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Введение 

 

Системы, состоящие из нескольких взаимодействующих тел, изучает 

наука, называемая механикой. Но когда таких тел очень много, механика 

оказывается не способна практически предсказать поведение и свойства по-

добных систем. Такие системы изучаются теоретически в разделе, называе-

мом статистической физикой. Число тел в изучаемых системах при этом 

имеет порядок числа Авогадро NA. Число Авогадро представляет число мо-

лекул в моле вещества. Оно составляет (6,02252±0,00028)×10
23

 моль
-1

. Объ-

ем, занимаемый системой тел, составляет при этом макроскопическую вели-

чину. Например, объем моля жидкой воды занимает приблизительно 18 см
3
. 

Поэтому каждое из тел, составляющих систему, имеет очень маленький 

размер. Оно представляет из себя микроскопическую частицу. Таким обра-

зом, макроскопические системы состоят из огромного числа частиц. Итак, 

под системой в статистической физике понимается выделенная каким-то об-

разом совокупность частиц, число которых огромно. Это может быть сово-

купность атомов, молекул, ионов, электронов, фотонов. Это может быть со-

вокупность «фиктивных» частиц, например, вакансий в кристалле. Это мо-

жет быть совокупность квазичастиц в твердом теле, то есть элементарных 

возбуждений, например, фононов. 

Если рассматривать систему сферически симметричных частиц с по-

зиций классической механики, то состояние такой системы можно задать, 

задав значения всех динамических переменных, то есть координат и им-

пульсов всех частиц системы в определенный момент времени. Если бы это 

можно было сделать с абсолютной точностью, то, в принципе, на основании 

законов классической механики можно было бы предсказать дальнейшую 

динамическую эволюцию системы во времени. Мы имели бы здесь дело с 

ситуацией, которую философы называют лапласовским детерминизмом.  

Задание значений всех динамических переменных в обсуждаемом 

случае определяет микроскопическое состояние системы. Однако фактиче-

ски невозможно задать микроскопическое состояние макроскопической сис-

темы и предсказать динамическую эволюцию этой системы. В статистиче-

ской физике значения динамических переменных рассматриваются как слу-

чайные величины. Можно рассматриватьлишь законы распределения этих 

величин. Под влиянием рассматриваемых величин формируются другие ве-

личины, являющиеся характеристиками всей макроскопической системы. 

Эти величины называются макроскопическими характеристиками. К этим 

величинам можно применить соображения теории вероятностей и, в частно-
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сти, закон больших чисел. Смысл этого закона состоит в том, что, если слу-

чайная величина  формируется под влиянием очень большого числа случай-

ных факторов, влияние каждого из которых на случайную величину равно-

мерно мало, то эта случайная величина будет принимать практически посто-

янное значение, то есть окажется практически не случайной. В силу того, 

что макроскопическая система состоит из огромного числа частиц, макро-

скопические величины являются определенными не случайными характери-

стиками системы. 

Здесь система сферически симметричных частиц, подчиняющихся за-

конам классической механики, рассматривалась лишь в качестве простого 

примера. В реальных системах частицы могут взаимодействовать между со-

бой по сложным законам. Силовые поля частиц могут не обладать сфериче-

ской симметрией. Потенциал взаимодействия между частицами может зави-

сеть не только от расстояния между центрами частиц, но и от углов. Такое 

взаимодействие называется нецентральным. Может иметь место многочас-

тичное взаимодействие. В общем случае микроскопические частицы подчи-

няются законам не классической, а квантовой механики, и микроскопическое 

состояние определяется набором значений квантовых чисел. Однако в любом 

случае для макроскопической системы формируется набор макроскопических 

характеристик. Рассматривая законы распределения микроскопических пере-

менных, статистическая физика приводит к формулам, выражающим макро-

скопические характеристики системы через величины, характеризующие 

микроскопические частицы и их взаимодействие. К таким величинам отно-

сятся, например, массы молекул, их моменты инерции, жесткости межатом-

ных связей, дипольные моменты молекул, поляризуемости молекул, заряды 

ионов, потенциалы межатомного взаимодействия и так далее.  

Рассмотрим теперь макроскопические характеристики системы в от-

рыве от микроскопической структуры системы и законов движения и взаи-

модействия частиц, составляющих систему. Такое рассмотрение является 

предметом науки термодинамики. В теоретическом плане термодинамика 

является макроскопическим аспектом статистической физики. Статистиче-

ская физика является, в основном, теорией тепловых явлений. Таким обра-

зом, термодинамика – макроскопическая теория тепловых явлений. Макро-

скопические величины, рассматриваемые в термодинамике, называются 

термодинамическими величинами. Задачей термодинамики является уста-

новление связей между различными термодинамическими величинами. 

Полное обоснование понятия и законы термодинамики находят в рамках 

статистической физики и квантовой механики. Однако оказалось возмож-
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ным представить основные законы термодинамики в виде нескольких по-

стулатов без ссылки на какие-либо другие разделы физики. Логически со-

вершенная аксиоматика термодинамики была построена в 1912 году мате-

матиком Каратеодори. Но физическая сторона вопроса определяется тремя 

началами термодинамики, образующими теоретическую основу этой науки. 

Эта основа разработана, в основном, в течение 19 века в работах Карно, 

Клапейрона, Джоуля, Майера, Гельмгольца, Кельвина, Клаузиуса и Гиббса. 

Разработка основ термодинамики закончена в начале 20 века в работах 

Нернста. Обоснование термодинамики с позиций статистической физики 

дано в работах Максвелла, Больцмана и Гиббса.  

Под тепловыми явлениями понимаются явления, связанные с нагрева-

нием и охлаждением физических тел. При нагревании тела расширяются и 

способны совершить механическую работу. Изобретение Уаттом парового 

двигателя в последней четверти 18 века безусловно стимулировало разра-

ботку теории тепловых явлений. Однако понятие тепловых явлений включа-

ет в себя и химические явления, связанные с выделением и поглощением те-

пла. Примерами являются экзотермические и эндотермические химические 

реакции. Выделение тепла при сгорании топлива играло и играет огромную 

роль в жизни человечества. Нагревание и охлаждение исходных реагентов и 

продуктов реакций изменяет скорость и направление химических процессов.  

Можно выделить два направления в термодинамике, имея в виду ее 

основные приложения. Во-первых, это техническая термодинамика. В сферу 

интересов технической термодинамики  попадает преобразование теплоты в 

механическую работу и обратное преобразование. Техническая термодина-

мика представляет интерес для инженеров в области двигателестроения и 

эксплуатации тепловых двигателей, в частности, паровых котлов и паровых 

турбин, а также в области промышленной теплоэнергетики. Техническая 

термодинамика интересна специалистам, конструирующим и эксплуати-

рующим холодильные установки. Другим направлением в термодинамике 

является химическая термодинамика. Основным предметом изучения хими-

ческой термодинамики являются химические равновесия. Химическая тер-

модинамика представляет интерес для химиков и инженеров, чья работа 

связана с различными химическими и, в частности, металлургическими тех-

нологиями. Химическая термодинамика представляет собой важнейший 

раздел физической химии. Важным разделом химической термодинамики 

является термохимия, изучающая тепловые эффекты химических реакций. 

Химическая термодинамика изучает системы, состоящие из огромного 

числа частиц различных сортов. Обычно число сортов частиц ограничено. 
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Говоря конкретнее, имеем всего несколько сортов частиц. Частицы одного 

сорта или нескольких сортов можно объединить под названием молекул оп-

ределенного вещества. С макроскопической точки зрения, системы, изучае-

мые в химической термодинамике, состоят из одного или нескольких ве-

ществ. Примером системы, состоящей из одного вещества, является вода 

H2O. Другим примером можно считать кристалл поваренной соли NaCl. Фак-

тически этот кристалл состоит из катионов Na
+
 и анионов , занимающих 

узлы катионной и анионной подрешеток, составляющих решетку кристалла. 

Группируя мысленно ионы Na
+
 и  в молекулу NaCl, можно говорить, что 

система состоит из одного вещества. Конечно, о молекуле NaCl можно гово-

рить довольно условно. Фактически молекулой в данном случае является весь 

кристалл, так как под молекулой обычно понимается множество частиц, 

удерживаемых вместе химическими связями. Иногда вместо термина «моле-

кула NaCl» использует термин «формульная единица». 

Рассмотрим пример системы, состоящей из двух веществ. Таким при-

мером является раствор поваренной соли в воде, состоящий из молекул H2O 

и ионов Na
+
 и . Группируя мысленно ион Na

+
 и ион , можно сказать, 

что система состоит из веществ H2O и NaCl. 

Под молем вещества теперь будем понимать количество вещества, со-

держащее число Авогадро NA формульных единиц этого вещества. Наибо-

лее адекватной мерой количества вещества является число молей этого ве-

щества в системе. Вещества, составляющие систему, количества которых 

можно задать независимо друг от друга, будем называть компонентами сис-

темы. Например, система, состоящая из молекул H2O, – однокомпонентная 

система. Водород и кислород, входящие в молекулу воды, нельзя рассмат-

ривать как различные компоненты, так как количество атомов кислорода 

строго вдвое меньше количества атомов водорода. Другой пример: раствор 

кислорода в воде является двухкомпонентной системой H2O-O2. Двухком-

понентные системы часто называют бинарными. Систему, состоящую из 

компонентов А, В, С и Д, называют системой А-В-С-Д. Например, в быту и 

в промышленности широко используются нержавеющие стали системы Fe-

Cr-Ni, то есть состоящие из железа, хрома и никеля. 

Системы, рассматриваемые в химической термодинамике, могут быть 

однородными (гомогенными) и неоднородными (гетерогенными). Здесь име-

ется в виду макроскопическая пространственная однородность. Рассмотрим, 

например, идеальный монокристалл какого-либо металла, не содержащий ка-

ких-либо дефектов структуры. В масштабах порядка размера атома эта струк-
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тура не является микроскопически однородной, так как в кристаллической 

решетке можно выделить позиции, называемые узлами решетки, и позиции, 

называемые междоузлиями. Однако в макроскопических масштабах рассмат-

риваемая структура является однородной. В качестве другого примера приве-

дем монокристалл твердого раствора системы А-В. Взаимодействие между 

атомами сортов А и В в твердом растворе приводит к тому, что вероятность 

найти атом В на некотором определенном расстоянии от атома А зависит от 

этого расстояния. Это явление называется ближним порядком. Поэтому в 

рассматриваемой системе имеет место микроскопическая неоднородность. 

Однако ближний порядок быстро убывает с увеличением межатомного рас-

стояния. Поэтому ближний порядок не нарушает макроскопическую одно-

родность структуры твердого раствора системы А-В.  

Примером макроскопически неоднородной системы может служить 

однокомпонентная система, состоящая из воды. Пусть, например, имеем 

жидкую воду, покрытую слоем льда. Или имеем жидкую воду и над ней во-

дяной пар. Например, можно представить ситуацию, когда сосуществуют 

лед, вода и водяной пар. Лед, вода и водяной пар представляют собой одно-

родные части неоднородной системы. Макроскопически однородная часть 

неоднородной системы называется фазой. Система в определенном   макро-

скопическом состоянии может состоять из одной или нескольких фаз. Каж-

дая фаза может содержать один, два или несколько компонентов, то есть 

быть однокомпонентной, бинарной или многокомпонентной. 

Рассмотрим в качестве примера основные фазы, взаимодействующие в 

электросталеплавильном процессе. Таких фаз три. На подине печи находит-

ся металлическая ванна. Она представляет собой жидкий раствор железа, 

легирующих элементов и других полезных и вредных примесей. Над метал-

лической ванной находится жидкий шлак, являющийся раствором окислов 

CaO, SiO2, FeО и других. Выше шлаковой фазы находится газовая фаза, ос-

новными компонентами которой являются азот и кислород. 

В качестве другого примера приведем фазы, которые могут существо-

вать в системе Fe-C: 

1. Жидкий раствор углерода в железе; 

2. Твердый раствор углерода в железе с кристаллической решеткой 

типа ОЦК (объемно центрированная кубическая решетка), называемый фер-

ритом; 

3. Твердый раствор углерода в железе с кристаллической решеткой 

типа ГЦК (гранецентрированная кубическая решетка), называемый аустени-

том; 
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4. Графит; 

5. Цементит (соединение Fe3C); 

6. Определенным образом упорядоченный твердый раствор углерода 

в железе с искаженной кристаллической решеткой типа ОЦК, называемый 

мартенситом. 

Различные фазы системы могут находиться в различном агрегатном 

состоянии: жидком, твердом, газообразном. Это видно из приведенного вы-

ше примера, где рассматривалась однокомпонентная система – H2O. В сис-

теме могут существовать несколько твердых фаз. Это видно из примера с 

системой Fe-C. В системе могут существовать более одной жидкой фазы. 

Различные фазы отличаются друг от друга агрегатным состоянием и кри-

сталлической структурой. Однако даже в рамках одного и того же агрегат-

ного состояния и одной и той же кристаллической структуры могут сущест-

вовать различные фазы, отличающиеся друг от друга составом.  

Пусть фаза состоит из n компонентов. Пронумеруем различные ком-

поненты натуральными числами 1, 2, 3, … , n. Пусть фаза содержит Ni молей 

i-го компонента. Пусть  

.

 
Тогда отношение   называется мольной долей i-го компонента.  

Очевидно, что 

.

 
Задав мольные доли компонентов для i=2,3,4, … , n, однозначно находим 

мольную долю первого компонента: 

.

 
Таким образом, конечная последовательность значений мольных долей 

компонентов (c2, c3, … , cn) определяет состав фазы.  

Особый интерес представляют фазы, называемые растворами. Под 

растворами будем понимать фазы переменного состава, содержащие более 

одного компонента. Состав раствора определяется концентрациями его ком-

понентов. Очень удобным способом выражения концентраций являются 

мольные доли. Существуют и другие способы выражения концентраций. 

Можно рассматривать растворы одной системы, но различного состава. При 
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этом концентрации компонентов раствора ci следует рассматривать как пе-

ременные величины. 

Рассмотрим фазу, которую часто называют раствором компонентов A 

и B эквиатомного состава, то есть пусть мольные доли каждого из компо-

нентов равны (cA = cB = 0,5). Пусть этот раствор является упорядоченным. 

Под этим понимается следующее. Кристаллическая решетка раствора пред-

ставляет две вставленные друг в друга одинаковые подрешетки. При этом 

узлы одной подрешетки заняты преимущественно атомами компонента A, а 

узлы другой подрешетки заняты преимущественно атомами компонента B. 

Мольная доля атомов компонента A и мольная доля атомов компонента B в 

одной из подрешеток называются числами заполнения соответствующей 

подрешетки атомами компонентов A и B соответственно. Пусть число узлов 

кристаллической решетки равно суммарному числу атомов компонентов  A 

и B. Таким образом, состав рассматриваемой фазы совпадает с составом со-

единения AB стехиометрического состава. Так как состав рассматриваемой 

фазы фиксированный, а не переменный, то такую фазу ошибочно называть 

раствором. Такая фазы должна рассматриваться как химическое соединение 

переменной структуры. A и B нельзя рассматривать как компоненты, а мож-

но рассматривать только как сорта атомов. Под упорядоченным твердым 

раствором понимается фаза переменного состава, числа заполнения различ-

ных подрешеток которой атомами хотя бы одного компонента различны. 

Эти числа заполнения зависят от состава сплава и внешних условий. 

В общем случае кристаллическая решетка упорядоченного твердого 

раствора может состоять из нескольких подрешеток. Число компонентов 

упорядоченного раствора может быть больше двух. В природе распростра-

нены упорядоченные твердые растворы, близкие по составу к соединению 

AmBn, где m и n – натуральные числа. Эти растворы существуют в узкой об-

ласти составов, близких к стехиометрическому. Такие фазы часто рассмат-

риваются в металловедении и в физике металлов. Компоненты этих фаз яв-

ляются металлами, а фазы называются интерметаллидами. Примером ин-

терметаллида служит фаза Ni3Al, широко применяемая в качестве упроч-

няющей фазы в жаропрочных сплавах на никелевой основе. В кристалличе-

ской решетке таких фаз могут быть растворены и другие металлы.  

Упомянем также фазу, называемую вюститом. Это упорядоченный 

твердый раствор железа и кислорода переменного нестехиометрического 

состава, близкий по составу к оксиду FeO. 

В начальный период развития атомно-молекулярного учения в химии 

Бертолле считал, что химические соединения могут иметь переменный со-
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став, тогда как Дальтон имел противоположную точку зрения. В начале 20 

века Курнаков называл фазы постоянного состава дальтонидами, а фазы пе-

ременного состава бертоллидами. Очевидно, что упорядоченные твердые 

растворы относятся к бертоллидам.  

В упорядоченных твердых растворах какая-то подрешетка может со-

держать значительное число вакантных узлов. К таким растворам иногда 

применяется термин «твердые растворы вычитания». 

Растворы играют чрезвычайно большую роль в природе. Достаточно 

упомянуть атмосферу Земли и воды Мирового океана. Без растворов немыс-

лима жизнь флоры и фауны на нашей планете, а также жизнь человека. Рас-

творы участвуют в процессах гидротермального синтеза минералов. С древ-

нейших времен растворы используются в быту. Трудно переоценить роль 

растворов в медицине. Велика роль растворов и в современных технологиях. 

Выше были приведены примеры, иллюстрирующие роль жидких и твердых 

растворов в металлургии. Поэтому растворы представляют интерес для ши-

рокого круга специалистов в области физики, химии, биологии, медицины, 

геологии, а также в области технических наук. Теория растворов является 

очень важным разделом физической химии. Ряд важных свойств растворов 

рассматривает химическая термодинамика. Эти свойства называются термо-

динамическими. 

Заключительное замечание сделаем о терминах «коллоидный раствор» 

и «истинный раствор». Коллоидные растворы изучает коллоидная химия. К 

коллоидным растворам относятся золи, гели и суспензии. Коллоидные рас-

творы не являются истинными растворами. Это двухфазные системы, при-

чем одна из фаз находится в диспергированном состоянии. Природа колло-

идных растворов, в основном, связана с поверхностными явлениями. В на-

стоящем пособии коллоидные растворы не рассматриваются. Рассматрива-

ются лишь истинные растворы. 

 



 12 

1. Основные законы термодинамики 

 

1.1. Основные термодинамические переменные 

 

В основе термодинамики лежат понятия обратимого процесса и со-

стояния термодинамического равновесия. Очевидно, что динамические пе-

ременные системы изменяются во времени, то есть система претерпевает 

динамическую эволюцию. Усредненные макроскопические характеристики 

системы также при этом будут изменяться. Таким образом, система участву-

ет в некотором макроскопическом процессе. Рассмотрим обратимые и необ-

ратимые процессы. Обратимыми называются процессы, совершающиеся 

бесконечно медленно во времени. Все остальные процессы называются не-

обратимыми. Само понятие времени существует благодаря существованию 

необратимых процессов в природе. Более того, все реальные процессы в 

природе необратимы. Всѐ имеет свой конец. Обратимые процессы сущест-

вуют только в теории. Однако многие процессы протекают достаточно мед-

ленно относительно выбранных масштабов времени. Масштабы времени 

при рассмотрении различных явлений выбираются разными: масштабы, свя-

занные с продолжительностью человеческой жизни; исторические масшта-

бы, геологические масштабы, астрономические масштабы и так далее. Яв-

ления микромира рассматриваются в совершенно иных масштабах времени, 

соизмеримых, например, с периодом колебания атомов. Достаточно медлен-

ные процессы в теории могут рассматриваться как квазистатические или об-

ратимые. 

Макроскопические состояния, через которые проходит система, со-

вершающая обратимый процесс, называются состояниями термодинамиче-

ского равновесия. Состояния, не являющиеся состояниями термодинамиче-

ского равновесия, называются неравновесными состояниями. Система мо-

жет перейти из неравновесного состояния в равновесное в результате опре-

деленного процесса. Практически можно считать, что для этого потребуется 

достаточно большой, но конечный промежуток времени, называемый вре-

менем релаксации системы. Время релаксации системы – время, необходи-

мое для формирования равновесных макроскопических характеристик.  

Обратимые процессы и состояния термодинамического равновесия с 

макроскопической точки зрения изучает раздел термодинамики, называе-

мый термодинамикой обратимых процессов или равновесной термодинами-

кой. Необратимые процессы изучает термодинамика необратимых процес-

сов или неравновесная термодинамика. Этот раздел термодинамики сфор-
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мировался в 20 веке благодаря работам Онсагера (1931г.) и Пригожина 

(1947г.). Макроскопическая теория равновесных термодинамических 

свойств растворов неэлектролитов является предметом изучения в настоя-

щем пособии. 

Рассмотрим систему, содержащую фиксированное число молей каж-

дого из компонентов. Макроскопическое состояние такой системы при ус-

тановившемся термодинамическом равновесии можно задать, задав значе-

ния основных термодинамических переменных. Этими переменными явля-

ются объем системы V, давление в системе P  и температура системы T. 

Объем системы представляет чисто геометрическое понятие. Это объем час-

ти пространства, в котором возможно появление частиц системы. Задать ве-

личину V можно, поместив систему в сосуд с неподвижными стенками. По-

нятие давления P достаточно сформировалось уже в 17 веке в работах Тор-

ричелли и Паскаля. Эмпирическое понятие температуры сформировалось 

позднее. В 1709 году Фаренгейт изготовил первый термометр. В качестве 

термометрического вещества он использовал этиловый спирт. Таким обра-

зом, первый термометр был спиртовым. В 1714 году Фаренгейт изготовил 

ртутный термометр. Первые температурные шкалы были предложены в 

первой половине 18 века Фаренгейтом (1724г.), Реомюром (1730г.) и Цель-

сием (1742г.). Шкалы Фаренгейта и Цельсия практически используются и в 

настоящее время. Однако эмпирическое понятие температуры оказывается 

привязанным к свойствам конкретного термометрического вещества. Об-

щий физический смысл этого понятия остается не вполне ясным. 

Если система находится во внешнем поле (электрическом, магнитном, 

гравитационном), то помимо значений переменных P, V и T для задания 

макроскопического состояния системы необходимо задать и переменные, 

характеризующие поле. Однако в настоящем пособии этот более общий 

случай не рассматривается. 

Переменные P, V и T в состоянии термодинамического равновесия 

связаны между собой уравнением состояния. Вид этого уравнения опреде-

ляется природой системы, то есть микроскопической структурой и законами 

взаимодействия между частицами, составляющими систему. Однако в рам-

ках макроскопической теории уравнение состояния рассматривается как 

данность. Вид этого уравнения устанавливается экспериментально. Поэтому 

макроскопическое равновесное состояние системы определяется любой па-

рой переменных из трех (P, V, T). Отметим, что переменные P и V знакопо-

ложительные ( ). 
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1.2. Идеальный газ 

 

Во второй половине 17 века Бойлем (1662г.) и Мариоттом (1676г.) ус-

тановлен эмпирический закон, который в современных терминах можно 

сформулировать следующим образом.  Для данной массы определенного иде-

ального газа при постоянной температуре (T=const) имеет место равенство  

PV=const. 

Этот закон называется законом Бойля-Мариотта.  

В 1787 году Шарлем открыт другой важный эмпирический закон: дав-

ление идеального газа постоянной массы и объема (V=const) возрастает при 

нагревании линейно с ростом температуры, то есть  

, 

где t- температура, выраженная в градусах Цельсия; P0 – давление газа при  

; α – температурный коэффициент давления (α=const и не зависит от 

природы идеального газа). Современное численное значение температурно-

го коэффициента составляет α 1/273,15 . 

В 1802 году Гей-Люссак установил закон теплового расширения газов: 

объем данной массы идеального газа при постоянном давлении (P=const) 

линейно возрастает с ростом температуры: 

, 

где V0 – объем газа при ; температурный коэффициент расширения α 

не зависит от природы газа и совпадает с коэффициентом α в законе Шарля. 

Из закона Гей-Люссака следует, что при  объем идеального газа 

обращается в нуль. Аналогично из закона Шарля следует, что при этой же 

температуре давление газа становится равным нулю. Эта температура была 

названа абсолютным нулем температур. Введем переменную . 

Тогда законы Шарля и Гей-Люссака перепишутся в виде: 

 
при V=const, и  

 
 

при P=const соответственно. 
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Эти законы можно объединить с законом Бойля-Мариотта: 

 
для данной массы данного идеального газа. Переменная T называется абсо-

лютной температурой. Она измеряется в Кельвинах (K). Абсолютный нуль 

температур приходится на 0 К. Принцип построения соответствующей шка-

лы температур предложен Кельвином (1848 г.). 

Теперь используем ещѐ один эмпирический закон, открытый Авогадро 

в 1811 году: моль любого газа при постоянных давлении и температуре за-

нимает один и тот же объем. Таким образом, объем идеального газа при по-

стоянном давлении и температуре пропорционален количеству газа, выра-

женному в молях. При этом коэффициент пропорциональности одинаков 

для всех газов. Число молей газа равно отношению массы газа m к молеку-

лярной массе М. Отсюда получаем закон: 

 
называемый законом Клапейрона (1834 г). В законе Клапейрона R – универ-

сальная газовая постоянная. Приведем современное значение этой величи-

ны:  Дж/моль К. Часто закон Клапейрона записывается для од-

ного моля идеального газа: 

. 
Таким образом, можно ответить, что же такое идеальный газ с макроскопи-

ческой точки зрения. Это газ, подчиняющийся закону Клапейрона. Закон 

Клапейрона представляет собой уравнение состояния идеального газа. Газ 

перестает быть идеальным при больших давлениях (порядка 10
1
 – 10

2
 МПа). 

