюккеля. Ионная сила раствора 
определяется выражением  

I = (m+ + m–)/2 = (αm2 + αm2)/2 = αm2. 
Поскольку уксусная кислота – слабая, ионная сила её раствора не-
велика. Поэтому коэффициенты активности определяем по пре-
дельному закону Дебая – Хюккеля  

lg DH IAγ± = − = –0.51 2mα .    (41) 

 Объединим соотношения (39-41), и получим уравнение для 
степени диссоциации 

Ka = 
2

22 0.51
10

1
mα α

α
− ⋅ ⋅

−
m2 ⇒ 

⇒  1.752 × 10–5 = 
2

02 0. .151 0.1
10

1
α α

α
− ⋅ ⋅ ⋅⋅

−
. 

Решаем его численно и получаем α = 0.0137.  
Отсюда mН+ = αm2 = 0.00137 моль/кг.  
Коэффициенты активности иона Н+ рассчитываем по предельному 
закону Дебая – Хюккеля,  

γ+ = 0.001370.5110− = 0.957. 
рН раствора уксусной кислоты  

рН = – lg aH+ = – lg (0.957∙0.00137) = 2.88.  ■ 
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