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ОСНОВНЫЕ УСЛОВНЫЕ ОБОЗНАЧЕНИЯ, ИНДЕКСЫ И СОКРА-
ЩЕНИЯ 

 
УСЛОВНЫЕ ОБОЗНАЧЕНИЯ 
 
a – скорость звука, м/с; 
аj - активность компонента j; 
C - теплоёмкость,  Дж/К; 
c - удельная теплоёмкость, 

Дж/(кгК); 
D -коэффициент диффузии, м2/с; 
d - диаметр, м; 
F- свободная энергия , Дж; 
f - летучесть (фугитивность), Па; 
G- масса, кг; 
gJ- массовая доля компонента j в 
смеси; 
I- энтальпия, Дж; 
i- удельная энтальпия, Дж/кг; 
J- частота зародышеобразова-

ния, м-3
с-1; 

Кj –коэффициент Генри для ком-
поненты j, Па; 
k- показатель адиабаты; 
kБ- постоянная Больцмана, Дж/К;  
L- работа, Дж; 
I- удельная работа, Дж/кг; 
M-число молей компонента, 
кмоль; 
m- число фаз в системе; 
NJ- мольная доля компонента j в 
смеси; 
n- число компонентов в системе; 
p- давление, Па; 
Q- теплота, Дж; 
q- удельная теплота Дж/кг; 

R- газовая постоянная, Дж/(кгК); 

R- универсальная газовая посто-

янная, Дж/(кмольК); 
r- радиус, м; 
rj- объёмная доля компонента j в 
смеси; 

S- энтропия, Дж/К; 

s- удельная энтропия, Дж/(кгК); 
T- температура (абсолютная), К; 
U- внутренняя энергия, Дж; 
u- удельная внутренняя энергия, 
Дж/кг; 
V- объём, м3; 
v- удельный объём, м3/кг; 
W- энергия образования новой 
фазы, Дж; 
xJ- массовая доля j-й фазы; 
z - коэффициент сжимаемости; 

Т - изотермический коэффици-
ент сжимаемости, Па-1; 

J – объёмное содержание j-й 
фазы (j=v,l,s); 

 - коэффициент объемного рас-
ширения, К-1; 

 - безразмерная (приведенная) 
плотность; 

- термический коэффициент 
давления, К-1; 

j - коэффициент летучести (ак-
тивности) компоненты j; 

 - коэффициент динамической 

вязкости, Пас; 

 - изобарно-изотермический по-
тенциал, Дж; 

 - химический (удельный изо-
барно-изотермический потенци-
ал), Дж/кг; 

 - коэффициент теплопроводно-

сти, Вт/(мК); 

 - молекулярная масса, кг/кмоль; 

 - коэффициент кинематической 
вязкости, м2/с; 

 - безразмерное (приведенное) 
давление;  
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 - плотность, кг/м3; 

 - коэффициент поверхностного 
натяжения, Н/м; 

 - безразмерная (приведенная) 
температура; 

 - фактор ацентричности; 

jk- теплота фазового перехода 

j k, Дж/кг. 
 

ИНДЕКСЫ 
кр- параметры в критической точ-
ке вещества; 
ид- параметры идеального рас-
твора; 
ид.г – идеальный газ; 
н- параметры в состоянии насы-
щения; 
тр- параметры в тройной точке 
вещества; 
b- пузырёк; 
d- капля; 
g- газ; 
l- жидкость; 
m- смесь; 

s- кристалл; 
v- пар; 

 - параметры для одного кмоля 
вещества; 

0 (внизу) – идеально-газовая 
функция; 
о (вверху)- параметры чистого 
вещества; 
р (вверху)- состояние насыщения 
растворяемого вещества; 
(j) (вверху)- фаза j раствора; 

   (вверху) - парциальные пара-
метры раствора. 