Благодаря закону Клапейрона идеальный газ можно использовать в 

качестве термометрического вещества. При этом, в принципе, безразлично, 

какой именно газ использовать. Эмпирическое понятие температуры приоб-

ретает при этом более общий физический смысл. Уравнение состояния иде-

ального газа в форме закона Клапейрона имеет очень большое значение для 

термодинамики и статистической физики. 
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1.3. Внутренняя энергия системы. Первое начало термодинамики 

 

Основные термодинамические переменные P, V и T можно использо-

вать как аргументы термодинамических функций, называемых также функ-

циями состояния системы. Значения этих функций в состоянии термодина-

мического равновесия однозначно определяются значениями пары выбран-

ных аргументов, например, V-P. Известно, что значения потенциальной 

энергии определены лишь с точностью до произвольной постоянной. Одна-

ко при выборе определенного начала отсчета для потенциальной энергии 

эти значения уже становятся определенными однозначно. Поэтому, когда 

говорится об однозначном определении функций состояния системы, пред-

полагается, что начало отсчета для потенциальной энергии выбрано. 

Важнейшей термодинамической функцией является внутренняя энер-

гия системы U. Рассмотрим замкнутую систему. Под замкнутыми понима-

ются системы, не обменивающиеся с окружающими системами ни энергией, 

ни веществом. Под внутренней энергией замкнутой системы понимается 

сумма кинетических энергий всех частиц системы плюс сумма потенциаль-

ных энергий всех взаимодействий (парных и многочастичных). В силу зако-

на сохранения энергии в механике внутренняя энергия замкнутой системы 

остается постоянной: U=const или dU=0. 

Теперь рассмотрим систему, взаимодействие которой с окружающими 

системами ограничивается совершением механической работы. Такие сис-

темы будем называть теплоизолированными. Пусть теплоизолированная 

система совершила малую работу dA=PdV. Внутренняя энергия ее при этом 

изменилась на величину dU. В силу закона сохранения энергии можно ут-

верждать, что при этом: 

dU+PdV=0. 

Но если система не является теплоизолированной, последнее равенство мо-

жет не выполнится. Пусть в этом более общем случае: 

dU+PdV= .                                          (1.3.1) 

Здесь малая величина  называется теплотой, полученной системой от ок-

ружающих систем. Таким образом, теплота является тепловой энергией. Ра-

венство (1.3.1) представляет собой математическое выражение первого на-

чала термодинамики, которое, в свою очередь, является проявлением закона 

сохранения энергии. В 18 веке и в начале 19 века носителем теплоты счита-

ли особую тепловую материю, называемую теплородом или флогистоном. С 
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открытием первого начала термодинамики было признано, что теплота есть 

ничто иное как энергия. Первое начало термодинамики впервые было сфор-

мулировано Майером в 1842 году на основании работ Джоуля, эксперимен-

тально установившего значение механического эквивалента теплоты. 

Двигатель, который совершал бы механическую работу, не затрачивая 

при этом тепловой, а также любой другой энергии, называется вечным дви-

гателем первого рода. Эквивалентная формулировка первого начала термо-

динамики состоит в том, что вечный двигатель первого рода невозможен. 

 

1.4. Полный дифференциал и потенциальная функция 

 

Пусть x и y – независимые переменные, M(x,y) и N(x,y) – функции, 

имеющие непрерывные частные производные. Как установил Клеро 

(1740г.), выполнение равенства 

 
в некоторой ограниченной замкнутой области на плоскости переменных 

(x,y) является необходимым и достаточным условием того, что дифферен-

циальное выражение 

M(x,y)dx+N(x,y)dy 

является полным дифференциалом некоторой функции u(x,y), то есть 

M(x,y)dx+N(x,y)dy=du(x,y) 

в рассматриваемой области. При этом функция u(x,y) называется потенци-

альной функцией или потенциалом. 

Рассмотрим некоторую простую гладкую кривую в рассматриваемой 

области и дугу этой кривой, начинающуюся в точке А и заканчивающуюся в 

точке B. Рассмотрим криволинейный интеграл второго рода по этой дуге 

 

.

 
Если начало и конец дуги совпадают, то имеем замкнутый контур L, на ко-

тором определено направление интегрирования, и контурный интеграл 

 .

 

(1.4.1) 

(1.4.2) 
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Из формулы Грина вытекает, что если подынтегральное выражение 

есть полный дифференциал потенциальной функции u(x,y), то 

 
для любого замкнутого контура L, а 

 
и не зависит от формы пути интегрирования. Если же условие (1.4.1) не вы-

полняется, то, в общем случае, равенства (1.4.3) и (1.4.4) не выполняются, и 

значение 

 
зависит от формы пути интегрирования. При этом выражение (1.4.2) не яв-

ляется полным дифференциалом. Однако  и в этом случае при выполнении 

некоторых дополнительных условий может существовать множитель 

произведение которого на выражение (1.4.2) представляет из себя 

полный дифференциал. Множитель  называется интегрирующим 

множителем. 

 

1.5. Энтропия 

 

Рассмотрим декартову прямоугольную систему координат, где по оси 

абсцисс будем откладывать значения объема системы V, а по оси ординат – 

значения давления в системе P. Назовем эту систему координат V-P-

диаграммой. Каждому макроскопическому состоянию системы отвечает 

точка на V-P-диаграмме. Пусть процессу изменения состояния системы от-

вечает непрерывная линия на V-P-диаграмме. Функции состояния системы 

или термодинамические функции суть однозначные функции состояния. 

Поэтому изменения этих функций при обратимом процессе не должны зави-

сеть от формы соответствующей линии. Они должны зависеть только от на-

чала и конца дуги линии, соответствующих началу и концу процесса изме-

нения. Если начало и конец дуги линии совпадают, то дуга называется замк-

нутым контуром, а соответствующий процесс изменения циклом. Цикл из-

менения не должен приводить к изменению значения термодинамической 

функции. Поэтому термодинамические функции, с точки зрения математи-

(1.4.3) 

(1.4.4) 
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ки, должны представлять из себя потенциальные функции. Эти функции на-

зывают также термодинамическими потенциалами. Таким термодинамиче-

ским потенциалом является внутренняя энергия системы U. Если рассмат-

ривать U как функцию переменных V и P, то можно записать: 

 
и 

 
где A и B – точки на V-P-диаграмме, отвечающие началу и концу процесса 

изменения; L-замкнутый контур, отвечающий циклу изменения. Имеются 

ввиду равновесные состояния и обратимые процессы. 

Поэтому член dU в формуле (1.3.1) представляет из себя полный 

дифференциал. Член PdV в этой формуле не удовлетворяет условию 

(1.4.1) и не является полным дифференциалом. Действительно, рас-

смотрим 

 
где L-замкнутый контур на V-P-диаграмме. Очевидно, что этот интеграл ра-

вен работе,  совершенной системой за один цикл изменения, которая, в об-

щем случае, отлична от нуля. Поэтому работа А не является термодинами-

ческим потенциалом. 

Отсюда очевидно, что величина  в правой части формулы (1.3.1) не 

является полным дифференциалом, а теплота Q не является термодинамиче-

ской функцией. Для обратимых процессов в термодинамике постулируется 

существование интегрирующего множителя к величине . Этот множитель 

обозначается как .  Функция T называется термодинамической темпера-

турой. Таким образом,  есть полный дифференциал некоторой функ-

ции S, называемой энтропией:  

 

Термодинамическое понятие энтропии ввел Клаузиус в 1865 году. 

Формула (1.5.1) определяет энтропию с точностью до произвольной посто-

янной: 

 

(1.5.1) 
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где - малое количество теплоты, получаемое системой при обратимом 

процессе. При необратимом процессе 

 
так как, с точки зрения термодинамики необратимых процессов, в системе 

имеет место производство энтропии. В общем случае 

 .

 
Значение энтропии в состояниях термодинамического равновесия 

можно определить с точностью до произвольной постоянной, как было ука-

зано выше. Понятие энтропии существует и для систем, не находящихся в 

состоянии равновесия. 

 

1.6. Второе начало термодинамики 

 

Из определения (1.5.1) следует, что при обратимом процессе 

. 

Подставляя это выражение в формулу (1.3.1), получим, что для обратимого 

процесса 

. 

В более общем случае 

. 

Неравенство (1.6.2) является выражением второго начала термодинамики. 

Рассмотрим замкнутую систему, для которой 

. 

При T  для этой системы dS 0. Равенство относится к обратимому 

процессу. При реально протекающих процессах dS 0, то есть энтропия мо-

жет только увеличиваться. В этом состоит физический смысл второго нача-

ла термодинамики. 

Существуют и другие формулировки второго начала термодинамики, 

эквивалентность которых приведенной выше формулировке может быть до-

(1.6.1) 

(1.6.2) 
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казана, но доказательство выходит за рамки настоящего пособия. Приведем 

две из них: 

 Формулировка Кельвина: Невозможен процесс, единственным ко-

нечным результатом которого будет превращение в работу теплоты, извле-

ченной из источника, имеющего всюду одинаковую температуру; 

 Формулировка Клаузиуса: Невозможен процесс, единственным 

конечным результатом которого был бы переход теплоты от тела с данной 

температурой к телу с более высокой температурой. 

Формулировка Кельвина часто приводится в следующей форме: веч-

ный двигатель второго рода невозможен. 

 

1.7. Статистическая интерпретация понятия энтропии 

 

Почему же растет энтропия замкнутой системы при необратимых 

процессах? На этот вопрос в 1875 году ответил Больцман. Больцману при-

надлежит статистическая интерпретация понятия энтропии. Пусть макро-

скопическая система может находиться в различных микроскопических со-

стояниях с равной вероятностью, то есть микроскопические состояния бу-

дем считать равновозможными. Пусть число таких состояний . В течение 

некоторого времени,  также называемого временем релаксации, система 

пробегает все эти состояния (или почти все). Таким образом, рассматривае-

мому макроскопическому состоянию соответствует множество из  микро-

скопических состояний. Число  называется статистическим весом или 

термодинамической вероятностью  системы. Больцман предположил, что 

энтропия системы пропорциональна логарифму термодинамической вероят-

ности. Коэффициент пропорциональности называется постоянной Больцма-

на . Таким образом, 

. 

Из соотношения Больцмана (1.7.1) видно, что увеличение энтропии 

связано с увеличением термодинамической вероятности системы, то есть с 

увеличением вероятности макроскопического состояния в обычном матема-

тическом смысле. 

С позиций квантовой механики  – число квантово-механических со-

стояний системы, соответствующих данному макросостоянию. Но иногда 

термодинамическую вероятность можно вычислить, не ссылаясь на кванто-

вую механику. 

(1.7.1) 
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Рассмотрим бинарный твердый раствор атомов компонента А и ато-

мов компонента В. Пусть число атомов компонента А равна , а число 

атомов компонента В равно . Эти атомы могут занимать узлы кристалли-

ческой решетки, число которых равно . Все узлы при этом заняты. 

Каждый узел занимается одним атомом. Пусть при этом атомы компонентов 

А и В никак не взаимодействуют между собой. Таким образом, все атомные 

конфигурации раствора имеют одну и ту же энергию. Тогда термодинами-

ческую вероятность такой системы можно вычислить средствами элемен-

тарной комбинаторики как число сочетаний: 

 

.

 
Из формул (1.7.1) и (1.7.2) следует, что энтропия такого раствора равна 

 .

 
Из формулы (1.7.1) вытекает важное свойство энтропии, а именно, ее 

аддитивность. Разделим замкнутую систему на две подсистемы, взаимодей-

ствием между которыми можно пренебречь. Пусть термодинамическая ве-

роятность первой подсистемы равна . Аналогичная величина для второй 

подсистемы пусть равна . Тогда, по принципу умножения комбинатори-

ки, термодинамическая вероятность всей системы  равна произведению 

. 

Таким образом, термодинамическая вероятность есть величина муль-

типликативная. Из формул (1.7.1) и (1.7.3) при этом следует: 

, 

где S1 и S2 – энтропии первой и второй подсистем соответственно. Послед-

нее равенство выражает свойство аддитивности энтропии. 

Можно также заметить, что, так как время релаксации системы отлич-

но от нуля, понятие мгновенного значения энтропии лишено физического 

смысла. Так как обратимые процессы протекают бесконечно медленно, то  в 

равновесной термодинамике понятие времени отсутствует. 

Понятию термодинамической температуры можно придать более про-

стой смысл. Заметим, что для двух подсистем, рассмотренных выше, имеет 

место равенство: 

 

(1.7.2) 

(1.7.3) 
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где U1 и U2 – внутренние энергии соответствующих подсистем, U – внут-

ренняя энергия системы. В этом смысле внутренняя энергия U также пред-

ставляет из себя аддитивную величину. Пусть теперь внутренняя энергия 

первой подсистемы изменяется на величину dU1, а второй подсистемы –  на 

величину dU2. Энтропия первой подсистемы изменяется на dS1,а второй 

подсистемы – на dS2. Так как в замкнутой системе dU=0 и dS=0,то из адди-

тивности внутренней энергии и энтропии следует:           

. Поэтому 

 .

 

Следовательно, в состоянии термодинамического равновесия производная 

 

для всех малых подсистем имеет одно и то же значение, равное значению 

для всей системы. Из формулы (1.6.1) при V=const и dV=0 следует: 

 .
 

Поэтому в состоянии термодинамического равновесия температура во всех 

точках системы одинакова. 

Так как в формуле (1.7.1) ΔГ ≥ 1, то величина энтропии S ≥ 0. 

Из формулы (1.6.1) следует, что для обратимого процесса  

.                                                        (1.7.4) 

Таким образом, энтропия S и объем V являются естественными аргументами 

функции U,т.е. внутренней энергии. Из формулы (1.7.4.) вытекает: 

.                                   (1.7.5) 

Нижние индексы в формулах (1.7.5) указывают, какие переменные яв-

ляются фиксированными при дифференцировании. 

Поскольку V является аддитивной величиной в том же смысле, что и 

термодинамические функции U и S, то из второй формулы (1.7.5) вытекает, 

что в состоянии термодинамического равновесия величина давления P во 

всех точках системы одинакова. 

Процессы при S=const называются изоэнтропийными или адиабатиче-

скими. 
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Рассмотрим процесс, протекающий при постоянном объеме (V=const; 

dV=0). Такие процессы называются изохорными. Пусть в этом процессе 

система получает теплоту . При этом, по определению, dS>0. Полученная 

теплота идет на увеличение внутренней энергии, то есть dU>0. В силу пер-

вой из формул (1.7.5) при этом Т>0, то есть термодинамическая температура 

в состоянии равновесия есть величина знакоположительная. 

При адиабатическом расширении внутренняя энергия системы 

уменьшается. Поэтому в силу второй из формул (1.7.5) давление P не может 

быть отрицательным. 

Рассмотрим систему при постоянном объеме, совершающую обрати-

мый процесс. Тогда . Но 

 
где CV–теплоемкость при постоянном объеме.  

С другой стороны,  

 .

 

или 

 .
 

Отсюда 

 .

 

Поэтому 

.                                    (1.7.6) 

Если представить внутреннюю энергию U как функцию аргументов T 

и V, то полный дифференциал этой функции запишется как  

. 
 

(1.7.7) 
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1.8. Третье начало термодинамики 

 

Третье начало термодинамики также называется теоремой Нернста 

(1906 г.). Эта теорема может быть сформулирована следующим образом. 

Энтропия любой системы при Т=0 всегда может быть принята равной нулю. 

С учетом этой теоремы формула (1.7.6) принимает вид : 

. 

В сущности, теорема Нернста означает, что при Т=0 все тела имеют 

одинаковую энтропию, которую удобно принять за начало отсчета S=0. 

Формула (1.8.1) соответствует обратимому процессу и состояниям термоди-

намического равновесия. 

Согласно соотношению Больцмана, термодинамическая вероятность 

ΔГ, которой соответствует энтропия S=0, есть ΔГ=1. Поэтому в статической 

интерпретации теорема Больцмана устанавливает, что равновесному макро-

скопическому состоянию при Т=0 соответствует только одно микроскопи-

ческое состояние, совместимое с данной кристаллической решеткой или с 

данным агрегатным состоянием системы. Этому микроскопическому со-

стоянию отвечает наинизший энергетический уровень системы. Теорема 

Нернста была бы ошибочной, если наинизший энергетический уровень ока-

зался бы вырожденным. Вырождение подразумевает существование не-

скольких микроскопических состояний с наименьшей энергией. Но для за-

метных отклонений от теоремы Нернста степень вырождения должна быть 

неправдоподобно велика. Поэтому можно предположить, что теорема Нерн-

ста правильна. 

Из теоремы Нернста следует, что при Т=0 теплоемкость CV=0. Дейст-

вительно, при  CV(0) ≠0 интеграл (1.8.1) расходился бы на нижнем пределе. 

Итак,  

 
что согласуется с экспериментальными данными. 

Таким образом, в отличие от внутренней энергии системы U, опреде-

ляемой с точностью до постоянной, зависящей от выбора начала отсчета, 

энтропия системы в состоянии термодинамического равновесия определяет-

ся абсолютно, так как  начало отсчета для энтропии раз и навсегда выбрано 

для всех систем. Это согласуется также с соотношением Больцмана (1.7.1). 

Формула (1.7.2) для термодинамической вероятности ΔГ отвечает иде-

альному твердому раствору. Поэтому из формул (1.7.1) и (1.7.2) следует, что 

(1.8.1) 



 26 

энтропия идеального твердого раствора при всех температурах, в том числе 

и при Т=0 имеет постоянное значение, отличное от нуля. Может показаться, 

что это соображение опровергает теорему Нернста. Но это не так. Идеаль-

ный твердый раствор – сугубо теоретическая модель. Фактически между 

атомами компонентов этого раствора существует какое-то, пусть даже очень 

малое, взаимодействие. Но при Т→0 даже очень слабое взаимодействие 

приводит либо к полному упорядочению этого раствора, либо к распаду 

твердого раствора на чистые компоненты и полностью упорядоченные фа-

зы. Так что конфигурационная энтропия при Т=0 становится равной нулю. 

Из начал термодинамики следует также недостижимость абсолютного 

нуля. Доказательство этого утверждения выходит за рамки данного пособия. 

 

1.9. Энтальпия 
 

Введем еще одну термодинамическую функцию Н, называемую эн-

тальпией или теплосодержанием. Термодинамический потенциал Н опреде-

ляется как 

. 

Очевидно, что каждое слагаемое в правой части равенства (1.9.1) само пред-

ставляет из себя термодинамический потенциал. Найдем полный дифферен-

циал энтальпии: 

. 
 

Подставляя в это равенство выражение (1.7.4) для dU, получим: 

 . 

Таким образом, естественными аргументами функции Н являются энтропия 

S и давление Р. Из выражения (1.9.2) следует: 

.                        (1.9.3) 

Рассмотрим обратимый процесс, при котором P=const, dP=0. При этом 

dH=TdS, но TdS=δQ. Поэтому  

. 
Таким образом, количество теплоты, получаемое системой в изобарном об-

ратимом процессе, равно изменению энтальпии системы Н. Так как при изо-

барном процессе 

 

(1.9.1) 

(1.9.2) 
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где Cp – теплоемкость при постоянном давлении, 

.
 

Отсюда, рассматривая энтальпию как функцию температуры и давления, 

имеем: 

                              .                                      (1.9.4) 

Использование термодинамического потенциала H представляет инте-

рес, так как экспериментаторы чаще всего проводят термодинамический 

эксперимент при постоянном давлении. Энтальпии химических реакций ΔH 

представляют разность энтальпий продуктов реакции и исходных реагентов. 

Таким образом, понятие энтальпии широко используется в термохимии. Те-

пловой эффект химической реакции . 

Пусть химическая реакция протекает в несколько этапов. Каждый этап 

представляет из себя определенную химическую реакцию. Исходные реа-

генты процесса обозначим как A0. Продукты первой реакции обозначим как 

A1. Первый этап суммарного процесса состоит в превращении A0 →A1 . 

Продукты i-го этапа реакции обозначим Ai . Пусть общее число этапов про-

цесса равно n. Продукты суммарного процесса обозначим как An. Таким об-

разом, имеем следующую схему процесса: 

A0→A1→A2→…→An. 

Суммарный процесс состоит в превращении A0→An . Пусть тепловой эф-

фект химической реакции, протекающей на i-ом этапе, равен Qi . Пусть теп-

ловой эффект суммарной реакции равен Q. В силу того, что энтальпия H 

представляет собой термодинамический потенциал, имеем: 

. 

Этот закон называется законом Гесса (1840г.). Закон Гесса является 

основным законом термохимии. 

 

1.10. Свободная энергия Гельмгольца 

 

Свободной энергией Гельмгольца называется термодинамический по-

тенциал, определяемый равенством  

.                                         (1.10.1) 
Найдем полный дифференциал функции F: 

.                                (1.10.2) 
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Подставив сюда выражение (1.7.4) для dU, получим: 

. 

Поэтому естественными аргументами для свободной энергии являются тем-

пература T и объем V. Из формулы (1.10.2) следует: 

 

. 

 

Рассмотрим обратимый изотермический процесс (T=const; dT=0). При 

этом, как вытекает из формулы (1.10.2), 

 
или 

. 
Таким образом, работа совершенная системой при постоянной температуре, 

равна убыли свободной энергии. Поэтому свободную энергию Гельмгольца 

называют функцией работы. 

Формула (1.10.2) отвечает обратимому процессу. Поэтому при посто-

янных температуре и объеме (dT=0; dV=0) из формулы (1.10.2) следует: 

 

что отвечает состоянию термодинамического равновесия при T=const; 

V=const. Но условие (1.10.4) есть необходимое условие экстремума функции 

F. Приближение к равновесию связано с увеличением энтропии и уменьше-

нием внутренней энергии. Поэтому из формулы (1.10.1) вытекает, что усло-

вие (1.10.4) является условием минимума свободной энергии. Таким обра-

зом, в состоянии термодинамического равновесия при постоянных темпера-

туре и объеме свободная энергия Гельмгольца принимает наименьшее воз-

можное значение. 

 

(1.10.3) 
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1.11. Термодинамический потенциал Гиббса 

 

Под термодинамическим потенциалом Гиббса понимается функция 

                                     .                              (1.11.1) 

Найдем полный дифференциал этой функции: 

. 

Используя формулу (1.10.2), получим: 

.                                    (1.11.2) 

Поэтому естественными аргументами для термодинамического потенциала 

Гиббса являются температура T и давление P. Из формулы (1.11.2) следует: 

.                      (1.11.3) 

Значение термодинамической функции G определяется тем, что в ус-

ловиях реального термодинамического эксперимента проще всего поддер-

живать заданные значения температуры и давления. Для поддержания за-

данного значения температуры систему помещают внутри большой систе-

мы, называемой термостатом, находящейся при заданной температуре. Под-

держивать заданное значение давления в системе, содержащей газовую фа-

зу, можно, поместив эту систему в цилиндр, закрытый поршнем. Изменяя 

положение поршня, можно устанавливать заданное давление в системе. 

Формула (1.11.2) отвечает обратимому процессу. Поэтому при посто-

янных давлении и температуре (P=const; T=const; dP=0; dT=0) из формулы 

(1.11.2) следует необходимое условие термодинамического равновесия: 

                                                .                                             (1.11.4) 

Рассуждение, аналогичное приведенному в предыдущем параграфе, приво-

дит теперь к выводу, что состоянию термодинамического равновесия при 

постоянных давлении и температуре отвечает минимум функции G. 

Легко установить дифференциальное соотношение между термодина-

мическим потенциалом G и энтальпией системы H в состоянии термодина-

мического равновесия. Так как  

 

,
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то 

 
или 

.

 
Отсюда следует: 

.                             (1.11.5) 

Уравнение (1.11.5) называется уравнением Гиббса-Гельмгольца. 

В заключение настоящего параграфа отметим, что, так как правая 

часть равенства (1.7.4) представляет собой полный дифференциал, то на ос-

новании теоремы Клеро, заключаем: 

.
 

Аналогично, из формулы (1.9.2) следует 

.
 

Из формулы (1.10.2) выводим 

.
 

Из формулы (1.11.2) получаем 

.
 

Формулы (1.11.6) – (1.11.9) называются соотношениями взаимности 

Максвелла. В термодинамике эти соотношения играют значительную роль. 

 

1.12. Изменения термодинамических функций в результате процесса 

 

Пусть система совершает обратимый процесс. Термодинамические ве-

личины, являющиеся аддитивными по отношению к объединению про-

странственно разделенных частей системы, будем называть экстенсивными. 

Примером экстенсивных величин являются объем V, масса вещества m, 

термодинамические потенциалы S, U, H, F и G. Термодинамические вели-

чины, одинаковые для всех частей системы при любых пространственных 

разбиениях, называются интенсивными. Примерами интенсивных величин 

(1.11.6) 

(1.11.7) 

(1.11.8) 

(1.11.9) 
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являются давление P и температура T в состоянии термодинамического рав-

новесия. Пусть в начале процесса экстенсивная термодинамическая величи-

на имела значение, помеченное одним штрихом, а в конце процесса – поме-

ченное двумя штрихами. Рассмотрим разности: 

и 

Эти разности называются изменениями соответствующих ве-

личин в рассматриваемом процессе. Если речь идет об изменении величины, 

являющейся термодинамической функцией, то это изменение называется 

относительной термодинамической функцией или термодинамической 

функцией процесса. Например, ΔH часто называют энтальпией процесса, а 

ΔF – свободной энергией процесса. Если процессом является химическая 

реакция, то ΔH называется энтальпией реакции. Если процессом является 

процесс растворения, то ΔH называется энтальпией растворения. Отметим, 

что если термодинамические функции U, H, F и G определены с точностью 

до постоянного слагаемого, определяемого выбором начала отсчета потен-

циальной энергии, то относительные термодинамические функции ΔU, ΔH, 

ΔF и ΔG определены однозначно. Основные свойства термодинамических 

функций, описанные в предыдущих параграфах, легко переносятся на отно-

сительные термодинамические функции. Например, из уравнения Гиббса-

Гельмгольца (1.11.5) следует: 

 
где ΔH – энтальпия химической реакции, равная разности энтальпий про-

дуктов реакции и исходных реагентов;  ΔG – разность значений термодина-

мического потенциала Гиббса продуктов реакции и исходных реагентов. 

Можно также рассматривать изменение теплоемкости при обратимом 

процессе: . 

Очевидно, что 

.
 

 

(1.12.1) 
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1.13. Переход к интенсивным термодинамическим величинам в случае 

однокомпонентной и однофазной системы 

 

Количество вещества в системе очевидным образом влияет на экстен-

сивные термодинамические величины. Поэтому переход к интенсивным 

термодинамическим величинам представляет удобства. Проще всего такой 

переход осуществить в однокомпонентной и однофазной системе. Пусть  

N – число молей вещества в такой системе. Поделив экстенсивную величину 

на N, получим соответствующую интенсивную величину. Эти интенсивные 

величины будем называть мольными величинами и обозначать нижним ин-

дексом m. Так имеем мольный объем, энтропию, внутреннюю энергию, эн-

тальпию, свободную энергию Гельмгольца, термодинамический потенциал 

Гиббса, обозначаемые соответственно Vm, Sm, Um, Hm, Fm и Gm . Здесь 

. Аналогичные соотношения имеем для остальных упомянутых 

величин. Для мольных величин мы имеем те же соотношения, что и для со-

ответствующих экстенсивных величин: 

 

 

 

 

 

 

 
Таким образом, для однокомпонентных и однофазных систем интен-

сивные термодинамические величины могут быть определены как функции 

других интенсивных величин. В однокомпонентной и однофазной системе 

величина Gm называется химическим потенциалом и обычно обозначается 

буквой µ:  Для всех пространственных макроскопических частей 

однокомпонентной и однофазной системы любая интенсивная термодина-

мическая величина в состоянии термодинамического равновесия имеет оди-

наковое значение. В этом, в сущности, и состоит определение макроскопи-

ческой однородности однокомпонентной системы в состоянии термодина-

мического равновесия. 

 

(1.13.1) 
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1.14. Многофазная однокомпонентная система в состоянии  

термодинамического равновесия 

 

Понятие химического потенциала имеет очень большое значение в 

химической термодинамике. По определению, в однокомпонентной и 

однофазной системе  

 
Из формулы (1.13.1) следует 

. 

Из уравнения Гиббса-Гельмгольца (1.11.5) получаем: 

.

 
С помощью понятия химического потенциала  легко сформулировать 

условие термодинамического равновесия в многофазной однокомпонентной 

системе при постоянной температуре T и постоянном давлении P. Рассмот-

рим двухфазную систему. В первой фазе значение химического потенциала 

µ', а число молей вещества N'. Во второй фазе соответствующие величины 

составляют µ'' и N''. Значения термодинамического потенциала Гиббса пер-

вой и второй фазы равны N'µ' и N''µ'' соответственно. Пусть моль вещества 

из первой фазы обратимо переходит во вторую фазу. При этом термодина-

мический потенциал Гиббса первой фазы уменьшается на величину µ', а 

второй фазы увеличивается на µ''. Изменение термодинамического потен-

циала Гиббса в этом процессе составляет 

. 

В термодинамическом пределе при  можно рассматривать 

Δµ как dG. Условие термодинамического равновесия при T=const, P=const 

записывается как dG=0. Поэтому Δµ=0 и . Таким образом, условие 

термодинамического равновесия при постоянных температуре и давлении 

состоит в равенстве химических потенциалов вещества в различных фазах. 

Очевидно, что этот вывод можно перенести без всякого изменения и на мно-

гофазную систему. 

Понятие химического потенциала можно ввести и несколько иначе. 

Пусть μ-энергия, вносимая в систему при добавлении моля вещества без со-

вершения работы. Тогда для термодинамических потенциалов U, H, F, и G 

добавляется третий аргумент N. Таким образом, U = U(S, V, N); H = H(S, P, 

(1.14.1) 
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N); F = F(T, V, N) и G = G(T, P, N). Химический потенциал вещества в 

системе определим равенством: 

.
 

Отсюда следует: 

. 

Так как U входит в качестве отдельного слагаемого в определения термоди-

намических функций H, F и G, то можно написать: 

 

 

 

 
Отсюда:  

 
При T = const и P = const 

. 
Так как для однофазной системы химический потенциал μ не зависит от N, 

то G=μN, что соответствует данному выше определению μ=G/N.   

 

1.15. Соответствие между эмпирическим и термодинамическим  

понятиями температуры 

 

В параграфе 1.2 на основании закона Клапейрона было введено эмпи-

рическое понятие температуры. В параграфе 1.5 было введено термодина-

мическое понятие температуры как величины, обратной интегрирующему 

множителю при выражении для малого количества теплоты δQ, переданного 

системе. Далее всюду в настоящем пособии мы пользовались термодинами-

ческой температурой Т. Возникает вопрос о соответствии этих двух понятий 

температуры. Для доказательства соответствия достаточно вывести уравне-

ние Клапейрона для идеального газа, используя выводы термодинамической 

теории, основанной на термодинамическом понятии температуры. При этом 

будем исходить из экспериментального факта, что теплоемкость моля иде-

ального газа при постоянном объеме Сv,m не зависит от объема газа Vm, при-

ходящегося на моль, и от давления Р. Будем предполагать, что термодина-

мическая вероятность, отвечающая молекуле идеального газа в объеме Vm, 

(1.14.2) 

.
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пропорциональна величине Vm. Тогда термодинамическая вероятность ΔГ, 

отвечающая молю идеального газа, согласно принципу умножения комби-

наторики, будет пропорциональна , а коэффициент пропорциональности 

также не зависит от Vm и Р. Внутренняя энергия идеального газа 

.
 

При этом энтропия  

. 

Следовательно, свободная энергия моля идеального газа Fm, согласно фор-

муле 

 
будет равна 

 
или 

. 
Но давление Р, согласно формуле (1.10.3), можно вычислить как про-

изводную: 

.

 
Из формул (1.15.1) и (1.15.2) получаем: 

 
что равносильно уравнению Клапейрона. Таким образом, доказано, что эм-

пирическая температура Т в уравнении Клапейрона и термодинамическая 

температура физически представляют из себя тождественные понятия. 

 

1.16. Химический потенциал идеального газа 

 

Из выражения (1.14.1) следует: 

.

 
Отсюда  

.
 

(1.15.2) 

(1.15.1) 

(1.15.3) 
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Из уравнения Клапейрона имеем: 

.
 

Представим это выражение в интеграл: 

 
или 

. 
Обозначим: 

.
 

 

Величина  называется химическим потенциалом газа в стандартном 

состоянии или стандартным значением химического потенциала. В итоге, 

 

 – значение химического потенциала при Р=1 в выбранной системе 

единиц. Таким образом, за стандартное состояние газа принимается идеаль-

ный газ под давлением Р=1. 

 

1.17. Химический потенциал неидеального газа 

 

При больших давлениях P объемная концентрация идеального газа 

становится достаточно большой и начинает проявляться взаимодействие 

между молекулами. При этом наблюдаются отклонения от закона Клапей-

рона. Вместо закона Клапейрона для описания эффекта сжимаемости неиде-

ального газа можно использовать вириальное разложение: 

 
где коэффициенты Bk являются функциями температуры (Bk=Bk(T)) и назы-

ваются вириальными коэффициентами. Очевидно, если произвести усечение 

ряда (1.17.1) с удержанием лишь члена, линейного по , то должно по-

лучиться уравнение Клапейрона. Коэффициент Bk называется к-м вириаль-

ным коэффициентом. Очевидно, что В1=1 для всех газов. Функции Вк(Т) оп-

ределяются природой газа, то есть межмолекулярным взаимодействием. Для 

различных газов функции Вк(Т) различны. Универсальны лишь закон Кла-

пейрона и значение первого вириального коэффициента. Очевидно, что ра-

(1.16.1) 
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диус сходимости вириального разложения в общем случае может быть огра-

ничен. Вириальное разложение было предложено Камерлинг-Оннесом в 

1901 году.  

Так как выражение для химического потенциала идеального газа сле-

дует из уравнения Клапейрона, то при больших давлениях Р это выражение 

перестает быть справедливым. Чтобы сохранить форму выражения (1.16.1), 

Льюис (1901г.) предложил функцию, называемую фугитивностью (летуче-

стью). Эту функцию обозначают буквой f. При замене давления Р в формуле 

(1.16.1) фугитивностью f справедливость равенства восстанавливается: 

 

Таким образом, фугитивность есть ничто иное как 

 

Можно считать фугитивность безразмерной величиной, значение которой 

привязано к выбору единицы давления, так как  есть значение химиче-

ского потенциала при Р=1 (в выбранных единицах давления). 

Выразим величину фугитивности через вириальные коэффициенты. 

Перепишем вириальное разложение (1.17.1) в форме: 

                                   

где В и С – второй и третий вириальный коэффициенты соответственно. 

Правая часть равенства (1.17.4) есть ряд по отрицательным степеням моль-

ного объема Vm. 

Параллельно рассмотрим разложение той же самой величины в ряд по 

степеням давления Р: 

 
Легко выразить фугитивность f через коэффициенты разложения (1.17.5). 

Так как  

 
то при Т=const 

 
или 

. 

. 
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.
 

После интегрирования получаем: 

.
 

Отсюда следует: 

.
 

Сравнивая выражения (1.17.3) и (1.17.6), получаем: 

.
 

Если в показателе ограничиться квадратичным приближением по давлению, 

имеем: 

. 

Остается выразить коэффициенты  и  через вириальные коэффициенты 

В и С. 

Произведем усечение разложений (1.17.4) и (1.17.5) с удержанием 

лишь свободных и линейных членов. Получим: 

 

 
Приравнивая правые части полученных равенств, находим 

 
или 

 . 
В нулевом приближении, согласно закону Клапейрона, 

. 
Таким образом, имеем уравнение: 

. 

Далее, в разложениях (1.17.4) и (1.17.5) учтем также квадратичные 

члены:  

 

(1.17.6) 

(1.17.7) 

(1.17.8) 

(1.17.10) 

(1.17.11) 

. 



 39 

.
 

Отсюда следует: 

.
 

С учетом уравнения (1.17.11) запишем: 

. 

Первые члены в обеих частях равенства (1.17.12) в приближении уравнения 

Клапейрона будут равны. Поэтому 

. 

Из равенства (1.17.12) следует 

 
или 

 
или 

 
Последний член в формуле (1.17.13) также записан в приближении уравне-

ния Клапейрона. Таким образом, 

.
 

Множитель  в первом члене равенства (1.17.13) также записан как 

1/P, то есть согласно уравнению Клапейрона. До сих пор всюду применя-

лось приближение идеального газа. Но теперь применим приближение более 

высокого порядка, а именно, приближение (1.17.10). Получим: 

 

.
 

В итоге имеем: 

. 

(1.17.12) 

(1.17.14) 

.
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По известным значениям вириальных коэффициентов В и С, решая 

уравнения (1.17.11) и (1.17.14), находим коэффициенты  и . Затем, исполь-

зуя формулу (1.17.8), находим зависимость фугитивности газа от давления. 

Примером может служить молекулярный азот. При температуре 

Т=1273К второй вириальный коэффициент азота В=30,85 см
3
/моль, третий 

вириальный коэффициент С=1115 см
6
/моль

2
. Отсюда, согласно уравнениям 

(1.17.11) и (1.17.14), =2,915×10
-3

 МПа
-1

 и С =1,457×10
-6

 МПа
-2

. Таким об-

разом, при давлении азота  =220 МПа фугитивность азота =432,7 

(МПа). 

 

1.18. Упругость пара однокомпонентной конденсированной фазы 

 

Под конденсированными фазами будем понимать твердое тело и жид-

кость. Рассмотрим термодинамическое равновесие в однокомпонентной 

двухфазной системе между конденсированной и газовой фазами. Для опре-

деленности конденсированную фазу будем считать жидкостью. Газ будем 

считать идеальным. Химические потенциалы вещества в жидкой и газовой 

фазах обозначим как  и  соответственно. Для химического потенциала 

 в соответствии с формулой (1.16.1) имеем выражение: 

 

где P – давление пара над жидкостью в состоянии термодинамического равно-

весия, называемое также упругостью пара жидкости. Здесь  – химический 

потенциал газа в стандартном состоянии (P=1). Пусть величина P относитель-

но невелика, то есть такова, что не может существенно влиять на химический 

потенциал жидкости (P RT, где  – мольный объем жидкости). Тогда  

 
где  – функция температуры, определяемая природой жидкости. В со-

стоянии термодинамического равновесия . Отсюда следует: 

 
или 

.

 
Обозначим: 
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где  – стандартное значение изменения химического потенциала ве-

щества в процессе испарения. В итоге имеем: 

 
Но 

 
где  – стандартное изменение энтальпии моля вещества в процессе ис-

парения (стандартная энтальпия испарения),  – аналогичная величина 

для энтропии. Обозначим . Величина λ называется мольной тепло-

той испарения.  

Будем считать, что величины λ и не зависят от температуры. То-

гда 

 

Подставив выражение (1.18.2) в (1.18.1), получим: 

                                      

 

Постоянная P0 имеет смысл упругости пара при T→∞. 

 

1.19. Фазовые превращения в однокомпонентной системе 

 

Разным фазам отвечают различные состояния вещества. Переход ве-

щества из одного фазового состояния в другое называется фазовым превра-

щением или фазовым переходом. Фазовым переходом является рассмотрен-

ный в предыдущем параграфе процесс перехода вещества из жидкой фазы в 

газовую фазу, называемый испарением. Другим примером фазового перехо-

да служит процесс перехода вещества из кристаллической фазы в газовую, 

называемый возгонкой. Третьим примером фазового превращения будет 

процесс плавления. 

Фазовыми превращениями также являются превращения одной кри-

сталлической фазы в другую, называемые полиморфными превращениями. 

В качестве примера можно рассмотреть превращение железа с гране-

центрированной кубической решеткой (ГЦК) в железо с объемно-

центрированной кубической решеткой (ОЦК). Другими словами, это назы-

вается превращением аустенита в феррит. В металловедении аустенит назы-

. 

. 

. 
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вается γ-фазой, а феррит носит название α-фазы. Описанное превращение 

кратко называют γ→α превращением. 

Рассмотрим подробнее условия, при которых две фазы однокомпо-

нентной системы находятся в состоянии термодинамического равновесия 

при постоянных температуре и давлении (T=const; P=const). Термодинами-

ческие свойства вещества, отнесенные к одному молю, в первой фазе будем 

обозначать одним штрихом, а во второй фазе – двумя штрихами. Например, 

 и . Обозначим: 

 

 

 

 
 и  называют энтальпией и энтропией фазового превращения соот-

ветственно,  – изменение объема при фазовом превращении. 

Так как в состоянии термодинамического равновесия , то изме-

нение химического потенциала вещества  при переходе вещества из од-

ной фазы в другую равно нулю. ( ). Таким образом, в состоянии 

термодинамического равновесия  

 

Пусть  и . Такие фазовые переходы называются фа-

зовыми переходами первого рода. Из уравнения (1.19.1) следует, что равно-

весная температура фазового перехода первого рода T при определенном 

давлении P в системе может быть вычислена по формуле: 

 .

 
Интерес представляет вопрос, как температура фазового перехода свя-

зана с давлением P. Учтем, что  

 

 
 

Пусть функция y(x) задана неявно уравнением 

. 

. 

. 
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Как известно из математического анализа, производная 

 

.

 
Зависимость температуры фазового перехода от давления задана не-

явно уравнением: 

. 
Отсюда следует: 

 
то есть 

.

 
Но из уравнения (1.19.2) имеем: 

.
 

Из двух последних равенств получаем: 

.

 
Пусть , где λ-теплота фазового перехода. В итоге получаем уравне-

ние, которое называется уравнением Клапейрона-Клаузиуса: 

 
 

Первым это уравнение получил Клапейрон (1834г.). Для науки это 

уравнение открыто Клаузиусом почти два десятилетия спустя. 

Рассмотрим декартову прямоугольную систему координат на плоско-

сти. По оси абсцисс будем откладывать величину температуры T, а по оси 

ординат – величину давления P. Эту систему координат назовем T-P-

диаграммой. Нанесем на T-P-диаграмму линию зависимости температуры 

определенного фазового перехода T от давления P в системе. Эта линия на-

зывается линией двухфазного равновесия. Уравнение (1.19.3) представляет 

собой дифференциальное уравнение этой линии в случае фазового перехода 

первого рода. Если знаки величин  и  одинаковы, то температура фазо-

вого перехода повышается с увеличением давления. Так температура кипе-

. 
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ния воды увеличивается с повышением давления. Если знаки величин  и 

 противоположны, то температура фазового превращения уменьшается с 

увеличением давления. Для плавления льда теплота плавления  положи-

тельна, но изменение объема при плавлении  отрицательно, так как лед 

легче воды. Поэтому температура плавления льда уменьшается с повышени-

ем давления. 

Можно нанести на T-P-диаграмму линии всевозможных двухфазных 

равновесий, которые могут существовать в однокомпонентной системе. Та-

кая диаграмма называется фазовой диаграммой или диаграммой состояний. 

В точках диаграммы, не лежащих на линии двухфазного равновесия в со-

стоянии термодинамического равновесия, может существовать лишь одна 

какая-то фаза. В точках, где две линии  двухфазного равновесия пересека-

ются, в равновесии могут существовать три различные фазы. Это точки 

трехфазного равновесия или тройные точки. Тройная точка для воды прихо-

дится на температуру 0,0076  и давление 0,61 кПа. 

В природе также существуют фазовые переходы второго рода, при ко-

торых величины H, S и V меняются при температуре фазового превращения 

непрерывно, но скачком меняется теплоемкость. К фазовым переходам вто-

рого рода чаще всего относятся переходы сплавов из неупорядоченного со-

стояния в упорядоченное или переходы из парамагнитного состояния в фер-

ромагнитное. Во всех случаях при этом имеет место упорядочение либо 

атомное, либо спиновое. Но существуют также фазовые превращения типа 

упорядочения, которые совершаются по типу фазовых первого рода. Приме-

ром могут служить упорядочения в твердых растворах внедрения. В этих 

растворах атомы одного компонента занимают узлы кристаллической ре-

шетки, а атомы другого компонента – междоузлия определенного типа. 

Пространственная решетка, образованная этими междоузлиями, состоит из 

нескольких одинаковых подрешеток. В неупорядоченном состоянии числа 

заполнения междоузлий во всех подрешетках одинаковы. В упорядоченном 

состоянии эта симметрия в заполнении подрешеток исчезает. Тогда говорят 

об упорядочении атомов компонента внедрения на междоузлиях. В точке 

фазового перехода при этом происходит спонтанное нарушение симметрии. 

Примером такого упорядочения является метастабильная фаза в системе Fe-

C, называемая мартенситом. Мартенсит образуется при закалке высокоугле-

родистого аустенита. Наличие мартенсита придает высокую прочность зака-

ленной стали. 
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2. Основы термодинамической теории растворов 

 

2.1. Способы выражения концентрации компонентов раствора 
 

В настоящей главе переходим к рассмотрению многокомпонентных 

систем. В первую очередь нас будут интересовать однофазные многокомпо-

нентные системы переменного состава, называемые растворами. Дополни-

тельным аргументом для термодинамических функций раствора является 

его состав, определяемый концентрациями компонентов. Основным спосо-

бом выражения концентраций в термодинамике растворов неэлектролитов 

являются мольные доли , как это было объяснено во введении. Однако в 

термодинамике растворов электролитов и в ряде специальных областей, та-

ких, например, как металлургия, производство полупроводниковых мате-

риалов, медицина, виноделие, применяются и другие способы выражения 

концентрации. Упомянем вкратце некоторые из этих способов. 

Рассмотрим растворы, в которых концентрация одного компонента 

значительно преобладает над концентрациями других компонентов. Этот 

компонент называется растворителем. Мольная доля растворителя в раство-

ре часто обозначается как  Остальные компоненты называются примеся-

ми. Мольная доля i-й примеси обозначаются как . Если все  и сумма 

по всем примесям 

 
то такой раствор называется разбавленным или слабым. При производстве 

полупроводников используются материалы, в которых концентрации при-

месей очень малы. Для этих концентраций используют единицы измерения, 

называемые ppm (parts per million). Концентрация в единицах ppm в милли-

он раз превышает концентрацию, выраженную в мольных долях. 

В аналитической химии, в медицине, а также в термодинамике рас-

творов электролитов часто используют объемные концентрации. Молярной 

концентрацией i-го компонента раствора называется отношение , где 

число молей i-го компонента в растворе, V-объем раствора, выражен-

ный в литрах. Молярная концентрация также называется молярностью. 

Кроме молярностей, иногда применяют выражение концентрации, пред-

ставляющее отношение числа грамм-эквивалентов вещества к объему рас-

твора, выраженному в литрах. Этот способ выражения концентрации назы-

вается нормальностью. Для водных растворов используются моляльные 
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концентрации, равные , где, m-масса растворителя, выраженная в ки-

лограммах. 

Широко применяются также процентные концентрации. В металлове-

дении и физике металлов применяются атомные проценты (ат. ). Концен-

трация компонента сплава в атомных процентах равна мольной доле компо-

нента, умноженной на 100  ( 100 . В металлургии употребляются 

массовые проценты. Пусть масса сплава равна m. Масса i-го компонента 

сплава равна mi. Тогда массовый процент компонента i в сплаве, обозначае-

мый , определяется формулой: 

.
 

В некоторых отраслях промышленности применяются объемные проценты. 

Пусть в разбавленном растворе концентрация растворителя  стре-

мится к единице ( . Такие растворы называются бесконечно разбав-

ленными. В бесконечно разбавленном растворе величины концентраций 

примеси, выраженные любым способом, пропорциональны друг другу. 

 

2.2. Парциальные мольные величины 

 

Пусть раствор содержит n компонентов. Число молей i-го компонента 

в растворе равно , где i=1,2,3,…,n. Величины  в растворе будем считать 

переменными. Рассмотрим какую-либо экстенсивную термодинамическую 

величину, например, термодинамический потенциал Гиббса раствора G. Ве-

личину G будем рассматривать как функцию переменных T, P, , , …, 

, …, . Парциальной мольной величиной i-го компонента в растворе, со-

ответствующей термодинамической функции G, назовем величину 

 

Аналогично определяется парциальный объем , парциальная внут-

ренняя энергия , парциальная энтропия , парциальная энтальпия , пар-

циальная свободная энергия Гельмгольца i-го компонента: 

.

 
Для простоты в последних формулах не указано, значения каких пе-

ременных при дифференцировании принимаются фиксированными. Это 

очевидно и без указания. Парциальные мольные величины представляют 
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собой интенсивные величины, не зависящие от общего количества вещест-

ва, то есть от суммарного числа молей компонентов N: 

.

 

Парциальное значение термодинамического потенциала Гиббса  на-

зывается химическим потенциалом i-го компонента ( ). Понятие 

мольных величин  для однокомпонентных систем является частным случаем 

понятия парциальных мольных величин. Парциальные мольные величины 

можно рассматривать как функции основных термодинамических перемен-

ных и концентраций.  Если концентрации выражены в мольных долях, то 

сумма концентраций компонентов раствора равна единице: 

.

 
Поэтому среди аргументов парциальных мольных величин следует 

указать лишь концентрации (n-1) компонентов. Так, например, 

. 
Термодинамические величины по отношению к соответствующим 

парциальным величинам называются интегральными величинами. Соотно-

шения, полученные выше  для интегральных термодинамических величин, 

очевидно, применимы и к соответствующим парциальным величинам. Так, 

например, из уравнения Гиббса-Гельмгольца вытекает: 

 

Величина химического потенциала  может рассматриваться как 

энергия, вносимая в систему при добавлении моля i-го компонента без со-

вершения работы. Отсюда следует, что выражения (1.14.2)-(1.14.5) для од-

нокомпонентной системы можно обобщить на случай многокомпонентной 

системы: 

 

 

. 
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Таким образом, 

 
В формулах (2.2.6) для простоты среди переменных, значения которых 

следует фиксировать при нахождении частных производных, опущены ко-

личества компонентов  при j . 

Изменения парциальных мольных величин в каких-то процессах, на-

пример, при переходе вещества из одной фазы в другую, обозначим , , 

, , , и . Условие термодинамического равновесия двух фаз мно-

гокомпонентной системы при постоянных температуре T и давлении P мож-

но записать, обобщив результат параграфа 1.14:  для всех компонен-

тов i. Таким образом, при наличии нескольких фаз в многокомпонентной 

системе, находящейся в состоянии термодинамического равновесия, хими-

ческий потенциал  любого компонента i во всех фазах имеет одно и то же 

значение.  

Рассмотрим раствор при постоянных температуре T и давлении P. Из 

выражения (2.2.5) следует: 

.

 
Так как правая часть этого равенства представляет собой полный дифферен-

циал, то можно проинтегрировать этот дифференциал по любой кривой в 

пространстве переменных , в том числе по прямой, отвечающей постоян-

ному составу, когда  для любого i. На этой прямой, очевидно, 

=const. После интегрирования получим: 

 

Продифференцировав выражение (2.2.8), имеем: 

 

(2.2.7) 

. 

. 

. 

. 
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Вычтем из равенства (2.2.9) равенство (2.2.7). Тогда приходим к уравнению: 

 
поделив которое на общее число молей N раствора, получим уравнение: 

 
Уравнение (2.2.10) называется уравнением Гиббса-Дюгема. Это урав-

нение впервые предложено Гиббсом в 1876 году. Приложения уравнения 

рассмотрены Дюгемом. 

Проиллюстрируем возможность применения уравнения Гиббса-

Дюгема на примере бинарного раствора.Из уравнения (2.2.10) для бинарно-

го раствора следует: 

, 

то есть 

 
или 

 

.
 

После интегрирования получаем: 

 
Таким образом, в бинарном растворе, зная концентрационную зависи-

мость химического потенциала одного компонента, можно найти химиче-

ский потенциал другого компонента. 

 

2.3. Правило фаз Гиббса 

 

Пусть число компонентов в системе составляет К, а число фаз состав-

ляет Ф. Числом термодинамических степеней свободы С называется число 

переменных из Т, Р и концентраций c2,c3,..,cК в каждой из фаз, которые мож-

но произвольно изменить, не изменяя числа фаз Ф в состоянии термодина-

мического равновесия. Чтобы найти число С, следует учесть, что состав ка-

ждой фазы определяется К-1 концентрацией, а состав  Ф фаз  определяется 

Ф(К-1) концентрационными переменными. Но концентрации в различных 

фазах связаны условием равенства химических потенциалов компонентов. 

(2.2.10) . 

. 
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Записав условие равенства химического потенциала какого-то компонента в 

каждой фазе значению химического потенциала этого компонента в первой 

фазе, получим Ф-1 уравнений. Если сделать это для каждого компонента, то 

число уравнений будет К(Ф-1). Учѐт термодинамических переменных Т и Р 

увеличивает число степеней свободы на 2. В итоге имеем: 

. 

или 

                                    С=К- Ф+2.                                                (2.3.1) 

Равенство (2.3.1) выражает правило фаз Гиббса. Правило фаз установ-

лено Гиббсом в 1875 году. 

Рассмотрим приложение правила фаз Гиббса к однокомпонентной 

системе (К=1). В этом случае правило фаз даѐт: 

С=3 – Ф. 

Поэтому в однокомпонентной системе в состоянии термодинамического 

равновесия может находиться не более трѐх фаз. В точке пересечения линий 

двухфазного равновесия, то есть в тройной точке, Ф=3. Поэтому в этой точ-

ке число термодинамических степеней системы С=0. Такое равновесие на-

зывается нонвариантным. На линии двухфазного равновесия, за исключени-

ем тройной точки, Ф=2. Поэтому число степеней свободы С=1. Действи-

тельно, параметрические уравнения линии на плоскости переменных (x, y) 

записываются как 

 
где положение точки на линии определяется значением единственного те-

кущего параметра t. В точке, не лежащей на линии двухфазного равновесия, 

число фаз Ф=1. Поэтому в этой точке число степеней свободы С=2. В окре-

стности этой точки можно изменять темпера-

туру Т и давление Р и при этом оставаться в 

однофазной области. 

Пример фазовой диаграммы одноком-

понентной системы показан на рис.1. На рис.1 

область S отвечает существованию кристал-

лической фазы в состоянии термодинамиче-

ского равновесия, область L - существованию 

жидкой фазы, область G - существованию  

газовой фазы. Линия АВ показывает зависи-

мость температуры кипения от давления,  

 

B 

D 

A 

L C 

G 

S 

P 

T 
 

Рис. 1 
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линия АС-зависимость температуры плавления от давления, линия АD - зави-

симость температуры возгонки от давления. Точка А - тройная точка. Она от-

вечает нонвариантному равновесию кристаллической, жидкой и газовой фаз. 

 

2.4. Фазовые диаграммы бинарных систем 

Рассмотрим термодинамические равновесия в бинарной системе А- В   

(К=2). Из правила фаз в этом случае следует: 

С=4-Ф. 

Но фазовые диаграммы, отражающие равновесие фаз в бинарных системах, 

строятся для фиксированного значения давления Р, чаще всего практически 

для Р=0. При построении таких диаграмм одна степень свободы исключает-

ся. Поэтому для анализа фазовых диаграмм бинарных систем исходят из 

формулы: 

С=3-Ф. 

Идея, заложенная в основе фазовых диаграмм бинарных систем, предложена 

Гей- Люссаком . 

Рассмотрим декартову прямоугольную систему координат, по оси 

абсцисс которой откладывается концентрация компонента В, а по оси орди-

нат - температура Т. Эта система координат называется с-Т-диаграммой. 

Точки на диаграмме с координатами ( ,Т), отражающие состав системы и 

температуру, называются фигуративными точками. На оси абсцисс откла-

дываются концентрации , принадлежащие отрезку . Ось абс-

цисс на диаграмме называется также осью концентраций, а ось ординат - 

осью температур. Точка =0 на оси концентраций отвечает чистому компо-

ненту А, а точка =1 - чистому компоненту В. 

Рассмотрим определѐнное двухфазное равновесие в системе А- В при 

Р=const. Пусть концентрации в системе отвечает температура фазового 

равновесия Т. Таким образом, получаем фигуративную точку с координата-

ми ( Т), отвечающую рассматриваемому двухфазному равновесию. Сово-

купность таких точек составляет линию двухфазного равновесия. Для каж-

дого двухфазного равновесия в системе нанесем линию равновесия. Полу-

ченное построение называется фазовой диаграммой бинарной системы. 

Простейший пример такой диаграммы представлен на рис. 2. Это фа-

зовая диаграмма бинарной системы А - В при полном отсутствии взаимной 

растворимости компонентов А и В в кристаллическом состоянии. Точка С 

на рис. 2 отвечает температуре плавления чистого компонента А, точка  
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D - температуре плавления чистого компонента В. При охлаждении сплава в 

точке С происходит фазовое превращение АS, где  чистый жидкий 

компонент А, АS – чистый кристаллический компонент А. Аналогичное пре-

вращение происходит в точке D: ВS. Линия СЕ отвечает растворимости 

кристаллического компонента А в жидком растворе L системы А-В. На ли-

нии СЕ при охлаждении начинается выделение кристаллов компонента А из 

жидкости L. При этом в жидкости увеличивается концентрация компонента 

В. Происходит превращение L АS+ , где - жидкость с более низкой кон-

центрацией компонента А, чем концентрация  в жидкости L. Таким обра-

зом, при температуре, отвечающей точке на линии СЕ, жидкость L с кон-

центрацией  компонента В начинает кристаллизироваться. Линия СЕ на-

зывается линией ликвидуса. Другая линия ликвидуса в системе А-В - линия 

DЕ. На ней происходит превращение L ВS+ , где - жидкий раствор с бо-

лее низкой концентрацией компонента В, чем в жидкости L. 

 

 

 

 

 

 

 

 

Рис. 2 

Точка Е отвечает трѐхфазному равновесию кристаллических компо-

нентов А и В и жидкой фазы L строго определѐнного состава. В точке Е при 

охлаждении происходит фазовое превращение L  АS+ВS. Это превращение 

называется эвтектическим. Оно происходит без изменения состава жидко-

сти. Состав жидкости в точке Е называется эвтектическим, а сама жидкость 

– жидкой эвтектикой. Температура, соответствующая точке Е, называется 

эвтектической температурой. Механическая смесь кристаллов А и В эвтек-

тического состава также называется эвтектикой. Эвтектика является струк-

турной составляющей системы при температуре ниже эвтектической. Эвтек-

тика состоит из двух фаз.  
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В области L любой фигуративной точке отвечает жидкий раствор ком-

понентов А и В. Внутри криволинейного треугольника СЕF каждой фигура-

тивной точке отвечает термодинамическое равновесие между кристаллами 

компонента А и жидким раствором L. Составам фаз, находящимся в равно-

весии, отвечают фигуративные точки, называемые сопряжѐнными. Отрезок, 

соединяющий сопряжѐнные точки (параллельный оси концентраций), назы-

вается нодой. В рассматриваемой области на фазовой диаграмме все ноды 

заключены между прямой =0 и линией ликвидуса. Поэтому равновесному 

составу жидкости L при равновесии с кристаллами компонента А отвечает 

точка на линии ликвидуса. 

Любой фигуративной точке внутри криволинейного треугольника 

DEG отвечает двухфазное равновесие L+BS. Фигуративным точкам на от-

резке EF отвечает двухфазное равновесие L+AS, где L- жидкая эвтектика. 

Аналогичное рассуждение можно произвести для точек на отрезке EG. В 

точке эвтектики Е число фаз, находящихся в равновесии, Ф=3. При P=const, 

согласно правилу фаз Гиббса, имеем С=0, то есть нонвариантное равнове-

сие, при котором Т=const и составы всех фаз постоянны. Для фигуративных 

точек в области L мы имеем однофазное равновесие (Ф=1). Для этих точек 

число термодинамических степеней свободы С=2, то есть в окрестности ка-

ждой точки можно менять температуру Т и концентрацию , и при этом 

будем оставаться в однофазной области. Для двухфазного равновесия Ф=2 и 

С=1. Для точек внутри криволинейных треугольников CEF и DEG можно 

менять температуру, а состав жидкости L будет изменяться в соответствии с 

изменением температуры. В двухфазной области АS +ВS состав фаз не будет 

меняться, но можно менять температуру, не меняя числа фаз. На прямойFG 

температура фиксирована. Поэтому правило фаз Гиббса даѐт: 

С=Ф- К 

или  

С=Ф- 2. 

Таким образом, имеем С=0. 

Другим типом фазовых диаграмм бинарных систем являются фазовые 

диаграммы систем с ограниченной растворимостью компонентов друг в 

друге в кристаллическом состоянии. Соответствующая диаграмма представ-

лена на рис. 3. Линии CF и DG на рис. 3 называются линиями солидуса. При 

температурах, отвечающих фигуративным точкам на линии солидуса, в 

процессе охлаждения системы жидкий раствор Lисчезает. Таким образом, 

кристаллизация происходит в интервале температур. 
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Рис. 3 

На рис. 3  L- жидкий раствор компонентов А и В, α- твѐрдый раствор 

компонента В в компоненте А, β- твѐрдый раствор компонента А  в компонен-

те В. В дополнение к диаграмме на рис. 2, в диаграмме на рис. 3 присутствуют 

линии, отвечающие растворимости компонента В в  компоненте А и компо-

нента А в компоненте В в твѐрдом состоянии. Точка Е- точка эвтектики. 

Ещѐ один простой тип фазовых диаграмм бинарных систем представ-

ляет фазовая диаграмма с полной растворимостью компонентов в твѐрдом 

состоянии. Такая диаграмма показана на рис. 4, где L- жидкий раствор,  

S- твѐрдый раствор, L+S- область, в которой жидкий и твѐрдый растворы на-

ходятся в состоянии термодинамического равновесия. В соответствии с фор-

мулой 

С=3- Ф 

число термодинамических степеней свободы системы в области L и в облас-

ти S равно 2, а в области L+S  С=1. 
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Диаграмма состояния позволяет получить соотношение количеств фаз 

в состоянии двухфазового термодинамического равновесия, отвечающее оп-

ределѐнной фигуративной точке. Пусть имеем точку М в двухфазной облас-

ти L+S (рис. 4). Проведѐм через эту точку ноду QW. Пусть концы ноды Q и 

W отвечают фазе L и фазе S соответственно. Пусть длина отрезка QM равна 

x, а длина отрезка MW равна y. Пусть фаза L состоит из  молей компо-

нента А и  молей компонента В. Пусть фаза S состоит из  молей ком-

поненты A и   молей компонента B. Число молей фазы L составляет 

= . Число молей фазы S составляет N
S
= . Из элементарных 

алгебраических соображений легко получить равенство 

x= y, 

которое  называется правилом  рычага. 

Приведѐм также пример фазовой диаграммы для системы А - В с хи-

мическим соединением (рис. 5) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 

                  Рис. 5 

 

Соединение АВ на рис. 5 плавится без разложения при определѐнной 

температуре. Такое плавление называется конгруентным. 

Существует способ изображения фазовых равновесий в трѐхкомпо-

нентных системах при Р=const и Т=const. Для изображения составов трѐх-

компонентной системы используют косоугольную систему координат с ко-

ординатным углом 60° и равносторонний треугольник  Гиббса-Розебома. Но  

более подробное ознакомление с фазовыми диаграммами выходит за рамки 

настоящего пособия. 

В математическом анализе существуют понятия наибольшего и наи-

меньшего значения функции на отрезке. В силу теоремы Вейерштрасса, 

A 

А+АВ 

АВ+В 

L+A L+AB 

L+AB L+B 

L 

B 

 

T 
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функция, непрерывная на отрезке, принимает на отрезке своѐ наименьшее и 

своѐ наибольшее значение. Однако существуют понятия и локальных экс-

тремумов функции, то есть локальных максимумов и локальных миниму-

мов. Локальным экстремумам отвечают значения функции, экстремальные 

по отношению к какой-то достаточно малой окрестности точки.  

Всѐ сказанное можно перенести и на функцию многих переменных. 

Функция многих переменных, непрерывная в ограниченной замкнутой об-

ласти, принимает в этой области своѐ наименьшее и своѐ наибольшее значе-

ния. Локальные экстремумы функции отвечают значениям, экстремальным 

по отношению к какой-то окрестности точки. Стабильному термодинамиче-

скому равновесию системы при постоянных давлении и температуре отве-

чает наименьшее значение термодинамического потенциала Гиббса. Ло-

кальные минимумы термодинамического потенциала Гиббса могут соответ-

ствовать состояниям метастабильного термодинамического равновесия. Ес-

ли система находится в состоянии метастабильного равновесия, то у неѐ 

есть термодинамический стимул перейти в состояние стабильного равнове-

сия. Но так как система находится в точке локального минимума функции 

G, то на пути к стабильному равновесию ей нужно сначала увеличить значе-

ние G, то есть преодолеть потенциальный барьер, например, по механизму 

флуктуаций. Для этого требуется большое количество времени. Чем выше 

потенциальный барьер, тем большее количество времени необходимо для 

его преодоления. Таким образом,  на пути системы от метастабильного к 

стабильному состоянию существуют значительные кинетические трудности.  

Поэтому иногда система может оставаться в метастабильном состоянии 

очень долго, не переходя в стабильное состояние. Иногда фазовые диаграм-

мы приходится строить не для состояний стабильного термодинамического 

равновесия, а для метастабильных состояний. 

Рассмотрим пример метастабильного состояния и метастабильной 

диаграммы для системы Fe-C. В этой системе существует соединение , 

называемое цементитом. Попробуем растворить  в жидком железе. Это 

не так просто сделать, но, в конечном счѐте,  в присутствии жидкого 

железа распадается. Из него выделяется графит, а остальной углерод и желе-

зо цементита переходят в жидкий раствор углерода в железе. При темпера-

турах ниже 1420 К из цементита опять-таки выделяется графит, а остальной 

углерод и железо переходят в твердый раствор углерода в железе, называе-

мый аустенитом. Это приводит к выводу о том, что цементит  является 

метастабильной фазой в системе Fe-C. Фазовая диаграмма Fe- является 
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диаграммой метастабильных равновесий. Последняя диаграмма для практи-

ки не менее важна, чем диаграмма стабильных равновесий. В системе Fe-

 имеет место твердая эвтектика, называемая ледебуритом. Она состоит 

из двух фаз: аустенита и цементита. Ледебуритная эвтектика играет боль-

шую роль в металлургии чугуна. Эвтектическая точка отвечает при этом 

концентрации углерода = 0,173 и температуре T=1420 К. Фаза аустенит 

получила своѐ название по имени металлурга Робертса-Остена, а структур-

ная составляющая ледебурит – по имени немецкого металлурга Ледебура. 

 

2.5. Смеси идеальных газов 

 

Ключевым вопросом теории растворов является выражение химиче-

ских потенциалов  компонентов раствора как функций состава и темпера-

туры. Начнем решение этой задачи со смесей идеальных газов. Согласно за-

кону Дальтона, давление смеси идеальных газов P можно представить как 

сумму давлений , относящихся к каждому из газов: 

 

где величина  называется парциальным давлением i-го компонента газо-

вой смеси, и сумма берѐтся по всем компонентам смеси. Парциальное дав-

ление  равно давлению i-го газа, занимающего тот же объѐм, что и вся 

смесь при заданной температуре, при отсутствии других компонентов сме-

си. Из уравнения Клапейрона следует что  

,                                                     (2.5.2) 

где V- объѐм смеси, - число молей i-го компонента. Из выражений (2.5.1) 

и (2.5.2) вытекает, что давление смеси 

 
где                                        

.

 
В предыдущей главе было получено выражение для химического по-

тенциала  идеального газа:     

(T)+RT . 
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Так как в идеальной газовой смеси молекулы газов не взаимодейству-

ют, то последнее выражение применимо и к химическому потенциалу ком-

понента   газовой смеси: 

,                                   (2.5.3) 

где  стандартное значение химического потенциала  , то есть зна-

чение  при  =1. 

 

2.6. Термодинамика химических реакций между 

компонентами газовой фазы 

 

Рассмотрим химическую реакцию 

αA+βB γC+δD, 

где А, В, С, D- идеальные газы; α, β, γ, δ - стехиометрические коэффициен-

ты. Изменение термодинамического потенциала Гиббса ∆G при протекании 

химической реакции составляет: 

=  .                          (2. 6.1) 

Из формул (2.5.3) и (2.6.1) следует: 

=  . 

Введѐм обозначение: 

∆ (T) =  . 

Величина ∆ T) называется стандартным изменением термодинамического 

потенциала Гиббса. Таким образом, 

 .

 

В состоянии термодинамического равновесия при P=const, T=const, то 

есть, если имеем дело с обратимым процессoм, =0. Пусть парциальные 

давления исходных реагентов и продуктов реакций принимают равновесные 

значения. Для таких значений введѐм константу равновесия   рассмат-

риваемой реакции: 
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 .

 

Отсюда следует: 

 
                                                                                            (2.6.2) 

или  

 .                                           (2.6.3) 

В общем случае, для химической реакции 

 

где Аi- исходный реагент, Bj- продукт реакции, αiи βj – стехиометрические  

коэффициенты, 

 

где парциальные давления  в правой части равенства суть равновесные дав-

ления. При этом выражение (2.6.3) остаѐтся справедливым. 

Из выражения (2.6.4) следует, что при постоянной температуре увели-

чение парциальных давлений исходных реагентов смещает равновесие в 

сторону образования продуктов реакции, то есть способствует протеканию 

химической реакции. В противоположность этому, увеличение парциальных 

давлений продуктов реакции смещает равновесие в противоположную сто-

рону, то есть тормозит протекание процесса. Таким образом, протеканию 

процессов в химической технологии способствует отведение продуктов из 

зоны реакции и введение в зону реакции исходных реагентов. 

Рассмотрим в качестве примера термическую диссоциацию (термолиз) 

молекул аммиака: 

NH3 N2+ H2 . 

Константа равновесия реакции запишется: 

 .
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В этой формуле имеются в виду значения парциальных давлений в состоя-

нии термодинамического равновесия. Стандартное изменение термодина-

мического  потенциала Гиббса при этом: 

.
 

Из формулы (2.6.2) следует, что константу равновесия удобно рас-

сматривать, как безразмерную величину, значения которой привязаны к вы-

бору единиц давления. 

Формула (2.6.4)  иллюстрирует принцип, сформулированный Ле Ша-

телье в 1884 году и называемый принципом Ле Шателье-Брауна. Этот прин-

цип заключается в следующем. Если на систему, находящуюся в состоянии 

термодинамического равновесия, оказываются воздействия, выводящие еѐ 

из этого состояния, то эти воздействия индуцируют в системе процессы, 

действующие в направлении, снова приводящим систему в состояние рав-

новесия. Если увеличить парциальные давления исходных реагентов при 

выполнении равенства (2.6.4), то система выйдет из состояния термодина-

мического равновесия, так как значение выражения в правой части формулы 

станет меньше константы равновесия. Но эта система отреагирует увеличе-

нием парциальных давлений продуктов реакции, так что равенство (2.6.4) 

восстановится и система вновь вернѐтся в состояние равновесия. 

 

2.7. Температурная зависимость константы равновесия 

химической реакции 

 

Температурная зависимость  определяется температурной зави-

симостью стандартного изменения термодинамического потенциала Гиббса 

химической реакции. Но, согласно уравнению Гиббса-Гельмгольца, 

 
 где - стандартная энтальпия реакции. Для реакции, соответствующей 

формуле (2.6.4), 

 .

 
Из формул (2.6.2) и (2.7.1) следует: 

 

. 
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При Р 0 можно практически считать P=const и ∆H°=const и записы-

вать , где - энтальпия реакции. Тогда уравнение (2.7.2) можно 

записать как 

 
Это уравнение называется уравнением изобары  Вант-Гоффа. 

При 0 химическая реакция называется эндотермической. При 

0 реакция называется экзотермической. Эндотермическая реакция про-

текает с поглощением тепла, а экзотермическая реакция – с выделением те-

пла. Из уравнения Вант - Гоффа следует, что для эндотермической реакции 

константа равновесия увеличивается при увеличении температуры, а для эк-

зотермической реакции  уменьшается при увеличении Т. Считая, что  

не зависит от температуры, уравнение (2.7.3) легко проинтегрировать. В ре-

зультате интегрирования получим: 

 
Это приближение широко применяется в теории металлургических процес-

сов, когда логарифм константы равновесия считают линейной функцией ве-

личины, обратной температуре. Но фактически это приближение является 

довольно грубым, так как энтальпия реакции зависит от температуры. Эта 

зависимость определяется уравнением Кирхгофа (1858 г): 

 

 
 

В уравнении (2.7.5)  - изменение теплоѐмкости в процессе реакции, то 

есть разность теплоѐмкостей продуктов реакции и исходных реагентов. Ин-

тегрируя уравнение Кирхгофа, получим: 

 

В следующем по отношению к формуле (2.7.4) приближении можно 

положить, что функция  . Тогда интегрирование в формуле 

(2.7.6) приводит к линейной зависимости  от температуры: 

 

. 

. 

. 

. 

. 
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Подставив выражение (2.7.7) в уравнение Вант-Гоффа (2.7.3), а затем интег-

рируя полученное уравнение, находим в результате: 

 

              (2.7.8) 

где        

;      . 

Возможно, что использование уравнения (2.7.8) вместо (2.7.4) в ряде случа-

ев окажется предпочтительнее при интерпретации экспериментальных дан-

ных по температурной  зависимости константы равновесия химической ре-

акции.  

 

2.8. Выражение парциальных величин через интегральные 

мольные величины и их производные 

 

 Интегральной мольной величиной называется значение соответст-

вующей интегральной величины, приходящееся на моль раствора. Напри-

мер, интегральная мольная величина термодинамического потенциала Гиб-

бса    где 

.

 
Сумма здесь берется по всем компонентам раствора i. Интегральные моль-

ные величины будем обозначать индексом m. Напомним, что под молем 

раствора понимается такое количество раствора, в котором сумма числа мо-

лей всех компонентов равна единице: 

 

.

 
Иными словами, в моле раствора число молей любого компонента i равна 

его мольной доле  . Парциальные значения термодинамического потен-

циала Гиббса , равные химическим потенциалам , позволяют записать 

значения   как сумму: 

 
где - концентрация компонента i  в растворе, выраженная в мольных  

долях. 



 63 

 Рассмотрим обратную задачу. Попытаемся выразить химические по-

тенциалы  через величину  и ее производную по концентрации, ограни-

чившись случаем бинарного раствора. Будем исходить из того, что  

,                                   (2.8.1) 

где  и  - числа молей соответствующих компонентов в растворе. Пусть 

температура T и давление P в системе постоянны. Концентрации компонен-

тов в растворе равны  и  соответственно. Химический потенциал второ-

го компонента 

.

 
 

Дифференцируя выражение (2.8.1.), получим: 

 

        (2.8.2) 

Но     

 
 

Здесь была применена формула дифференцирования сложной функции. Так 

как  

 
то производная будет равна: 

 

 
Из выражений (2.8.2) – (2.8.4) следует:   

 
Аналогично,  

 

. 

. 

. 

. 

. 
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Пусть имеем график функции     (рис.6). 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

                                0                                                    1 

 

Рис. 6 

 

Угловой коэффициент касательной к этому графику в точке   с абсциссой   

 равен производной    

 .

 
Второй член  в равенстве (2.8.5) представляет приращение ординаты точки 

на касательной при приращении абсциссы на величину .Таким 

образом, химический потенциал  оказывается равен ординате точки пере-

сечения касательной с прямой . Аналогично, химический потенциал 

первого компонента равен ординате точки пересечения касательной к гра-

фику с прямой    (или ). 

Пусть чистые компоненты А и В образуют бинарный раствор. При об-

разовании раствора энтальпия системы увеличивается на величину . Ве-

личина  называется энтальпией образования раствора. Энтальпия образо-

вания моля раствора обозначается . Это интегральная мольная энталь-

пия. Парциальные энтальпии растворения компонентов обозначим как  и  

  соответственно. Пусть концентрации компонентов в растворе будут  

и  . По определению,  при P=const, T=const 

 

 ;   . 

 

Gm μ2 

μ1 

  c2 
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Согласно выражениям, аналогичным (2.8.5) и (2.8.6) , 

 

 

В термодинамическом эксперименте часто первоначально определяются ин-

тегральные мольные энтальпии образования раствора , а парциальные 

энтальпии растворения компонентов рассчитываются по формулам (2.8.7) и 

(2.8.8). 

 

2.9. Бесконечно разбавленные растворы 

 

 В 1803 году Генри, изучая растворимость газов в воде, открыл эмпи-

рический закон: 

,                                                   (2.9.1) 

где  L – растворимость газа,  P - давление газа, Г = const при T=const. Под 

растворимостью L понимается концентрация растворенного вещества в рас-

творе в состоянии термодинамического равновесия. Этот закон относится 

исключительно к достаточно малым растворимостям L и не очень большим 

давлениям P, при которых газ можно считать идеальным. Так как при очень 

малых концентрациях, концентрации, выраженные в различных единицах, 

пропорциональны друг другу, то в формуле (2.9.1)  растворимость  L может  

выражаться в разных единицах. Для определенности положим, что  L – рас-

творимость, выраженная в мольных долях. Можно рассматривать газовую 

фазу как идеальную газовую смесь, в которой только компонент i растворим 

в воде, а остальные компоненты не растворимы. Тогда закон Генри можно 

обобщить очевидным образом:  

  ,                                                 (2.9.2) 

где  - растворимость компонента  i,  - парциальное давление компонента 

i  в газовой фазе,  при . 

 Можно также растворимости компонентов газовой смеси предпола-

гать достаточно малыми, чтобы присутствие в растворе каждого компонента 

не влияло на растворимость остальных. Тогда равенство (2.9.2) остается 

справедливым и в этой ситуации. Наконец, в качестве растворителя можно 

полагать не только воду, но и любой другой растворитель. В этом смысле 

равенство (2.9.2)  называется законом Генри. Коэффициент  при  

может рассматриваться как функция температуры. Обозначим растворяю-

. 
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щийся газ как  , а соответствующий растворенный компонент как  . 

Так что процесс растворения представим как   . Для этого процесса 

.
 

Поэтому  играет роль константы равновесия   для процесса   . 

Химический потенциал газа    равен  

 . 

Прологарифмируем равенство (2.9.2): 

, 

а затем умножим полученное равенство на RT. Тогда получим: 

. 

Прибавим к обеим частям равенства  . В итоге имеем: 

 
+ . 

Обозначим: 

 

Таким образом, 

+RT  .
 

Так как в состоянии термодинамического равновесия химический по-

тенциал i–го растворенного   компонента в растворе (s) равен химическо-

му потенциалу этого компонента в газовой фазе , то  

 . 

Это значит, что при произвольной концентрации раствора, при которой вы-

полняется закон Генри,  

,                                  (2.9.3) 

где   - химический потенциал i -го растворенного компонента раствора 

в стандартном состоянии или стандартное значение химического потенциа-

ла  i–го компонента. Растворы,  для которых химические потенциалы рас-

творенных компонентов подчиняются равенству (2.9.3), называются беско-
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нечно разбавленными. Под стандартным в формуле (2.9.3) понимается со-

стояние идеального раствора, экстраполированное на концентрацию  

В макроскопическом понимании бесконечно разбавленные растворы долж-

ны иметь достаточно малую концентрацию. В микроскопическом понима-

нии бесконечно разбавленный раствор должен содержать всего один рас-

творенный атом. Поэтому бесконечно разбавленные растворы относят к 

идеальным растворам. 

 Рассмотрим температурную зависимость константы  закона Генри. 

Так как величину  можно рассматривать как константу равновесия  для 

процесса растворения, то, применяя уравнение Вант-Гоффа, получим: 

 

где   - парциальная энтальпия растворения  i–го газа. 

 Итак, в бесконечно разбавленном растворе есть компонент, концен-

трация которого  близка к единице. Этот компонент называется раствори-

телем. Остальные компоненты называются растворенными компонентами 

или примесями. Их концентрации близки к нулю. Определяющим моментом 

для бесконечно разбавленного раствора является выполнение равенства 

(2.9.3). Было бы неправильным ограничить понятие бесконечно разбавлен-

ного раствора условием выполнения закона Генри. Поясним это подробнее.  

 В 1907 году Сивертс, изучавший растворимость двухатомных газов 

типа водорода  и азота  в жидких металлах, установил, что величина 

растворимости этих газов L пропорциональна корню квадратному из парци-

ального давления газа. Так, для растворимости азота в жидком железе закон 

Сивертса запишется:  

 

где  – парциальное давление азота в газовой фазе,  - константа закона 

Сивертса, зависящая от температуры. При этом величина растворимости 

азота очень мала. При температуре 1873 К и давлении   =0,101 МПа в 

жидком железе величина растворимости азота составляет 0,044% по массе. 

Это дает право предположить,  что раствор азота в жидком железе при дав-

лении , меньше атмосферного, является бесконечно разбавленным. Было 

предположено также, что молекулы азота в растворителе диссоциируют на 

, 
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атомы. Химический потенциал атомов азота в растворе определяется равен-

ством: 

+ RT  

где   - мольная доля атомов азота в растворе. 

Химический потенциал молекулярного азота  в газовой фазе отвечает 

выражению: 

+ RT . 

Процесс растворения описывается химическим уравнением:  

, 

где   - молекулярный азот в газовой фазе, - атомарный азот в рас-

творе. 

 Изменение  термодинамического потенциала Гиббса в процессе рас-

творения 

 

или 

.
 

Стандартное изменение потенциала Гиббса  будет равно: 

= . 

Тогда можно записать: 

+RT  . 

В состоянии термодинамического равновесия    Отсюда следует: 

 .

 

Но равновесная концентрация  Поэтому 

 .

 

Отсюда  

T . 
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Таким образом, выполнение закона Сивертса для растворимости азота 

в жидком железе объясняется диссоциацией молекул азота в растворе на 

атомы. Закон Сивертса является аналогом закона Генри в случае двухатом-

ного газа, диссоциирующего в растворе на атомы. 

 Температурная зависимость константы закона Сивертса определяется 

уравнением Вант-Гоффа: 

 

где   - парциальная энтальпия растворения азота в металле в расчете на 

один грамм-атом. 

 В заключение рассмотрим вопрос о парциальном давлении пара рас-

творителя над бесконечно разбавленным раствором. Растворитель обозна-

чим индексом 1, а примесь -индексом 2. Химический потенциал примеси в 

бесконечно разбавленном растворе определяется выражением: 

+ RT                                    (2.9.5) 

Применяя результат (2.2.11), получим: 

 .
 

Но  

 .
 

Отсюда  следует : 

 .
 

или  

 

где const (T )- постоянная интегрирования. Обозначим эту постоянную 

(T). В итоге имеем: 

.                                    (2.9.6) 

 Таким образом, химические потенциалы растворителя и примеси в 

бесконечно разбавленном растворе описываются аналогичными формулами 

(2.9.5) и (2.9.6). Из формулы (2.9.6) следует, что парциальное давление пара 

растворителя в бесконечно разбавленном растворе пропорционально 

мольной доле растворителя. Доказательство этого основывается на 
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приравнивании химического потенциала растворителя в растворе к 

химическому потенциалу растворителя в газовой фазе ( (s)= (g)). 

 

2.10. Совершенные растворы 
 

 В 1887 году Рауль на основании изучения растворов, очень близких по 

химической природе веществ, например, бензола и толуола (метилбензола), 

сформулировал эмпирический закон: парциальные давления паров обоих 

компонентов бинарного раствора пропорциональны мольным долям этих 

компонентов в растворе при любых концентрациях. Таким образом, раство-

римости компонентов, выраженные в мольных долях, оказываются пропор-

циональны парциальным давлениям этих компонентов. В этом смысле закон 

Рауля можно считать обобщением закона Генри. Однако здесь необходимо 

сделать существенные оговорки. В законе Генри концентрации могут быть 

выражены в любых единицах. В законе Рауля концентрации должны быть 

непременно выражены в мольных долях. Закон Генри  при достаточно ма-

лых концентрациях практически применим в случаях растворения любого 

газа, не диссоциирующего на атомы, в любом растворителе. Закон Рауля во 

всем интервале концентраций может быть применим к очень ограниченному 

кругу систем. Для этих систем, очевидно, применимы формулы  (2.9.5) и 

(2.9.6). Льюис назвал растворы, подчиняющиеся закону Рауля, совершен-

ными растворами. Легко обобщить понятие совершенного раствора на мно-

гокомпонентные растворы. 

  Закон Рауля для многокомпонентного совершенного раствора запи-

сывается как 

, ,                                             (2.10.1) 

где  - парциальное давление пара i–го компонента над раствором, - дав-

ление пара над чистым  i–м компонентом. В обоих случаях имеются в виду 

равновесные давления. 

 В многокомпонентном совершенном растворе для любого компонента 

i выполняется равенство: 

                              (2.10.2) 

Бесконечно разбавленные растворы и совершенные растворы объединяются 

собирательным термином «идеальные растворы». Понятие идеального рас-
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твора является фундаментальным понятием термодинамической теории рас-

творов.  

 Реальные растворы, как правило, не следуют законам идеальных рас-

творов. Имеют место отклонения от идеальности. Говорят об отклонениях 

от закона Генри или от закона Рауля. Если давление пара компонента рас-

твора больше, чем отвечающее закону Рауля, то говорят о положительных 

отклонениях от закона Рауля. В противоположном случае говорят об отри-

цательных отклонениях от закона Рауля.  

  Совершенные растворы легко интерпретируются в рамках статисти-

ческой физики. Рассмотрим бинарный совершенный раствор, содержащий  

 атомов первого компонента и   атомов второго компонента. Пусть ато-

мы компонентов не взаимодействуют. Тогда, согласно формуле (1.7.2), тер-

модинамическая вероятность такого раствора   определяется формулой: 

 .
 

Согласно соотношению Больцмана (1.7.1), энтропия рассматриваемого рас-

твора S отвечает формуле: 

 .
 

или 

. 
Затем применим формулу Стирлинга: 

 
точность которой повышается с увеличением n. Получим: 

 
или 

. 
 

Отсюда энтропия моля раствора составит: 

 

Энтальпия моля раствора составит: 

, 

где   и   - стандартные значения парциальных энтальпий соответст-

вующих компонентов. 
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  Таким образом, термодинамический потенциал Гиббса, приходящий-

ся на моль раствора, будет равен: 

 
или 

. 
Найдем производную: 

 .
 

Согласно формуле (2.8.5), химический потенциал второго компонента 

равен: 

 .
 

С учетом трех последних формул получим: 

 .                                           (2.10.3) 

Если принять во внимание также позиционную энтропию, связанную с ко-

лебаниями атомов в узлах решетки, формула (2.10.3) перепишется в виде: 

                                       (2.10.4) 

что отвечает формуле (2.10.2). 

 

2.11. Реальные растворы 

 

Идеальные растворы играют большую роль в термодинамике раство-

ров как теоретические модели. Свойства реальных растворов, как правило, 

отличаются от свойств идеальных растворов. Как следует из предыдущих 

параграфов, под  идеальными  понимаются растворы, химические потенциа-

лы компонентов  которых описываются формулой: 

 .                                       (2.11.1) 

Пусть в   реальном растворе химический потенциал i–го компонента равен 

.  Разность  называется избыточным химическим потенциалом : 
 
. 

 Любую термодинамическую функцию идеального раствора обозначим 

верхним индексом id. Так,   - термодинамический потенциал Гиббса иде-
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ального раствора,  - значение этого потенциала, приходящегося на моль 

раствора. Для реального раствора эти функции обозначают  G и соответст-

венно. Тогда избыточные термодинамические функции определяются как раз-

ности: 

 ; 

. 
 Согласно уравнению Гиббса-Гельмгольца,  

 

 
или 

 .
 

 

Отсюда следует: 
 
 

и 

. 
 

Для совершенных растворов логично принять за стандартное значение 

энтальпию моля чистого компонента i. Тогда получается: 

 

где   - парциальная энтальпия растворения компонента i в растворе. 

 Очевидно, что для реальных растворов равенство (2.11.1) не выполня-

ется. Оно должно быть заменено равенством: 

 .                                       (2.11.2) 

Это равенство служит определением величины термодинамической актив-

ности i-го компонента раствора . Вычитая из равенства (2.11.2) равенство 

(2.11.1), получим: 

 .
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 Введем величину , называемую коэффициентом активности  i–го 

компонента раствора: 

 .                                            (2.11.3) 

Таким образом, 

                                       (2.11.4) 

и, наоборот, 

   (2.11.5) 

Из определения (2.11.2) следует: 

 
 

Из выражений (2.11.5) и (2.11.6) следует, что величины   
  

безразмер-

ны, но их значения привязаны к выбору единиц концентрации и к выбору 

стандартного состояния. 

 Понятия термодинамической активности и коэффициента активности 

введены Льюисом в 1907 году. 

 Понятие термодинамической активности можно расширить. Так как 

химический потенциал i –го компонента смеси идеальных газов описывает-

ся формулой 

  
 

активность рассматриваемого компонента такой смеси можно считать рав-

ной парциальному давлению , точнее говоря, безразмерной величине, рав-

ной отношению давления к единице давления. 

 Для смеси неидеальных газов имеет место: 

, 

где  - фугитивность i-го компонента смеси. Поэтому фугитивность  мож-

но считать активностью этого компонента в смеси. 

В чистом веществе при постоянном давлении 

 

или 

 . 
Поэтому активность чистого вещества можно считать равной единице. 

. 

. 
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 Рассмотрим теперь химическую реакцию: 

 

 
 

где  – исходный реагент,  - продукт реакции,  и   - стехиометриче-

ские коэффициенты. Рассмотрим отношение 

 

 

 

 
 

Проводя рассуждения,  аналогичные использованным при выводе формулы   

(2.6.4),  приходим к выводу, что в состоянии термодинамического равнове-

сия при постоянной температуре рассматриваемое отношение остается по-

стоянным, равным величине константы равновесия , то есть в состоя-

нии термодинамического равновесия. 

 

                                                  (2.11.7) 

 

При этом исходные реагенты и продукты реакции могут быть как газами, 

так и компонентами растворов или чистыми веществами. Очевидно,  

 
 

 
 Рассмотрим для примера реакцию Будуара: 
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где  - газы,  - углерод в состоянии графита. Тогда   ;  

;  

 Поэтому 

 

 . 

 

Аналогичным примером служит реакция: 

 

 

где  – углерод, растворенный в стали. Эта реакция служит для исследова-

ния активности углерода в жидкой стали, в аустените или феррите. Для этой 

реакции константа равновесия  

 
где   и - парциальные давления соответствующих газов,  - актив-

ность углерода в стали. В этом случае 

 . 

Стандартными состояниями для газов являются состояния, в которых пар-

циальные давления газов равны единице. Стандартным состоянием для уг-

лерода в стали является состояние, при котором активность углерода равна 

единице. Удобно выбрать в качестве такового концентрацию углерода, при 

которой раствор находится в термодинамическом равновесии с графитом. 

Иными словами,   - химический потенциал углерода в состоянии графи-

та. Изучая рассматриваемое равновесие, можно получить эксперименталь-

ные данные по зависимости активности углерода в стали от состава сплава:  

 .
 

Кроме газовых смесей  , для исследования активности углерода в 

стали используют  также смеси  , то есть химическую реакцию 

 



 77 

Для исследования термодинамической активности азота в аустените системы 

Fe-N использовали аммиачно-водородную смесь  , то есть реакцию: 

, 

где   и  – газы,  - азот, растворенный в  - железе. 

Таким образом, измерять активность компонентов раствора можно, 

используя термодинамические равновесия подходящих химических реак-

ций. Простейшим из таких равновесий является равновесие i-го компонента 

раствора с  i–м компонентом газовой фазы: 

 . 
Константа равновесия такой реакции равна: 

 
где  - равновесное парциальное давление компонента i в газовой фазе. От-

сюда активность i-го компонента в растворе равна 

 .
 

Следовательно, в состоянии термодинамического равновесия активность  

пропорциональна парциальному давлению пара этого компонента над рас-

твором. Коэффициент пропорциональности зависит от выбора стандартного 

состояния для выражения активности. Часто в качестве стандартного со-

стояния удобно принять чистый i-й компонент. Стандартное состояние – это 

такое состояние, в котором активность равна единице. Пусть упругость па-

ров чистого компонента равна . Тогда при имеем =1, то есть    

 .

 

Отсюда следует:    и  

 
 Выражение (2.11.10) часто принимают в качестве определения понятия ак-

тивности при выборе в качестве стандартного состояния чистого i-го  

компонента. В более общем случае можно определить: 

 

. 
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где  - парциальное давление паров компонента i, соответствующее выбору 

стандартного состояния. Можно также определить   при  T=const как ве-

личину, пропорциональную 

 

причем коэффициент пропорциональности не зависит от состава раствора. 

 Из сказанного следует, что измерить активность  компонента i мож-

но, измеряя давление пара  этого компонента над раствором. Иногда это 

технически невозможно сделать. Например, если компонент достаточно ма-

ло летучий, то есть величина  очень мала. В этих случаях приходится при-

бегать к другим способам. С одним из них мы уже познакомились в этом 

параграфе. Этот способ состоит в изучении химических равновесий. В ряде 

случаев можно использовать данные фазовых диаграмм. Еще одна ситуация 

возникает, если исследуется бинарный раствор, содержащий один летучий 

компонент, а другой – нелетучий. В этом случае можно путем измерения 

упругости пара летучего компонента установить концентрационную зави-

симость его активности и, таким образом, химического потенциала. Затем 

на основании уравнения Гиббса-Дюгема можно получить концентрацион-

ную зависимость химического потенциала нелетучего компонента и таким 

образом узнать активность этого компонента при различных концентрациях. 

Такой метод применялся для исследования активности углерода, растворен-

ного в жидком железе. Первоначально измерялось давление пара раствори-

теля, то есть  железа над раствором. Затем вычислялась термодинамическая 

активность углерода при различных концентрациях. 

Для измерения давления паров компонентов широко применяются ме-

тод эффузии Кнудсена и метод масс-спектроскопии. Для измерения актив-

ностей компонентов сплавов широко применяется метод эдс (электродви-

жущей силы). Примером служит измерение активности кислорода в жидкой 

стали. 

Иногда применяется метод радиоактивных изотопов. Примером слу-

жит попытка измерения термодинамической активности серы, растворенной 

в жидком железе и в сплавах на основе железа. В раствор вводили радиоак-

тивный изотоп серы. Когда достигалось термодинамическое равновесие, в 

расплав опускали образец, сделанный из высокотемпературного материала. 

Через некоторое время образец извлекали из расплава и измеряли интенсив-

ность радиоактивного излучения от образца. Считали, что скорость перехо-
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да радиоактивного изотопа серы в образец пропорциональна активности се-

ры в растворе.  

Измерение активности серы, растворенной в жидком железе, проводи-

лось также путем изучения термодинамического равновесия между распла-

вом Fe-S и газовой фазой состава H2S/H2. Результаты обоих методов при-

близительно согласуются между собой.  

Измерение активностей компонентов в растворах неэлектролитов ино-

гда проводят путем измерения осмотического давления. 

 

2.12. Теория регулярных растворов 
 

Термодинамический потенциал Гиббса идеального бинарного раствора 

 
где нижние индексы указывают соответствующие компоненты. Химический 

потенциал компонента  i  идеального раствора определяется формулой 

+RT  . 

Для реального раствора  

 
где   - избыточный мольный потенциал Гиббса раствора: 

, 

где   - избыточный химический потенциал i-го компонента раствора. 

(2.12.1) 

(2.12.2) 

Таким образом, чтобы знать термодинамические свойства раствора 

при T=const, достаточно знать зависимость    от состава. Первой теорией, 

претендующей на описание  бинарного раствора, была теория регуляр-

ных растворов Гильдебранда (1929г). Очевидно, что функция , по опре-

делению, должна обращаться в нуль при  и при  

Кроме того, в основу теории положено, что переменные и 

 должны входить в выражение функции симметрично. 

Простейшей функцией, удовлетворяющей поставленным условиям, 

является функция: 

  (2.12.3)      
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где Q=const.  Постоянная Q называется энергией смешения раствора. Фор-

мула (2.12.3) выражает суть теории регулярных растворов. Таким образом, 

согласно теории регулярных растворов, 

. 
 Вычислим мольную энтальпию  регулярного раствора. Воспользу-

емся уравнением Гиббса-Гельмгольца: 

 .

 
Очевидно, что 

. 
Найдем: 

 .

 
 

Отсюда следует: 

(2.12.4) 

 

 Таким образом, избыточная  энтропия регулярного раствора    , 

и  

 . 
 

 Найдем избыточный химический потенциал  второго компонента 

регулярного раствора с помощью формул (2.12.1) и (2.12.3). 

 . 
Отсюда следует: 

 

 
Складывая эту формулу с формулой для , получим: 

 
или  

.                                          (2.12.5) 

. 
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Аналогично, 

 .                                         (2.12.6) 

 

Так как, по определению,  

 

 
где    и    - коэффициенты активности соответствующих компонентов 

раствора, то 

 

 
 

В регулярном растворе логарифмы коэффициентов активности компонентов 

обратно пропорциональны температуре. 

 Так как избыточная энтропия регулярного раствора тождественно 

равна нулю, то парциальные избыточные энтропии компонентов этого рас-

твора также равны нулю ( =0; ). Из выражения (2.12.4) следует, что 

парциальные избыточные энтальпии компонентов равны избыточным хими-

ческим потенциалам: ; . Таким образом, 

                                       

 
 

 Но избыточные парциальные энтальпии компонентов равны парци-

альным энтальпиям растворения. Поэтому интегральная мольная энтальпия 

образования раствора равна: 

                                             (2.12.11) 
 

а парциальные энтальпии растворения компонентов имеют значения: 

  (2.12.12) 

                                        (2.12.13) 

 

Из последних формул следует: 

 

. 

. 

. 
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где  - энтальпии растворения чистых компонентов при образова-

нии бесконечно разбавленного раствора. 

 Из выражений (2.12.3) и (2.12.11) следует, что графики зависимости 

 от концентрации симметричны относительно прямой 

Продифференцируем выражение 

(1- ) 

по концентрации . Получим: 

 .
 

Приравняем эту производную к нулю и решим соответствующее уравнение 

относительно . Полученное решение говорит о том, что экстре-

мальные значения   и  приходятся на концентрацию  

 Решим вопрос о термодинамической стабильности регулярных рас-

творов. Рассмотрим график зависимости термодинамического потенциала 

Гиббса бинарного раствора от концентрации  (рис.7, рис.8). 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

                                   Рис. 7                                                                      Рис. 8 

 

 Возьмем две точки на графике и проведем между ними хорду. Пусть 

этим точкам соответствуют концентрации   и  . Рассмотрим механиче-

скую смесь двух фаз, составы которых отвечают концентрациям  и   . 

Тогда хорда является графиком функции   этой механической смеси. В 

одном из представленных случаев (рис.7) термодинамический потенциал 

 
c2 

0 1 

Gm 

Gm 

0 1 
c2 
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Гиббса раствора меньше аналогичной величины для механической смеси. В 

другом случае (рис.8) величина  для раствора больше, чем для механиче-

ской смеси. Но состояние термодинамического равновесия при  и    

характеризуется минимальным значением . Поэтому в случае, 

показанном на рис.7, термодинамически устойчивой (стабильной) фазой бу-

дет раствор. В случае, показанном на рис.8, термодинамически устойчива 

механическая смесь, а раствор подвергается распаду. В случае на рис.7 гра-

фик  вогнутый, а в случае на рис.8 – выпуклый. Но, как известно из 

математического анализа, вогнутости отвечает положительное значение 

второй производной  

 
а выпуклости – отрицательное значение 

 
Поэтому неравенство (2.12.14) является условием термодинамической ста-

бильности раствора, а условие (2.12.15)- условием распада растворов. Для 

жидких растворов распад также называется расслоением. 

 Представим  как функцию концентрации : 

 . 
Отсюда следует:    

 

 
или 

 .
 

Из последнего равенства видно, что при Q=0 

 
то есть совершенный раствор всегда термодинамически стабилен. При 

, очевидно, выполняется то же самое условие стабильности. Неста-

бильность  раствора возможна только при   и лишь в случае, когда  

. 
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 .
 

Так как произведение  максимально при  , когда 

  , то распад раствора возможен лишь при 

 .
 

 Значение  

 
называется критической температурой распада. 

 Кривая распада жидкого регулярного раствора на фазовой диаграмме 

символически показана на рис.9. Для фигуративных точек под кривой рас-

пада существуют две жидкие фазы . В точках на кривой распада про-

исходит фазовое превращение: . Уравнение кривой распада на 

рис.9 запишется как   

 
или 

 .
 

Таким образом, кривая распада в рамках теории регулярных растворов явля-

ется параболой. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Рис. 9 

 

 Теория регулярных растворов легко обобщается на многокомпонент-

ные растворы. Для многокомпонентного раствора вместо формулы (2.12.3) 

имеем:  

Тс 

cв 

L 

L’ 

T 

A B 

L” L’+ L” 
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где   - концентрации компонентов i и j соответственно,   - энергии 

смещения. Сумма в формуле (2.12.16) берется по всем парам компонентов  i 

и j в растворе. Соблюдение условия i j означает, что имеются ввиду пары 

различных компонентов, причем каждая пара компонентов учитывается 

только один раз. 

 

2.13. Статистическая интерпретация  теории регулярных растворов 

 

 Рассмотрим бинарный твердый раствор, концентрации компонентов 

которого, выраженные в мольных долях, равны   и   соответственно. 

Числа атомов компонентов равны   и  . Общее число атомов в растворе   

+   пусть равно n: 

 
Координационное число решетки, то есть число ближайших соседних узлов 

решетки по отношению к каждому узлу пусть равно z. Рассмотрим пары 

ближайших другк другу узлов решетки. Пусть   - число таких пар, у кото-

рых один узел занят атомом компонента  i, а другой узел – атомом компо-

нента j, где i=1;2 и j=1;2. Таким образом, имеем   - числа пар со-

ответствующих сортов. Геометрические вероятности того, что узел решетки 

будет занят атомом соответствующего компонента равны мольным долям   

и . При этом вероятности заполнения атомами соседних узлов решетки 

будем считать вероятностями независимых событий. Это значит, что корре-

ляционные эффекты в распределении атомов по узлам решетки полностью 

игнорируются. На основании теорем сложения и умножения вероятностей 

находим вероятности образования пар узлов типов 1-2, 1-1 и 2-2. Эти веро-

ятности соответственно равны  . Сумма этих вероятностей 

 . 

  Общее число пар узлов в решетке zn/2. Числа   найдем как 

математические ожидания этих величин. Отсюда имеем:   

 
Пусть энергии пар атомов типа 1-2, 1-1 и 2-2 равны соответственно 

Тогда энергия раствора U   составит: 
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 Энергии чистых компонентов  равны:    

 

; ;                             (2.13.2) 

 

Пусть энергия образования раствора    

 

                                                                                        (2.13.3)                   

 

Из формул (2.13.1)-(2.13.3) получаем:    

 

 .
 

 

Введем обозначение:   

. 
 

 Пусть имеем бесконечно разбавленный раствор компонента 2 в рас-

творителе 1. Пусть этот раствор содержит всего два атома примеси, перво-

начально удаленные друг от друга. Будем эти атомы сближать до тех пор, 

пока не образуется пара типа 2-2. При этом атом растворителя, изначально 

образующий пару 1-2, сблизится с таким же атомом растворителя, и эти 

атомы образуют пару типа 1-1. В результате всего процесса исчезнут две 

пары типа 1-2. Поэтому  h представляет собой энергию сближения двух 

атомов примеси в бесконечно разбавленном растворе. 

  В итоге имеем: 

 . 

 

Пусть n=   то есть количество раствора равно молю. Тогда  

 .
 

Обозначим:  

 
. 
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При давлении P=0 в рассмотренной модели  , то есть энтальпия 

образования моля раствора равна: 
 

 
 

что совпадает с результатом (2.12.11) теории регулярных растворов. Форму-

ла (2.13.4) раскрывает микроскопический смысл энергии смещения Q. 

 Рассматривая экспериментальные данные по энтальпиям образования 

раствора , можно прийти к выводу, что величина  имеет порядок 

RT при температурах эксперимента. Это означает, что величина  имеет 

порядок . Но из статистической физики известно, что иг-

норировать корреляционные эффекты допустимо лишь при условии: 

 
Поэтому интерпретация теории регулярных растворов, соответствующая 

формуле (12.3.4), противоречит данным по термодинамике сплавов. 

  Во второй половине 20 века физики, изучая ближний порядок в спла-

вах методом диффузного рассеяния рентгеновских лучей и медленных ней-

тронов, пришли к выводу, что межатомное взаимодействие в сплавах не ог-

раничивается взаимодействием только между соседними атомами. Взаимо-

действуют также атомы, находящиеся на значительно больших расстояниях 

друг от друга. Рассмотрим произвольный узел кристаллической решетки. 

Координационными сферами этого узла называются совокупности узлов, 

занимающих кристаллографически эквивалентные положения относительно 

рассматриваемого узла, то есть такие положения, которые переходят друг в 

друга при преобразованиях симметрии решетки, оставляющих неподвиж-

ным рассматриваемый узел. Расстояние всех узлов координационной сферы 

от этого начального узла одинаковы и равны радиусу координационной 

сферы. Координационные сферы узла нумеруются натуральными числами 

так, чтобы большему номеру отвечала координационная сфера не меньшего 

радиуса. Первая или ближайшая координационная сфера соответствует 

ближайшему окружению узла решетки другими узлами. 

 В предыдущем рассмотрении величина h соответствовала взаимодей-

ствию между атомами, находящимися в ближайших друг к другу узлах ре-

шетки, называемому взаимодействием в первой координационной сфере. 

Аналогичная величина , соответствующая межатомному взаимодействию 

в k-й координационной сфере, называется значением потенциала сближения 

. 
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атомов примеси в бесконечно разбавленном растворе для k-й координаци-

онной сферы. Последовательность значений 

 
назовем потенциалом сближения атомов примеси в бесконечно разбавлен-

ном растворе. Наибольшее значение радиуса координационной сферы, для 

которой  назовем радиусом действия потенциала  или радиусом 

взаимодействия. 

 Для приведенного выше в этом параграфе рассмотрения радиус взаи-

модействия соответствовал одной ближайшей координационной сфере. Та-

кую модель можно назвать моделью взаимодействия минимального радиу-

са. Обобщим теперь рассмотренную модель на случай радиуса взаимодейст-

вия, соответствующего нескольким координационным сферам. Пусть число 

узлов решетки в k-ой координационной сфере некоторого произвольного 

узла равно  Назовем число координационным числом для k-ой коорди-

национной сферы. Легко понять, что для обобщенной модели все выводы 

теории регулярных растворов остаются в силе. Однако формула (2.13.4) для 

энергии смещения перепишется в виде: 

 
где сумма берется по всем координационным сферам. Очевидно, что если 

разрешить радиусу взаимодействия увеличиваться до бесконечности, то к 

потенциалу   следует предъявить требование абсолютной сходимости 

ряда 

 .

 
Потенциалы  удовлетворяющие этому требованию, называются корот-

кодействующими. Теория регулярных растворов применима только для ко-

роткодействующих потенциалов  Требованию короткодействия удовле-

творяют потенциалы  во всех металлических сплавах. 

 Теперь условие (2.13.5) допустимости игнорирования корреляцион-

ных эффектов перепишется следующим образом: 

 
для любого k. 

. 
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 Пусть величина Q для раствора велика. Но для достаточно большого 

радиуса взаимодействия возможно, что значения потенциала достаточно 

малы и удовлетворяют условию (2.13.7). Поэтому допущение  взаимодейст-

вия в нескольких координационных сферах снимает отмеченное выше про-

тиворечие между теорией регулярных растворов и большими эксперимен-

тальными значениями энтальпий образования металлических сплавов. 

 

2.14. Теория субрегулярных растворов 

 

  Теория регулярных растворов находится в противоречии с экспери-

ментальными данными по термодинамике бинарных сплавов так же и в том 

отношении, что она предсказывает симметрию графика зависимости  

относительно прямой  и экстремум функции  прихо-

дящийся на концентрацию , тогда как экспериментальные кривые 

  такой симметрией не обладают. Это противоречие не может быть 

снято ни учетом корреляционных эффектов в сплаве, ни теорией распреде-

ленного потенциала («размазанного взаимодействия»), представленной в 

предыдущем параграфе. Для того чтобы разрешить указанное противоречие, 

Харди в 1953 году предложил модификацию теории регулярных растворов, 

названную им теорией субрегулярных растворов. Идея состоит в том, чтобы 

представить энергию смещения раствора Q как линейную функцию концен-

трации: 

 
или 

 . 
Таким образом,  

 
 

где  

 

Отсюда следует: 

 

 

где  - начальное значение парциальной энтальпии растворения второго 

компонента, то есть парциальная энтальпия растворения второго компонен-
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та в первом с образованием бесконечно разбавленного раствора;  - на-

чальное значение парциальной энтальпии растворения первого компонента. 

 Физический смысл теории субрегулярных растворов, возможно, со-

стоит в учете трехчастичного взаимодействия. Теория регулярных растворов 

ограничивается учетом парного взаимодействия. Потенциал  является 

парным потенциалом. Однако, возможно, что в энергию раствора помимо 

парного потенциала вносит вклад трехчастичный потенциал  , где  i, j, 

k - номера координационных сфер. 

 Естественно, в теории субрегулярных растворов экстремальное значе-

ние , а также максимальное значение температуры, при которой 

становится возможным распад раствора,   уже не приходится на сплав эк-

виатомного состава. 

 Теория субрегулярных растворов рассматривается как эмпирическое 

улучшение теории регулярных растворов. Эта теория, как и теория регуляр-

ных растворов, полностью игнорирует корреляционные эффекты. Обе тео-

рии сохраняют свое прикладное значение и на сегодняшний день. 

 

2.15. Квазихимическая теория 

 

  Корреляционные эффекты суть эффекты ближнего порядка. В конце 

20-х и в начале 30-х годов теории термодинамических свойств упорядочен-

ных и неупорядоченных сплавов, а также теории дальнего порядка в упоря-

доченных сплавах развивались без учета корреляционных эффектов. Под 

дальним порядком понимается распределение атомов компонентов по раз-

личным подрешеткам решетки раствора. Упорядоченные сплавы называют 

также сверхструктурами. В упорядоченных сплавах существует дальний по-

рядок. В неупорядоченных сплавах дальний порядок отсутствует. Теории 

дальнего порядка без учета корреляционных эффектов впервые были разви-

ты Горским (1928 г.), а также Бреггом и Вильямсом (1934г.). Термодинами-

ческая теория неупорядоченных растворов в виде теории регулярности 

предложена Гильдебрандом (1929г.). Модель межатомного взаимодействия 

минимального радиуса противоречит экспериментальным данным по тер-

модинамике неупорядоченных сплавов, а также данным по дальнему поряд-

ку в упорядоченных сплавах в случае, если игнорировать в теориях корре-

ляционные эффекты. Поэтому в 1935 году были предложены простейшие 

методы учета корреляционных эффектов в бинарных сплавах. С одной сто-

роны, это метод Бете, с другой стороны, это квазихимическая теория Гуг-
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генгейма. Результаты обоих методов  совпадают, но метод Бете в настоящее 

время представляет лишь исторический интерес. 

 Квазихимическая теория опирается на каноническое распределение 

Гиббса в статистической механике. Теория получила свое название, так как 

из этой теории следует возможность рассмотрения пар атомов в соседних 

узлах решетки разных типов (1-1, 2-2, 1-2) как отдельных молекул, пред-

ставляющих идеальный раствор. При этом бинарный твердый раствор рас-

сматривается в модели взаимодействия минимального радиуса. Для чисел 

соответствующих пар атомов в растворе  составим выражение, 

отвечающее константе равновесия процесса: 

 

. 
 

Выражение это запишется: 

 .
 

 

Это выражение в состоянии термодинамического равновесия прини-

мает постоянное значение, представляющее собой константу равновесия 

(T).  

Энтальпия образования двух пар соседних атомов типа (1-2) из пары 

атомов типа (1-1)и пары атомов (2-2) постоянна и равна (-h). Поэтому, на 

основании уравнения Вант-Гоффа, 

 

 
 

где  - значение константы при . На сновании выкладок из парагра-

фа 2.13, получим  

 С помощью выражения (2.15.1) можно найти равновесные значения 

чисел пар  Затем найдем равновесное значение энтальпии рас-

твора H. После этого, интегрируя уравнение Гиббса-Гельмгольца, можно 

вычислить избыточный  термодинамический потенциал Гиббса раствора 

Дифференцируя по числу молей компонентов, найдем избыточные 

химические потенциалы компонентов Деля избыточные потенциа-

лы на величину  RT, будем иметь выражение для логарифмов коэффициен-
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тов активности компонентов в растворе  Запишем итоговый ре-

зультат для   

 
где z – координационное число решетки, 

 
 

Здесь использована нормировка: при   

 Разложим   в ряд Тейлора по степеням концентрации : 

 
где - начальное значение коэффициента активности примеси 2 (в беско-

нечно разбавленном растворе этой примеси в растворителе 1),  - термо-

динамический параметр взаимодействия n-го порядка. Разложение (2.15.4) 

называется основным разложением термодинамики малоконцентрирован-

ных  бинарных сплавов. Это разложение введено в рассмотрение Люписом и 

Эллиотом в 1966 году. Как известно из математического анализа, коэффи-

циенты ряда Тейлора определяются формулой         

 
где 

 .

 
 

 Дифференцируя выражение (2.15.2) и применяя правило Лопиталя для 

раскрытия неопределенностей, находим выражение для термодинамических 

параметров взаимодействия, отвечающее квазихимическому приближению:  

 

 

 

. 

0 
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 Выражения (2.15.5) и (2.15.6) впервые получены Люписом и Эллиотом 

(1966г.). Выражения (2.15.7) и (2.15.9) получены позднее (1980г.) 

 Квазихимическая теория, даже в рамках рассматриваемой модели 

парного взаимодействия минимального радиуса, является приближенной. 

Корреляционные эффекты в ней учитываются лишь приближенно, так как 

пары соседних атомов фактически не образуют идеальный раствор. Образо-

вание различных пар соседних атомов фактически не является независимы-

ми событиями. Расчеты точными методами статистической механики пока-

зывают, что формула (2.15.5) действительно точна в рамках рассматривае-

мой физической модели, а формулы (2.15.6) – (2.15.8) всего лишь прибли-

женные. Точность этих формул улучшается, когда энергия h стремится к ну-

лю. 

 При  

 
формула (2.15.2) переходит в формулу (2.12.7) теории регулярных раство-

ров. Это показывает, что квазихимическая теория является обобщением и 

уточнением теории регулярных растворов. Теория регулярных растворов 

является приближением квазихимической теории на случай слабого меж-

атомного взаимодействия и высоких температур. 

 Более строгая с точки зрения статистической механики теория для фи-

зической модели, рассмотренной выше в настоящем параграфе, предложена 

Кирквудом в 1938 году. Эта теория ограничивается случаем, когда 

достаточно мало. Кирквуд рассмотрел разложения термодинамиче-

ского потенциала Гиббса в ряд Тейлора по степеням величины , то 

есть в ряд по отрицательным степеням температуры. Он нашел математиче-

ски строгий метод вычисления коэффициентов этого разложения, называе-

мый методом моментов Кирквуда. Метод моментов Кирквуда был обобщен 

Бадаляном и Хачатуряном (1970г.) на случай межатомного взаимодействия 

произвольного радиуса, а также на случай упорядоченного раствора, когда 

кристаллическая решетка состоит из двух подрешеток, причем для этих 

подрешеток различны вероятности попадания в них атомов любого компо-

нента раствора. Результаты метода моментов Кирквуда и квазихимической 

теории согласуются при выполнении условия (2.15.9). Для сильного меж-

. 
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атомного взаимодействия или для низких температур эти результаты раз-

личны, что говорит  о приближенности квазихимической теории. 

 В заключение  следует также упомянуть о методе вариации кластеров 

Кикучи (1951г.). Подробное изложение всех этих методов статистической 

механики выходит за рамки настоящего пособия. 

 

2.16. Атермальные растворы 

 

 В предыдущих параграфах рассматривались некоторые модели рас-

творов, для которых избыточная энтропия равна нулю. Такими были иде-

альные растворы, регулярные и субрегулярные растворы. Однако сущест-

вуют также модели растворов, для которых избыточная энтальпия равна ну-

лю. Допустим, что коэффициенты активности обоих компонентов раствора 

не зависят от температуры. Тогда  

. 
Это может реализовываться при  Такие растворы на-

зываются атермальными. 

 В предыдущих параграфах рассматривались твердые растворы, в ко-

торых атомы всех компонентов занимают узлы кристаллической решетки. 

Такие растворы называют растворами замещения. В настоящем параграфе 

рассмотрим растворы, в которых атомы одного компонента занимают все 

узлы решетки, а атомы другого компонента занимают какие-то междоузлия 

определенного типа. Например, в гранецентрированной кубической (ГЦК) и 

объемно-центрированной  кубической (ОЦК) решетках существуют октаэд-

рические и тетраэдрические междоузлия. Октаэдрические междоузлия ок-

ружены шестью узлами решетки. Тетраэдрические междоузлия окружены 

четырьмя узлами решетки. Октаэдрические междоузлия ГЦК решетки рас-

положены в центре элементарной ячейки и в серединах ребер этой ячейки. 

Октаэдрические междоузлия ОЦК решетки расположены в центрах граней и 

в серединах ребер элементарной ячейки. Тетраэдрические междоузлия ГЦК 

решетки расположены внутри элементарной ячейки в серединах отрезков, 

соединяющих центр кубической ячейки с вершинами куба. Тетраэдрические 

междоузлия ОЦК решетки расположены на гранях элементарных ячеек в се-

рединах перпендикуляров, опущенных из центра грани  на ребра, принадле-

жащие той же грани. 

 Рассмотрим междоузлия, в которых могут располагаться атомы ком-

понента внедрения. Пусть на узел приходится β таких междоузлий. Пусть 
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атомы, внедренные в междоузлия, не взаимодействуют между собой. Пусть 

число атомов компонента замещения равно , а число атомов компонента 

внедрения Тогда энтропия раствора  

 
не зависит от температуры. Энтропия идеального раствора, естественно, не 

зависит от температуры: 

. 
Поэтому также не зависит от температуры.В силу отсутствия взаимодей-

ствия между внедренными атомами Поэтому коэффициенты актив-

ности обоих компонентов не зависят от температуры. Рассматривае-

мая модель дает пример атермального раствора. 

 Другой пример атермального раствора представляют растворы высо-

комолекулярных соединений в низкомолекулярных растворителях. Энталь-

пии растворения при этом очень малы, но избыточные энтропии значитель-

ны. Энтропийные эффекты связаны с большим числом вариантов располо-

жения звеньев полимеров друг относительно друга, то есть с конфигураци-

онными эффектами. 

 

2.17. Малоконцентрированные бинарные сплавы 

 Рассмотрим бинарный сплав. Растворитель будем нумеровать номе-

ром 1, а примесь – номером 2. Концентрация растворителя пусть будет а 

концентрация примеси пусть будет . Рассмотрим основное разложение 

термодинамики     малоконцентрированных    бинарных     сплавов (2.15.4): 

 
где - коэффициент активности примеси в растворе. Значение  коэффи-

циента активности примеси  в бесконечно разбавленном растворе определя-

ется выбором стандартного состояния. Значение термодинамических пара-

метров взаимодействия   определяется структурой и межатомным взаи-

модействием в растворе. Общая идея разложения величины  в ряд по 

степеням концентраций принадлежит Вагнеру (1952 г.). Разложение (2.15.4), 

как говорилось выше, введено в рассмотрение Люписом и Эллиотом (1966 

г.). Под малоконцентрированными понимаются сплавы, для которых схо-

дится разложение (2.15.4). Термодинамический параметр взаимодействия 
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первого порядка называется также вагнеровским параметром взаимодейст-

вия. Для термодинамического параметра взаимодействия первого порядка 

Вагнером предложено обозначение . Для термодинамического па-

раметра взаимодействия второго порядка Люпис и Эллиот (1966 г.) предло-

жили обозначение . Для параметра взаимодействия третьего по-

рядка позднее было предложено обозначение . Таким образом, 

разложение (2.15.4) можно переписать в виде 

 . 

Одно из преимуществ  использования разложения (2.15.4) состоит в том, что 

термодинамические параметры взаимодействия могут быть вычислены точ-

ными методами статистической механики для моделей, имеющих большое 

значение в статистической теории сплавов. Так, для модели, используемой в 

квазихимической теории, получаются математически строгие результаты, 

выражающие термодинамические параметры взаимодействия второго и 

третьего порядков через вагнеровский параметр взаимодействия. Для твер-

дых растворов замещения эти формулы имеют вид: 

 

где   - число узлов решетки, соседних по отношению к каждому из двух со-

седних между собой узлов; 

 
где Ω  - число узлов решетки, соседних по отношению к каждому из трех  

узлов, являющихся ближайшими соседями друг по отношению к другу по-

парно; 

 
В формуле (2.17.3)  - число узлов решетки, соседних по отношению к 

каждому из двух узлов, один из которых находится в i-й координационной 

сфере другого; - координационное число для i-й координационной сферы.  

 Вагнеровский параметр взаимодействия в формулах (2.17.1) и (2.17.2) 

определяется формулой (2.15.3). Сравнивая полученные в точной математи-

. 
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ческой теории результаты (2.17.1) и (2.17.2) с соответствующими формула-

ми квазихимической теории (2.15.6) и (2.15.7) , приходим к следующим вы-

водам. Результат квазихимической теории для вагнеровского параметра 

взаимодействия является точным в рамках рассматриваемой физической 

модели. Для параметра взаимодействия второго порядка точный результат 

содержит дополнительный член 

 
по сравнению с соответствующим результатом квазихимической теории 

(2.15.6). Этим членом можно пренебречь при h  

 Для параметра взаимодействия третьего порядка точный результат со-

держит дополнительные члены четвертой, пятой и шестой степеней по ве-

личине , а также дополнительный член третьей степени 

 
по сравнению с формулой (2.15.7), получаемой в квазихимической теории. 

Этими членами также можно пренебречь при  Таким образом, при-

ходим к выводу, что квазихимическая теория является приближенной тео-

рией, применение которой оправдано только при высоких температурах или  

слабом межатомном взаимодействии. 

 Формулы (2.15.3), (2.17.1) и (2.17.2) могут быть получены различными 

строгими  методами статистической механики, наиболее известным из кото-

рых является метод групповых разложений, предложенный Майером (1939 

г.). Формулы (2.15.3 ) и (2.17.1) получены в 1973 году, формула (2.17.2) – в 

1990 году. 

 Таким же образом были получены формулы для малоконцентриро-

ванных твердых растворов внедрения в модели, аналогичной рассмотрен-

ной. Пусть h – энергия образования пары внедренных атомов, занимающих 

соседние междоузлия решетки. Пусть  – координационное число про-

странственной решетки, образованной междоузлиями. Введем обозначение: 

 .
 

 

Тогда вагнеровский параметр взаимодействия для такого раствора выразит-

ся формулой: 
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где – β число междоузлий, приходящееся на узел решетки. 

 
где - параметр, аналогичный для пространственной решетки, образован-

ной междоузлиями. Каждая из формул  и  содержит атер-

мальную составляющую в виде первого члена. Эти формулы были  получе-

ны в 1973 году. 

 Тогда же в статистической термодинамике сплавов были получены 

формулы для термодинамических параметров взаимодействия первого и 

второго порядков в твердых растворах в более общей модели, а именно, в 

модели парного взаимодействия произвольного, но конечного радиуса. Эти 

формулы выражают указанные параметры через потенциал   , где i – но-

мер координационной сферы. Позднее в этой более общей модели были по-

лучены формулы для параметра взаимодействия третьего (1990 г.), а также 

четвертого и пятого порядков (1998, 2002 гг.). Формула для параметра взаи-

модействия второго порядка была обобщена также с учетом потенциала 

трехчастичного взаимодействия    (1983 г.). 

 Под малоконцентрированными понимают растворы, для которых схо-

дится разложение (2.15.4), то есть концентрация  которых не превосходит 

радиуса сходимости разложения. 

 При достаточно малых концентрациях примеси можно разложить в 

ряд по степеням концентрации  парциальные избыточные термодинами-

ческие  функции примеси: энтальпию  энтропию . 

 

 

где - энтальпийные параметры первого и второго порядков соот-

ветственно,  - энтропийный параметр первого порядка. Радиусы сходи-

мости разложений (2.17.6) и (2.17.7) могут отличаться от радиуса  сходимо-

сти разложения (2.15.4). 

 Очевидно, что 

 . 
Отсюда следует:  
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 Из уравнения Гиббса-Гельмгольца вытекает дифференциальное соот-

ношение между вагнеровским параметром взаимодействия   и энталь-

пийным параметром первого порядка : 

 
 

Найдем производную в левой части формулы (2.17.9), соответствующую 

формуле (2.15.3). Получим: 

 
 

Подставив результат (2.17.10) в формулу (2.17.9), находим:  

 .
 

 

 Из выражения (2.15.3) следует: 

 .
 

Отсюда 

 .
 

 В итоге имеем: 

 
 

Посмотрим, как формулы (2.15.3), (2.17.1), (2.17.2) и (2.17.11) согласуются с 

формулами, следующими из теории регулярных растворов. Согласно фор-

муле (2.12.7) для теории регулярных растворов  

 .
 

 

Отсюда следует, что в теории регулярных растворов 

 

 

. 

. 

. 
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и все параметры взаимодействия порядка выше второго равны нулю; 

 
Таким образом,  

 
Итак, в формуле (2.17.1) последний член соответствует теории регулярных 

растворов, а сумма двух последних членов – квазихимической теории. В 

формуле (2.17.2) нет ни одного члена, соответствующего теории регулярных 

растворов, а все члены соответствуют более высоким приближениям. В 

формуле (2.15.3) при выполнении условия (2.15.9) вагнеровский параметр 

взаимодействия есть бесконечно малая величина, эквивалентная более про-

стой бесконечно малой: 

 .
 

С учетом формулы (2.13.4) имеем: 

 
что согласуется с формулой (2.17.12). 

 Из формулы (2.17.12) вытекает, что в теории регулярных растворов 

 
С другой стороны, при выполнении условия (2.15.9) 

 

есть бесконечно малая величина, эквивалентная величине  При 

этом из формулы (2.17.11) следует: 

 . 
Это означает, что при слабом взаимодействии или при высоких температу-

рах формулы математически строгой теории для термодинамических пара-

метров взаимодействия и энтальпийных параметров переходят в формулы 

теории регулярных растворов. 

 Рассмотрим вопрос о термодинамической зависимости вагнеровского 

параметра взаимодействия. Локально, то есть в окрестности некоторой тем-

пературы, этот вопрос легко решается в рамках феноменологической термо-

динамики. Из дифференциального соотношения (2.17.9) следует, что, если 

. 

. 
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знаки вагнеровского параметра взаимодействия  и энтальпийного пара-

метра совпадают, то величина   убывает с увеличением температу-

ры. Если знаки параметров  и  различны, то   уменьшается с 

ростом температуры. Для рассмотренной выше модели твердого раствора с 

парным взаимодействием минимального радиуса зависимость энтальпийно-

го параметра  от вагнеровского параметра взаимодействия определяется 

формулой (2.17.11). Из этой формулы следует, что знаки параметров  

и  совпадают. Поэтому в рассмотренной модели монотонно 

уменьшается с температурой. Асимптотика температурной зависимости 

вагнеровского параметра взаимодействия при выражается формулой 

(2.17.12), то есть при   монотонно стремится к нулю обратно 

пропорционально температуре.  Знаки параметров и  с изменением 

температуры не меняются. Характер температурной зависимости вагнеров-

ского параметра взаимодействия, согласно формуле (2.15.3), показан на рис. 

10. Кривая 1 на рис.10 соответствует случаю h , а кривая 2 – слу-

чаю  Заметим, что в рассмотренной модели, согласно формуле 

(2.15.3), величина вагнеровского параметра взаимодействия ограничена 

сверху:  причем равенство    возможно лишь при  

 

  

 

 

 

                                                                                          T 

 

 

 

 

Рис. 10 
 

Представляет интерес исследовать зависимость энтальпийного пара-

метра от вагнеровского параметра взаимодействия при  

выражающуюся формулой (2.17.11). Продифференцируем эту формулу два 

раза. Получим: 

 

 

z 

1 

2 

0 
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 .

 

Так как в рассматриваемой модели , то при вторая производ-

ная оказывается всюду отрицательна, то есть кривая зависимости  от 

 направлена всюду выпуклостью вверх. Приравняем нулю первую про-

изводную и найдем корень этой производной: 

 

где е – основание натуральных логарифмов. При этом значении  в силу 

отрицательности второй производной имеем максимум величины энталь-

пийного параметра: 

 .
 

Характер зависимости , соответствующий формуле (2.17.11), 

представлен на рис. 11, где абсцисса 

 
и ордината 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Рис. 11 
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в 
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 Далее рассмотрим зависимость коэффициента активности , раство-

рителя от  концентрации примеси . Запишем уравнение Гиббса-Дюгема 

применительно к избыточным химическим потенциалам компонентов 

 .
 

Разделив  это уравнение на RT, получим: 

. 
Отсюда следует: 

 
Интегрируя это равенство, находим: 

 
где за стандартное состояние принят чистый растворитель. Для малоконцен-

трированного сплава  можно воспользоваться разложением (2.15.4) и  

написать: 

 
Подставляя это выражение в формулу (2.17.15), находим: 

 .

 
Предполагая, что ряд под знаком интеграла сходится равномерно, проинтег-

рируем этот ряд почленно: 

 
Так как функцию  можно разложить в ряд по степеням , соот-

ветствующий бесконечно убывающей геометрической прогрессии, и в ре-

зультате под знаком интеграла в выражении (2.17.16) окажется степенной 

ряд, то, очевидно, что величину  также можно разложить в ряд по сте-

пеням  при достаточно малых концентрациях примеси. 

 В заключение решим вопрос о термодинамической стабильности ма-

локонцентрированного твердого раствора. Область стабильности бинарного 

твердого раствора определяется выполнением неравенства (2.12.14) 

. 
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или, что то же самое, 

 
Очевидно, что  

 
или, с учетом выражения (2.17.15), 

 .

 
Окончательно это выражение запишем следующим образом: 
 

 .

 
Продифференцируем это выражение дважды по концентрации . 

 
или  

 
 

 
или  

 .
 

Но, как уже было выяснено в параграфе 2.12, 

 .
 

. 
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Поэтому 

 .
 

Отсюда следует: 

 
Поэтому область стабильности бинарного раствора определяется неравенством  

 
что следует из неравенства (2.17.17) и равенства (2.17.18). Левую часть ра-

венства (2.17.18) называют функцией стабильности. 

 Теперь получим функцию стабильности малоконцентрированного би-

нарного раствора. Дифференцируя основное разложение термодинамики 

малоконцентрированных бинарных растворов, получим условие термоди-

намической стабильности в виде: 

 
или 

 .
 

В самом грубом приближении по концентрации условие стабильности би-

нарного раствора можно записать: 

 . 
Концентрация, отвечающая точке на кривой распада, при этом определяется 

как  

 .

 
Распад раствора при очень малой концентрации возможен лишь при 

 Тогда 

 
 Формулой (2.17.21) можно пользоваться лишь в том случае, если эта 

формула приводит к достаточно малой концентрации, при которой возмож-

но усечение основного разложения термодинамики малоконцентрированных  

сплавов с удержанием лишь свободного и линейного членов. 

. 

. 
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 Рассмотренный распад называется спинодальным, а кривая этого рас-

пада  фазовой диаграмме называется спинодалью. Спинодаль-

ный распад не является единственным видом распада. Рассмотрим зависи-

мость термодинамического потенциала Гиббса моля бинарного раствора  

от концентрации раствора , изображенную на рис. 12. Пусть существует 

касательная к графику зависимости  касающаяся этого графика в 

двух точках (a и b). В силу формул (2.8.5) и (2.8.6) химические потенциалы 

обоих компонентов раствора в точках a и b равны между собой, то есть 

. Поэтому сплав, термодинамический потен-

циал Гиббса которого отвечает точке A, не является термодинамически ста-

бильным и должен в итоге распадаться на две фазы, состав которых отвеча-

ет точкам a и b. Механическая смеcь этих фаз будет иметь меньшее значе-

ние термодинамического потенциала Гиббса, чем сплав в точке A. Описан-

ный распад не будет спинодальным распадом. Точка A лежит на вогнутой 

части кривой . Поэтому сплав, отвечающий этой точке, стабилен по 

отношению к спинодальному распаду. Он не может распадаться на два 

сплава, бесконечно близкие к нему по составу. Для того чтобы произошел 

процесс распада, система должна преодолеть потенциальный барьер. 

Cостояния, которым соответствует абсолютный минимум термодинамиче-

ского потенциала Гиббса, то есть наименьшее значение этой функции на 

множестве возможных состояний, характеризуются как термодинамически 

стабильные. Состояния, которым соответствуют локальные минимумы тер-

модинамического потенциала Гиббса, характеризуются как метастабильные. 

Состояния, термодинамически неустойчивые по отношению к спинодаль-

ному распаду, характеризуются как лабильные. 
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2.18. Малоконцентрированные многокомпонентные сплавы 
 

Разложение (2.15.4) для малоконцентрированных бинарных сплавов 

можно естественным образом обобщить на малоконцентрированные много-

компонентные сплавы на основе растворителя 1.  Тогда для коэффициента 

активности i-ой примеси в (m+1) – компонентном растворе имеем: 
 

(2.18.1) 
 

где сумма берется по всевозможным конечным последовательностям целых 

неотрицательных чисел n2, n3,…,nm. 

Разложение (2.18.1) называется основным разложением термодинамики 

малоконцентрированных сплавов. Коэффициент  называется термо-

динамическим параметром  взаимодействия порядка n2+n3+…+nm. Разложе-

ние (2.18.1) является рядом Тейлора по степеням концентраций примесей. 

Согласно формулам  математического анализа для коэффициентов ряда Тей-

лора, 

 

где 

 

.

 
Для термодинамических параметров взаимодействия первого, второго и 

третьего порядков существуют специальные обозначения. 

Разложение (2.18.1) введено в рассмотрение Люписом и Эллиотом в 

1966году. 

Параметры взаимодействия первого порядка  J0,0,…,0,1,0,…,0называются 

вагнеровскими параметрами взаимодействия. Вагнером (1952 г.) были вве-

дены обозначения для этих параметров типа  и т.д. Параметр взаи-

модействия  уже был рассмотрен в предыдущем параграфе. 

Параметр взаимодействия . При усечении ряда (2.18.1) с 

удержанием лишь свободного и линейных членов разложения имеем: 
 

 .                     (2.18.2) 
 

Приближение (2.18.2) было рассмотрено Вагнером (1952 г.). 
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Люписом и Эллиотом введены обозначения для параметров взаимодей-

ствия второго порядка (1966 г.). Это обозначения типа ; 

и . 

Согласно формуле для коэффициентов в линейных членах ряда Тейлора, 

 
что означает 

 

.

 
Аналогично, 

 .

 
С этим параметром мы также имели дело в предыдущем параграфе. 

Аналогично, 

 .

 
Аналогично, 

 .

 

Параметры типа  часто называют перекрестными параметрами взаимо-

действия второго порядка.  

Рассмотрим также обозначения для термодинамических параметров 

взаимодействия третьего порядка, введенные позднее (1991 г.). Это обозна-

чения типа: 

 

Таким образом, 
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 .

 
Следует подчеркнуть, что разложение (2.18.1) сходится в общем случае 

в некоторой области составов в пространстве переменных на-

зываемой областью сходимости. Сплав называется малоконцентрирован-

ным, если его состав попадает в область сходимости. Поэтому разложение 

(2.18.1)  можно применять только для малоконцентрированных сплавов. 

Разложение (2.18.1) имеет очень большое значение с точки зрения ста-

тической термодинамики сплавов. Термодинамические параметры взаимо-

действия для ряда важных физических моделей твердых растворов могут 

быть вычислены точными методами статистической механики. Изложение 

этих методов выходит за рамки настоящего пособия, но ряд результатов для 

простейших моделей твердого раствора все-таки будут приведены, чтобы 

убедить читателя в справедливости сформулированного тезиса. 

Рассмотрим многокомпонентный твердый раствор замещения в рамках 

модели парного взаимодействия минимального радиуса, которая лежала еще 

в основе квазихимической теории и статистической интерпретации теории 

регулярных растворов. Для этой модели получен математически точный ре-

зультат (1973 г.) для вагнеровского параметра взаимодействия: 

.                                      (2.18.3)  

где  – энергия сближения атома примеси 2 и атома примеси 3 в решетке 

чистого растворителя 1. 

Из формулы (2.18.3) следует формула (2.15.3). Формула (2.18.3) совпа-

дает с результатом, полученным Люписом и Эллиотом (1966 г.) в рамках 

квазихимической теории. 

Для параметра взаимодействия второго порядка в точной теории (1973 г.) 

получается следующее: 
 

.   (2.18.4) 
 

Из формулы (2.18.4) следует: 
 

.         (2.18.5) 

 

Из формулы (2.18.5) следует формула (2.17.1). Игнорируя первые члены в 

двух последних формулах, придем к соответствующим результатам квази-

химической теории Люписа и Эллиота (1966 г.). 
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Результаты для параметров взаимодействия третьего порядка слишком 

громоздки, и поэтому мы эти результаты для твердого раствора замещения 

не приводим. 

Рассмотрим другую модель, в которой атомы компонента 2 занимают 

междоузлия решетки определенного типа, а атомы компонентов 3,4 и 5 за-

нимают узлы решетки. Пусть взаимодействуют лишь атомы, находящиеся в 

соседних узлах решетки, или атомы, находящиеся в узле и междоузлии, со-

седних между собой. Таким образом, реализуется модель парного взаимо-

действия минимального радиуса. Для такой модели статистическая механи-

ка приводит к формуле: 
 

 ,                                (2.18.6) 

 

где  – энергия сближения атома примеси внедрения 2 и атома примеси 

замещения 3 в чистом растворителе 1;  – число узлов решетки в ближай-

шем окружении междоузлия. Для термодинамического параметра взаимо-

действия второго порядка получается: 
 

(2.18.7) 

 

где  – число междоузлий, приходящееся на узел решетки;  – число меж-

доузлий, ближайших к каждому из двух соседних узлов решетки. Отсюда 

следует: 

.                       (2.18.8) 

 

Результаты (2.18.6 – 2.18.8) были получены в 1973 году. 

Формулы для параметров взаимодействия третьего порядка очень гро-

моздки. Поэтому ограничимся лишь параметром . 

 

 
где 

 
 – число междоузлий, ближайших к трем узлам решетки, являющимся по-

парно ближайшими соседями друг к другу; 
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 .

 
В последней формуле  – число узлов решетки, ближайших к двум узлам, 

один из которых находится в i-й координационной сфере другого;  – 

число междоузлий, соседних по отношению к каждому из двух только что 

упомянутых узлов. Формула (2.18.9) была получена в 1991 году.  

Парциальные избыточные энтальпии и энтропии также могут быть раз-

ложены в ряды по степеням примесей. Так энтальпийный параметр первого 

порядка  отвечает определению: 

 .

 
Из уравнения Гиббса-Гельмгольца следует соотношение: 

 
Для рассмотренной выше модели твердого раствора замещения имеем 

формулу, аналогичную (2.17.11): 

 
Для модели, в которой компонент 3 – примесь замещения, а компонент 

2 – примесь внедрения по аналогии с формулой (2.18.11), имеем: 

 

 
 

Формулы (2.18.11) и (2.18.12) были получены в 1972 году. 

Для энтальпийных параметров второго порядка имеем определения: 

 

 .

 
 

 

. 

. 

. 
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2.19. Соотношение взаимности для вагнеровских параметров  

взаимодействия 

 

Рассмотрим трехкомпонентный раствор. Выразим химические потен-

циалы компонентов 2 и 3 через термодинамический потенциал Гиббса, при-

ходящийся на моль раствора,  и его производные по концентрациям. Ве-

личину будем рассматривать как функцию концентраций 

приp=const, T=const. Очевидно, что  
 

 
где  – число молей соответствующих компонентов в растворе. 

Отсюда следует: 

 
где согласно формуле для производной сложной функции, 

 .
 

Так как 

 
то 

 .
 

Таким образом, 

 
Формула (2.19.1) обобщает формулу (2.18.5) 

Аналогично, 

 
Формулы (2.19.1) и (2.19.2) применим к избыточным термодинамиче-

ским функциям: 

 

 

. 

. 

; 

. 
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Продифференцируем равенство (2.19.3) по переменной c3: 

 

 
 

После сокращения имеем: 

 .
 

Аналогично, 

 .
 

Отсюда следует: 

 .
 

Поделив последнее равенство на RT, получим: 
 

 .
 

 

Таким образом, приходим к важному свойству вагнеровских параметров 

взаимодействия: 

 
Это соотношение было известно еще Вагнеру (1952 г.). По аналогии с соот-

ношениями взаимности Максвелла соотношение (2.19.5) также можно на-

звать соотношением взаимности. 

Разложения, подобные (2.18.1), можно применить также к избыточ-

ным парциальным энтальпии и энтропии. Коэффициенты этих разложений 

называются энтальпийными и энтропийными параметрами соответственно. 

Соотношение взаимности типа (2.19.5) применимо к энтальпийным и 

энтропийным параметрам первого порядка: 

 

 
 

Энтропийный параметр первого порядка обозначим : 

 .
 

. 

. 
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Аналогично, 

 .
 

Соотношение взаимности для энтропийных параметров запишется следую-

щим образом: 

 . 
Соотношения взаимности для энтальпийных и энтропийных параметров 

справедливы, так как они являются лишь следствием термодинамических 

определений парциальных избыточных величин. 

Соотношение (2.19.5) можно проверить на модели, рассмотренной в 

предыдущем параграфе, то есть модели раствора замещения с парным взаи-

модействием минимального радиуса. Из формулы (2.18.3) следует: 

                          (2.19.6) 

но, так как , то из сравнения выражений (2.18.3) и (2.19.6) следует 

соотношение взаимности (2.19.5). 

Совершенно тем же путем, каким было выведено соотношение взаим-

ности (2.19.5), можем получить соотношение 

 
так как обе части этого равенства оказываются равны третьей производной 

 .
 

 

Из соотношений (2.19.5) и (2.19.7) следует: 
 

 
 

Из соотношений (2.19.7) и (2.19.8) следуют аналогичные соотношения 

для энтальпийных параметров 
 

 
 

 
 

Соотношения (2.19.9) и (2.19.10) впервые получены Люписом и Эллио-

том в 1966 году. В настоящем пособии предложен другой способ вывода со-

отношений (2.19.5) и (2.19.7). 

 

. 

. 
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2.20. Металлургические параметры взаимодействия 
 

В металлургии принято выражать концентрации компонентов сплава в 

процентах по массе (массовых процентах). Массовый процент i-го компо-

нента обозначим как [%i]. Активность i-го компонента сплава ai имеет инва-

риантную сущность и представляет собой при постоянной температуре ве-

личину, пропорциональную 

 
а коэффициент пропорциональности определяется выбором стандартного 

состояния. Если поделим эту величину на [%i], получим массово-

процентный коэффициент активности, обычно обозначаемый как : 

 .
 

В отличие от этого, ранее используемый в настоящем пособии коэффициент 

активности называется рациональным коэффициентом активно-

сти, так как концентрация  представляет собой отношение 

 .
 

Таким образом, 

 
и  

 
или  

. 

Активность  и коэффициент активности  удобно рассматривать как без-

размерные величины, но привязанные к определенному способу выражения 

концентраций и к определенному выбору стандартного состояния. 

С более общей точки зрения, величина  определена с точностью до 

постоянного множителя (при T=const). Тогда величина  определена с 

точностью до постоянного слагаемого. Величина дифференциала  при 

этом оказывается инвариантной по отношению к выбору способа выраже-

ния концентраций и к выбору стандартного состояния. 

В металлургии также принято пользоваться десятичными, а не нату-

ральными логарифмами. Поэтому в ряд по степеням концентраций разлага-

ют величину . Например, для бинарного малоконцентрированного рас-

твора примеси 2 в растворителе 1имеем разложение: 
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где  – начальное значение массово-процентного коэффициента активно-

сти,  – металлургические параметры взаимодействия первого, 

второго и третьего порядка соответственно. Эти параметры называем метал-

лургическими параметрами взаимодействия, так как их применение ограни-

чено металлургией. 

В металлургии обычно выбирается коэффициент активности, в беско-

нечно разбавленном растворе равный единице. Так что разложение (2.20.1) 

можно записать в виде: 

 
Из формулы для коэффициентов ряда Тейлора следует: 

 

 

 .
 

Для многокомпонентного раствора в линейном приближении по кон-

центрации примесей [%j] имеем: 

 
где сумма берется по всем растворенным компонентам. 

 
где [%1] – массовый процент растворителя. 

Металлургические параметры взаимодействия первого порядка  вве-

дены Лангенбергом (1956 г.). Параметры  можно назвать лангенбергов-

скими параметрами взаимодействия. 

Рассмотрим четырехкомпонентный раствор на основе растворителя 1. В 

квадратичном приближении по концентрациям имеем: 

 

 
 

. 
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Из формулы для коэффициентов ряда Тейлора следует: 

 

 
 

 .
 

Коэффициенты  и  называются металлургическими параметрами 

взаимодействия второго порядка. Они были введены Люписом и Эллиотом 

(1966 г.). Для металлургических параметров взаимодействия третьего по-

рядка имеем: 

 

 
 

 
 

 .
 

Аналогично, величину избыточной энтальпии примеси  можно раз-

ложить в ряд по степеням массово-процентных концентраций примесей. В 

линейном приближении 

 

где  – металлургический энтальпийный параметр первого порядка. 

 .
 

Важно найти соотношения, позволяющие выразить термодинамические 

параметры взаимодействия через металлургические. Вопрос имеет практи-

ческое значение, так как большая часть экспериментальных термодинамиче-

ских данных по сплавам публикуется в металлургических журналах, в кото-

рых авторы предпочитают пользоваться металлургическими параметрами 

взаимодействия. 
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Рассмотрим для простоты бинарную систему. Из инвариантности вели-

чины следует равенство: 

 
или  

 
Выразим массово-процентную концентрацию через мольную долю 

: 

 
или 

 
или 

 
где и  – атомные массы соответствующих компонентов. 

Отсюда следует: 

 .
 

Таким образом, 

 .
 

Далее, 

 
и 

 .
 

Отсюда получаем: 

 
или  

 .
 

. 
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Обращаясь к формуле (2.20.2), имеем: 

 

 
Соотношение (2.20.3) легко обобщается: 

 
Соотношение (2.20.4) было получено Люписом в 1965 году. Здесь  – 

атомная масса третьего компонента. 

Аналогичные соотношения имеем для энтальпийных параметров: 

 
и 

 
Описанным здесь методом легко получаются выражения для термоди-

намических параметров взаимодействия второго порядка: 

 

 
 

 
 

 
В формулах (2.20.4) – (2.20.9)  и  – атомные массы соответствую-

щих компонентов. Формулы (2.20.7) – (2.20.9) получены Люписом и Эллио-

том в 1966 году. Аналогичные соотношения имеем для энтальпийных пара-

метров второго порядка: 

 

 

где  – металлургический энтальпийный параметр второго порядка: 

. 

. 

. 

, 

. 
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где 

 .
 

Позднее (1991 г.) были получены соотношения для термодинамических 

параметров взаимодействия третьего порядка: 

 

 

 
 

 

 

где  – атомная масса компонента 5. 

, 
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2.21. Связь термодинамических параметров взаимодействия  

в бинарных растворах с вириальными коэффициентами 

 

Расcмотрим бинарный раствор. Пусть V – объем раствора, F – сво-

бодная энергия Гельмгольца,  N2 – число молей примеси в растворе. Введем 

выражение: 

,
 

где П – аналог давления газа в газовой фазе для растворенного вещества в 

растворе. Отсюда следует: 

 
где х – объемная концентрация примеси в растворе: x=  

Запишем вириальное разложение: 

 

где  – второй, третий и четвертый вириальные коэффициенты соот-

ветственно. 

Рассмотрим разложение: 
 

+ ,                   (2.21.3) 
 

где коэффициент активности , причем  нормируется, исходя из 

условия . Параметры взаимодействия , ,  соот-

ветствуют использованию в качестве концентрации переменной х. Выразим 

эти параметры через вириальные коэффициенты . 

Из формулы (2.21.1) и (2.21.2) следует: 

 .
 

 

После интегрирования получаем: 

 
Очевидно, что асимптотика для левой части этого равенства при 

 составит , что следует из термодинамики бесконечно раз-

бавленных растворов и оправдывает использованное в разложении (2.21.2) 

значение для первого вириального коэффициента . 
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С другой стороны, при  

 

 .
 

Таким образом, 

 
где, согласно уравнению Гиббса-Дюгема, 

 

 
В настоящем параграфе ограничимся случаем, когда парциальные 

объемы примесей и растворителя равны между собой и равны V0 (в расчете 

на моль). Тогда  

 

 
Так как 

 
 

то из формулы (2.13.3) следует: 

 

 
 

Подставим выражения (2.21.6) и (2.21.7) в формулу (2.21.5)и произведем ин-

тегрирование. Результат интегрирования и выражение (2.21.1) подставим в 

равенство (2.21.2). Приравнивая коэффициенты при одинаковых степенях х 

в обеих частях полученного равенства, находим связь параметров взаимо-

действия , ,  с вириальными коэффициентами : 

 

 

 
 

. 

. 

. 

. 



 123 

При равенстве и постоянстве парциальных объемов компонентов раствора 

термодинамические параметры взаимодействия , ,  связаны с па-

раметрами взаимодействия , ,  очевидными соотношениями: 

 

 
 

Из формулы (2.21.8) - (2.21.11) следует: 

 

 

 

 
 

Рассуждая аналогично, получим общую формулу для термодинамиче-

ского параметра взаимодействия n-го порядка в малоконцентрированном 

растворе в рассматриваемом случае: 

 
 

Формула (2.21.15) выражает связь термодинамического параметра взаимо-

действия n-го порядка с вириальными коэффициентами в частном случае, 

когда парциальные объемы компонентов раствора равны между собой и по-

стоянны. Это позволяет применить результаты, полученные в статистиче-

ской термодинамике неидеального газа, в статистической теории бинарных 

сплавов в модели парного взаимодействия произвольного радиуса. 

В 1990 году было предложено применить формализм термодинамиче-

ских параметров взаимодействия к водным растворам неэлектролитов. Для 

этого необходимо рассмотреть случай, когда парциальные объемы компо-

нентов раствора различны и зависят от концентрации. 

 

. 

. 

. 
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2.22.  Взаимодействие электролита с неэлектролитом  

в разбавленных растворах 
 

Все сказанное в этой главе до сих пор относилось исключительно к 

растворам неэлектролитов. Присутствие электролитов в растворе меняет де-

ло коренным образом.  

Прежде всего обратимся к водным растворам электролитов. Рассмот-

рим бинарный раствор, в котором растворитель (вода) представляет собой 

неэлектролит, а примесь является электролитом, диссоциирующим в рас-

творе на ионы. Примером являются растворы поваренной соли в воде. Соль 

в растворе присутствует в виде катионов Na
+
 и анионов Cl

-
. Теория термо-

динамических свойств таких растворов при небольших концентрациях элек-

тролита предложена Дебаем и Хюккелем в 1923 году. Согласно теории Де-

бая-Хюккеля логарифм коэффициента активности электролита в растворе 

при небольшой концентрации электролита  пропорционален корню 

квадратному из концентрации электролита : 

 

 . 
 

Теория Дебая-Хюккеля подтверждена многочисленными экспериментами. 

Функция  не имеет производных в точке . Поэтому  не может 

быть разложен в ряд по степеням . Следовательно, формализм параметров 

взаимодействия не может быть применен по отношению к растворам элек-

тролитов в неэлектролите. Это связано с характером межчастичного взаи-

модействия в растворе. Пусть, например, взаимодействие между частицами 

в растворе является парным и центральным, то есть потенциал этого взаи-

модействия является функцией , где r – расстояние между центрами 

частиц. Рассмотрим несобственный интеграл 

 

 
 

где a=const. Если этот интеграл сходится, то взаимодействие называется ко-

роткодействующим. Если интеграл расходится, то потенциал назовем 

дальнодействующим. Ионы в растворе взаимодействуют посредством куло-

новского потенциала, который, очевидно, является дальнодействующим.  

Частицы в растворах неэлектролитов взаимодействуют посредством коротко-
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действующих потенциалов. Поэтому термодинамика растворов электролитов 

так принципиально отличается от термодинамики растворов неэлектролитов. 

Расплавы солей и окислов также являются ионными растворами. 

Термодинамическая теория таких систем находится еще на начальной 

стадии развития. Эта область обещает иметь очень важные приложения. 

Примером могут служить шлаки сталеплавильного производства, являю-

щиеся расплавами окислов, а также расплавы сульфидов в цветной метал-

лургии (штейны). 

Рассмотрим твердый раствор солей NaCl и KCl. Кристаллическая ре-

шетка этого раствора та же, что и у чистых компонентов. Эта решетка со-

стоит из анионной подрешетки хлора и катионной подрешетки, узлы кото-

рой заняты ионами Na и K, имеющими одинаковый заряд. Поэтому при раз-

личных размещениях ионов Na
+
 и K

+ 
по узлам катионной подрешетки вклад 

кулоновского взаимодействия в энергию раствора не изменится. Однако 

взаимодействие между ионами в растворе не ограничивается кулоновским 

взаимодействием. Оно имеет еще и короткодействующую составляющую. 

Вклад короткодействующей составляющей зависит от пространственной 

конфигурации системы катионов Na
+
 и K

+
. Поэтому термодинамика твер-

дых растворов системы NaCl–KCl  подчиняется тем же закономерностям, 

что и термодинамика растворов неэлектролитов. 

Интересное явление обнаруживается при взаимодействии малых доба-

вок электролита с бесконечно разбавленным раствором неэлектролита в во-

де. Эти добавки в большинстве случаев понижают растворимость неэлек-

тролита в воде. Это явление называется высаливанием. Иногда добавка 

электролита может повысить растворимость неэлектролитов в воде. Такое 

явление называется всаливанием. Эти эффекты имеют большое значение в 

химической технологии. 

Эффект высаливания  неэлектролита электролитом из водных раство-

ров был экспериментально открыт Сеченовым в 1875 году при изучении вы-

саливания углекислого газа из водных растворов. В ряде последующих ра-

бот Сеченов количественно описал эффект высаливания. Представим закон 

высаливания Сеченова в форме: 

 

где  – растворимость неэлектролита в воде при определенной температуре 

и определенном парциальном давлении неэлектролита в газовой фазе,  – 

растворимость неэлектролита в воде с добавкой электролита при тех же ус-

ловиях, m–концентрация добавленного электролита,  – коэффициент вы-
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саливания Сеченова. Так как раствор неэлектролита в воде рассматривается 

как бесконечно разбавленный, то величины  и  могут быть выражены в 

различных единицах. Для определенности, пусть растворимости и  вы-

ражаются в мольных долях. Пусть  – моляльность электролита. Пусть рас-

творитель называется компонентом 1, неэлектролит – компонентом 2 и 

электролит -  компонентом 3. Тогда закон высаливания Сеченова можно пе-

реписать в виде: 

 
 

 

Химический потенциал неэлектролита, растворенного в воде, в состоянии 

термодинамического равновесия с газовой фазой равен: 

 
 

Допустим, что к ситуации можно применить тот же подход, что и к раство-

рам неэлектролитов. Тогда, с учетом малости концентрации электролита , 

запишем: 

 
 

Вычитая из равенства (2.22.2) равенство (2.22.3) и деля разность на  по-

лучим: 

 
откуда следует: 

 
 

Сравнивая выражения (2.22.1) и (2.22.4), находим  

 

Таким образом, закон высаливания Сеченова можно записать через 

вагнеровский параметр взаимодействия. Иначе говоря, если концентрации 

неэлектролита и электролита измерять в мольных долях, то роль коэффици-

ента высаливания Сеченова будет играть вагнеровский параметр взаимодей-

ствия: 

 
 

где  – коэффициент активности неэлектролита. 

. 

. 

. 

. 
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Почему же методы термодинамики растворов неэлектролитов срабо-

тали, несмотря на наличие дальнодействующего кулоновского потенциала 

взаимодействия между ионами? Ответ очень прост. 

В рассматриваемой ситуации концентрация электролита . По-

этому вероятность того, что вблизи молекулы неэлектролита окажется более 

одного иона пренебрежимо мала. Взаимодействие между ионом и молеку-

лой описывается короткодействующим потенциалом. Поэтому имеет место 

закон (2.22.4). 

Разлагать величину логарифма коэффициента активности неэлек-

тролита в ряд по степеням концентрации электролита  нельзя, так как уже 

вторая производная 

 

не существует. Поэтому вагнеровский параметр взаимодействия  в рас-

сматриваемой ситуации нельзя определить как коэффициент разложения, 

ибо такого разложения не существует. Можно определить только как 

производную. Энтальпийный (  и энтропийный ( ) параметры перво-

го порядка существуют, но параметров более высокого порядка не сущест-

вует. 

В случае высаливания , в случае всаливания  Типич-

ной ситуацией является высаливание. Ион взаимодействует с дипольным 

моментом молекулы растворителя (воды) и с дипольным моментом молеку-

лы неэлектролита. Так как дипольный момент молекулы воды обычно 

больше, чем у молекулы неэлектролита, ион сильнее притягивается к моле-

куле воды, чем к молекуле неэлектролита. Таким образом, химический по-

тенциал неэлектролита в присутствии электролита увеличивается. Аналогия 

между коэффициентом высаливания Сеченова и вагнеровским параметром 

взаимодействия была отмечена в 1991 году. 
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2.23. Экспериментальные данные по термодинамическим параметрам 

взаимодействия, энтальпийным и энтропийным параметрам 
 

Таблица 1 

Вагнеровские параметры взаимодействия  для азота в жидких  

сплавах на основе железа при температуре 1873 К 
 

j             B              C                Al                Si                P                Ti                 V        

      5,0           5,9             -2,6               5,9              6,2          -105,0           -19,0 

j          Cr               Mn            Co               Ni             Cu               As                  Zr 

    -10,0            -5,2            2,6              2,6              2,2              5,2             -238,0 

j            Nb              Mo             Sn              Sb               Ta              W                  Se 

        -26,0           -4,9              2,3            3,2            -29,0            -3,4               1,5 

 

Таблица 2 

Вагнеровские параметры взаимодействия  для азота в жидких  

сплавах на основе никеля при температуре 1873 К 
 

j                Cr                 Fe                  Zr*               Mo                 W  

            -22,1              -3,2             -86,0             -16,6              -18,7 
 

* Данные относятся к температуре 1823 К. 
 

 

 

Таблица 3 

Вагнеровские  параметры взаимодействия для азота в жидких  

сплавах на основе кобальта при температуре  1873 К 
 

j                       Al              Si                V              Cr              Fe            Ni          

              4,8            13,8          -19,7           -8,6            2,8            5,5        

j                      Cu              Nb               Mo           Ta                W 

                  -2,2            -15,9            -3,6         -22,6            -7,1 
 

 

 

Таблица 4 

Вагнеровские параметры взаимодействия для азота в аустените 
 

j                 C            N                 Si               P                V                Cr            Mn              

T,K          1423       1273            1473        1473           1473            1423          

1423 

             5,4            6,3             7,0             8,5            -37,7            -25,7         -8,3 

j                Co               Ni               Cu                Mo             As 

T,K         1423            1423            1423            1473           1423 

            3,9               4,3               1,4             -20,5            9,8 
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Таблица 5 

Вагнеровские параметры взаимодействия для водорода в жидких 

сплавах на основе железа при температуре 1873 К 
 

j         Al          B          C          Co         Cr         Cu         Ge        Mn         Mo 

      2.0       2,7         3,3        0,4        -0,8        1,2         2,5      -0,4         -0,5 

j           Nb       Ni          P           Si          Sn         Ti           V        W 

        -2,0       -0,5      2,9          3,2         2,8       -4,8       -1,5         1,2 

 

 

Таблица 6 

Вагнеровские параметры взаимодействия для водорода  

в аустените при температуре 1423 К 
 

j               Si                  Cr                 Mn                 Co                  Ni                 W 

           8,6                -1,6               -0,9                  0,4                -0,3                4,5 

 

 
Таблица 7 

Вагнеровские параметры взаимодействия  для углерода в жидких 

сплавах на основе железа при температуре 1873 К 
 

j           C           Si            S            V        Cr     Co          Ni            Cu             Nb 

       6,9        9,7          6,5       -16,1     -5,1     1,8          2,9            4,1          -23,7 

j         Mo        Sn           W           Ag      Al        As           B             Ga         Ge 

-4,0       19,0        -6,5        11,5     5,3       12,9        11,7         -15,8          2,1 

j          H          Mg          Mn          N         O         P          Pb              Ta 

       3,3        8,0          -2,7        5,9       -19,0    7,0        4,1            -17,7 
 

 
 

Таблица 8 

Вагнеровские параметры взаимодействия  для углерода в аустените 

при температуре 1273 К 
 

j           C            Al               Si               Ti               V             Cr             Mn 

       8,4         -1,5            10,6            -62,8         -29,9        -13,2            -4,0            

j            Co          Ni              Cu             Mo              N* 

2,3         4,2             -3,1          -11,4            5,4 

 

*Данные относятся к температуре 1423 К 
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Таблица 9 

Вагнеровские параметры взаимодействия для кислорода в жидких 

сплавах на основе железа при температуре 1873 К 
 

j          B        C          O            Al               Si            P              S            

   -17,0    -16,9    -19,0      -104,0        -15,6          2,2          -13,3         

j          Ti        V        Cr           Mn             Co             Ni             Cu                      

      -88,5    -27,1       -7,4        0,0        1,6             1,4          -3,5           

j             Nb             Mo            Sn            Ta           W            Pt               Au 

-26,0          2,0           -1,1          -8,9          6,0           1,0             -5,8 
 

 

 

 

Таблица 10 

Вагнеровские параметры взаимодействия для серы в жидких спла-

вах на основе железа при температуре 1823 К 
 

j       B        C        Al          Si           P          S            Ti            V          Cr     Mn 

   6,8     6,5       4,4         7,8         4,1       -3,3        -14,0       -3,3      -2,3    -5,9 

j       Co       Ni       Cu        Ge           As        Zr           Nb          Mo        Sn      Sb 

0,6     -0,1     -2,3       4,0          0,9       -20,0        -5,8         0,4        50,9    0,7 

j         Ta        W       Pt         Au 

     -2,4       5,1     4,7       -0,2 

 

Таблица 11 

Энтальпийные параметры первого порядка (кДж/моль) азота  

в жидких сплавах на основе железа при температуре 1873 К 

 

j         C         Si          V          Cr           Mn         Co            Ni          Cu        Nb 

    90,0    130,5     -610,9    -292,0    -251,0    57,3         16,7       -61,9    -824,2 

j          Mo         Sn          Ta            W           Al             B             Ti 

-107,9     -79,9      -631,8      -55,2      795,0        342,7      -6694,4 

 

Таблица 12 

Энтальпийные  параметры первого порядка (кДж/моль) азота  

в аустените при температуре 1423 К 

 

j          C           Si              Cr            Mn        Co            Ni          As             Mo* 

    163,2     -39,7        -682,0     -136,0      20,5         23,4       381,6         -589,9   

 

*Данные относятся к температуре 1373 К. 
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Таблица 13 

Энтальпийные параметры первого порядка   (кДж/ моль) 

для водорода в жидких сплавах на основе железа при температуре 1873 К 

 

j            Al           B           C           Cr          Cu          Ge            Mn            Mo 

43,0      57,9        69,5      -16,2       25,4        52,2        -9,4           -10,2 

j            Nb          Ni           P           Si           Ti            V            W               Co                

       -43,1      -11,3       60,6       67,0       -101,3      -32,6        25,9           8,3 
 

Таблица 14 

Энтальпийные параметры первого порядка ( кДж/ моль)  

для углерода в аустените при температуре 1273 К 
 

j         C            Si                V                  Cr                 Mn                Ni               

Mo 

     74,1        61,5          -627,6         -190,4             -42,3              32,2         -

182,0 
 

Таблица 15 

Термодинамические параметры взаимодействия второго порядка    

для углерода, азота и кислорода в сплавах на основе железа 
 

                    Жидкие сплавы  

 

                            Аустенит  

i= азот 

 

i = кислород i= углерод i = азот  

j       Si        V       Cr 

T,K 1873  1873  

1873 

   9,7     25,0    7,3 

  B         Ti              Cr 

1873    1873       1873 

31,6   1000,0        3,6 

   Cr 

   1273 

    8,7 

Cr         Mn      Ni 

1423   1473    1323 

45,0      0,0       4,2 

 

Таблица 16 

Термодинамические параметры взаимодействия второго порядка  

для  азота в жидких сплавах на основе железа при температуре 1873 К 
 

 

 

j = кремний j = хром 

  k 

 

Cr        Ni         Nb           Mo 

-20,7    -2,9       -33,8      -13,8 

Mn          Ni                 Mo                 Nb 

-3,4       -4,9                7,1                 53,3 

 

 j = марганец j = никель j = ниобий  

k 

 

Ni            Nb           Mo 

-3,6         89,0          3,6 

    Nb                 Mo 

   16,0               -1,8  

                 Mo 

               14,2 
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Таблица 17 

Вагнеровские параметры взаимодействия 
)
, энтальпийные  

параметры первого порядка  η2
(2) 

и энтропийные параметры первого  

порядка σ2
(2)

 в жидких малоконцентрированных бинарных сплавах  

на основе растворителя 1 

 
Группа 

данных 

Система 

1-2 

Т, К  η2
(2)

, 

кДж/моль 

σ2
(2)

 , 

Дж/моль × К 

σ2
(2)

 > 0 Pb-Sn 

Co-Fe 

Au-Ag 

Zn-Cd 

Ag-Al 

Ag-Au 

Hg-Zn 

Bi-Sb 

K-Na 

Hg-Cd 

1050 

1863 

1350 

800 

1273 

1350 

573 

1200 

384 

600 

-7,9 

-1,2 

0,9 

-4,7 

5,4 

2,6 

-2,8 

-0,6 

-1,5 

1,4 

-18,6 

27,5 

41,2 

-16,1 

80,1 

41,2 

-12,0 

-3,9 

-4,1 

7,1 

48,0 

24,7 

23,0 

19,0 

18,0 

8,9 

2,3 

1,8 

1,8 

0,2 

σ2
(2)

 ≤ 0 
)
< 0 

η2
(2)

< 0 

Fe-Pd 

Cu-Fe 

Fe-Cu 

Al-In 

Cu-Ag 

Cd-Zn 

Na-K 

Pd-Fe 

Al-Ag 

Sn-Pb 

Al-Ga 

GaAl 

1873 

1823 

1823 

1173 

1423 

800 

384 

1873 

1273 

1050 

1023 

1023 

-7,0 

-6,9 

-5,9 

-5,9 

-2,6 

-2,4 

-2,3 

-1,4 

-0,9 

-0,7 

-0,3 

-0,3 

-269,3 

-115,8 

-163,9 

-83,6 

-31,9 

-22,3 

-9,6 

-21,8 

-98,6 

-13,5 

-10,8 

-3,2 

-85,6 

-6,2 

-40,9 

-22,2 

-0,8 

-7,9 

-5,9 

0,0 

-70,0 

-7,0 

-8,1 

-0,6 

σ2
(2)

 ≤ 0 
)
> 0 

η2
(2)

> 0 

Fe-Si 

Fe-Al 

Au-Cu 

Cu-Au 

Cd-Hg 

1873 

1873 

1550 

1550 

600 

6,3 

5,8 

3,7 

3,7 

3,1 

62,9 

59,0 

23,6 

46,3 

15,4 

-18,8 

-16,7 

-15,5 

-0,9 

-0,1 

σ2
(2)

 ≤ 0 
)
 > 0 

η2
(2)

> 0 

Au-Fe 

Ag-Cu 

Sb-Bi 

Fe-Co 

In-Al 

1473 

1423 

1200 

1863 

1173 

9,4 

3,1 

1,1 

0,9 

0,1 

-119,4 

-87,5 

-5,3 

-6,1 

-41,6 

-159,2 

-87,3 

-13,6 

-10,8 

-36,3 
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Таблица 18 

Вагнеровские параметры взаимодействия 
)
, термодинамические  

параметры взаимодействия второго порядка ρ2
(2)

и энтальпийные  

параметры первого порядка η2
(2)

 в кристаллических бинарных сплавах 

на основе растворителя 1 

 

Система 

1-2 

Т,К 
 

ρ2
(2)

 η2
(2)

, 

кДж/моль 

V-Cr 

V-Fe 

Cr-V 

Cr-Mo 

Cr-Fe 

Mo-Cr 

Mn-Fe 

Mn-Co 

Fe-V 

Feγ-Mn 

Feα-Co 

Feγ-Ir 

Fe-Pd 

Fe-Pt 

Coβ-Mn 

Co-Pt 

Ir-Fe 

Ni-Cr 

Ni-Mn 

Ni-Pt 

Pd-Fe 

Pt-Co 

Pt-Ni 

Cu-Au 

Ag-Au 

Au-Fe 

Au-Cu 

Au-Ag 

1550 

1600 

1550 

1471 

1600 

1471 

1450 

1023 

1600 

1450 

1153 

1473 

1273 

1123 

1023 

1273 

1473 

1550 

1050 

1625 

1273 

1273 

1625 

800 

800 

1123 

800 

800 

0,9 

3,4 

3,9 

-6,6 

-1,2 

-2,4 

-1,7 

0,1 

12,8 

-0,7 

0,0 

5,0 

-12,8 

39,3 

7,5 

9,4 

4,5 

5,0 

11,7 

8,0 

22,4 

9,4 

2.2 

1,1 

5,8 

4,2 

-0,5 

2,6 

-1,4 

-0,9 

-1,7 

10,8 

1,6 

1,2 

2,5 

7,2 

-37,3 

0,1 

0,0 

7,3 

22,4 

-113,6 

-4,7 

-4,6 

0,0 

-2,5 

9,0 

-6,8 

-10,1 

-4,6 

2,0 

 

-4,7 

-8,3 

7,2 

0,0 

11,0 

12,1 

69,4 

-124,0 

-46,9 

2,1 

105,4 

 

-912,2 

18,7 

 

 

-409,4 

 

 

 

 

50,2 

116,5 

 

 

 

 

-31,2 

47,6 

-84,9 

-7,4 

26,8 
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Таблица 19 

 

Вагнеровские параметры взаимодействия 
)
, энтальпийные  

параметры первого порядка η2
(2)

 и энтропийные параметры первого  

порядка    σ2
(2)

 в малоконцентрированных бинарных водных растворах 

неэлектролитов при температуре 298 К 

 

Неэлектролит 2 

 
 

η2
(2)

, 

кДж/моль 

σ2
(2)

, 

Дж/моль× К 

1,3- диэтилкарбамид 

n- PrCOOH 

1- BuOH 

      t - BuOH 

Этилкарбамид 

EtCOOH 

1,3-диметилкарбамид 

Тетрагидрофуран 

2-PrOH 

Ацетамид 

Пропионамид 

Метилкарбамид 

MeCOOH 

EtOH 

Диметилформамид 

Карбамид 

HCOOH 

Формамид 

MeOH 

-22,3 

-10,7 

-10,4 

-6,1 

-6,1 

-6,0 

-6,0 

-4,6 

-4,6 

-4,4 

-3,2 

-3,0 

-3,0 

-2.9 

-2,8 

-2,4 

-1,5 

-1,3 

-1,2 

56,2 

67,4 

55,7 

36,4 

8,9 

36,7 

1,9 

65,8 

18,1 

0,7 

13,8 

-4,9 

16,8 

13,5 

32,1 

-19,4 

4,8 

-4,3 

13,2 

374,0 

315,1 

273,4 

172,9 

80,6 

173,0 

56,3 

259,0 

97,3 

30,0 

71,3 

8,5 

80,5 

68,6 

127,7 

-45,1 

28,6 

-3,6 

54,3 
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Таблица 20 

Вагнеровские параметры взаимодействия для высаливания бензола  

и нитробензола из водных растворов 
 

Электролит 3 
  

 

Т=298К Т=303К Т=303К 

Na2SO4 

BaCl2 

NaOH 

NaF 

NaCl 

KCl 

NaBr 

LiCl 

RbCl 

KBr 

NaNO3 

NaClO4 

NH4Cl 

NaI 

CsCl 

HCl 

HClO4 

(CH3)4NBr 

CsI 

NH4Br 

C6H5COOK 

70,2 

43,5 

34,0 

 

24,9 

20,7 

19,5 

18,0 

17,0 

14,3 

14,7 

12,2 

12,1 

11,2 

10,1 

6,1 

-6,6 

 

 

-2,8 

 

 

 

 

33,0 

23,5 

21,4 

 

18,2 

 

14,1 

 

 

 

 

 

6,1 

 

-29,2 

 

4,1 

-6,2 

 

 

 

34,3 

18,7 

8,6 

 

 

 

3,1 

 

 

 

 

-0,3 

-5,7 

 

-27,2 

 

-3,1 

-28,6 

 

Таблица 21 

Термодинамические параметры высаливания неэлектролита хлоридом 

натрия из водных растворов при температуре 303 К 

 
Неэлектролит 2 

 
2

NaCl η2
NaCl

, 

кДж/моль 

σ2
NaCl

, 

Дж/моль× К 

H2 

N2 

CH4 

этан  

пропан  

n-бутан 

этилен 

12,8 

16,5 

17,2 

21,7 

24,8 

28,8 

17,2 

39,3 

149,0 

111,0 

125,0 

100,0 

151,0 

68,2 

23,3 

355,0 

223,0 

186,0 

124,0 

259,0 

82,1 
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Заключение 

 
 Изучив настоящее пособие, приходим к выводу, что термодинамика 

представляет собой удобный и достаточно общий язык для описания тепло-

вых и некоторых химических явлений, в частности, термодинамических 

равновесий. Термодинамические равновесия в химических процессах пред-

ставляют собой основной предмет химической термодинамики. Термодина-

мическая теория растворов служит для описания термодинамических равно-

весий с участием растворов. 

 Однако сама по себе термодинамическая теория не способна делать 

какие-то предсказания о термодинамических равновесиях, связанных с кон-

кретными химическими реакциями или процессами, о направлении кон-

кретных химических процессов, о термодинамических стимулах конкрет-

ных процессов. Для таких предсказаний необходимо иметь достаточное ко-

личество экспериментальных термодинамических данных, включая значе-

ния термодинамических функций веществ. Необходимо знать зависимость 

термодинамических функций от основных термодинамических переменных. 

Для растворов необходимо знать значения термодинамических параметров 

взаимодействия, энтальпийных параметров и т.д. Иными словами, необхо-

димо иметь большое количество эмпирического материала. Получение этого 

материала, создание методик термодинамического эксперимента, развитие и 

совершенствование экспериментальной техники, методика математической 

обработки результатов эксперимента входят в круг основных задач исследо-

вателей, занимающихся химической термодинамикой и еѐ приложениями. 

Так как основная задача экспериментатора состоит в том, чтобы описать 

феномен, то есть явление, то для этого как нельзя лучше подходит термоди-

намика. Этот аспект термодинамики называется феноменологической тер-

модинамикой. Феноменологическая термодинамика является в большей ме-

ре наукой констатирующей, нежели наукой объясняющей. 

 Если же мы хотим предсказывать значения термодинамических вели-

чин, исходя из каких-то умозрительных соображений, то при этом необхо-

димо обратиться к построению абстрактных моделей структуры вещества и 

межчастичного взаимодействия, а затем выводить из этих моделей с помо-

щью законов статистической механики закономерности, которые могут 

представлять какой-то интерес. Эта сторона термодинамической науки на-

зывается статистической термодинамикой. Статистическая термодинамика – 

наука объясняющая. Она выводит макроскопические закономерности из 

микроскопических. Однако ознакомление с этой наукой выходит за рамки 

настоящего пособия. 
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