СОКРАЩЕНИЯ 
ДУ – дифференциальное уравне-
ние; 
КУС - калорическое уравнение 
состояния; 
ТДС – термодинамическая систе-
ма; 
ТУС – термическое уравнение со-
стояния; 
ТФС – теплофизические свой-
ства.
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ОСНОВНЫЕ ТЕРМИНЫ 
 

Адсорбент вещество, способное поглощать некоторые другие 
вещества (называемые адсорбатами) из жидкой или газообразной 
среды, с которой оно находится в контакте. 

Азеотропный  термин, употребляемый для  обозначения смеси 
жидкостей, жидкой и газовой фазы, которая в условиях термодина-
мического равновесия имеет одни и тот же состав.  

Аллотропия  существование одного и того же химического эле-
мента в виде двух и более простых веществ, различных по строению 
и свойствам: так называемых аллотропических модификаций или ал-
лотропических форм. 

Аморфное состояние  твёрдое состояние вещества, обладаю-
щее двумя особенностями: его свойства  в естественных условиях не 
зависят от направления в веществе (изотропия); при повышении тем-
пературы вещество, размягчаясь, переходит в жидкое состояние по-
степенно, т. е. в отсутствует определённая точка плавления. 

Антифриз – общее название для жидкостей, не замерзающих при 
низких температурах. Применяется в установках, работающих при 
низких температурах, для охлаждения двигателей внутреннего сгора-
ния, в качестве противообледенительных жидкостей.  

Внутренняя энергия  функция состояния системы, представля-
ющая собой сумму кинетической энергии хаотического движения мо-
лекул, потенциальной энергии взаимодействия между ними и внут-
римолекулярной энергии. 

Десублимация  физический процесс перехода вещества из га-
зообразного состояния в твёрдое, минуя жидкое состояние. 

Дисперсная система  это смесь из двух или более веществ, ко-
торые совершенно или практически не смешиваются и не реагируют 
друг с другом химически. Первое из веществ (дисперсная фаза) мало 
распределено во втором (дисперсионная среда) 

Криоскопия  методика определения относительной молекуляр-
ной массы растворённого вещества по понижению температуры за-
твердевания разбавленных растворов. 

Кристаллогидрат  кристалл, включающий молекулы воды. 

Рабочее тело  условное материальное тело, расширяющееся 
при подводе к нему теплоты и сжимающееся при охлаждении и вы-
полняющее работу, т.е. тело, участвующее в энергообмене между 
термодинамической системой и окружающей средой. 

Рассол  раствор соли в воде.  
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Растворенное вещество  вещество, растворенное в другом ве-
ществе.  

Растворитель  вещество, способное растворять другое веще-
ство.  

Регулярный раствор  раствор, в котором размеры молекул ком-
понентов и силы взаимодействия между ними различны, но различия 
не столь велики, чтобы привести к нарушению хаотичности распре-
деления молекул в растворе. 

Сублимация  физический процесс перехода из твёрдого состоя-
ния в газообразное, минуя жидкое состояние 

Теплоемкость  физическая величина, определяющая отноше-
ние бесконечно малого количества теплоты , полученного телом, к 
соответствующему изменению его температуры 

Теплоноситель  жидкое или газообразное вещество, применяе-
мое для передачи тепловой энергии.  

Точка азеотропии  температура, при которой смесь жидкостей 
кипит и образуется пар того же состава, что и жидкая смесь  

Флуктуации  случайные отклонения от среднего значения физи-
ческих величин, характеризующих систему из большого числа частиц; 
вызываются тепловым движением частиц или квантово-
механическими эффектами 

Химический потенциал  термодинамическая функция, приме-
няемая при описании состояния систем с переменным числом ча-
стиц, характеризующая энергию добавления одной частицы в систе-
му без совершения работы 

Хладагент  жидкость, которая участвует в холодильном цикле, 
поглощая тепло от тел с низкой температурой, для того чтобы пере-
дать его телам с более высокой температурой. 

Эвтектика  термин, применяющийся по отношению к смеси ве-
ществ, в которой в условиях термодинамического равновесия жидкая 
и выделяющаяся из нее твердая фазы имеют один и тот же состав. 
Такая смесь имеет самую низкую точку плавления из всех возможных 
при других концентрациях смешиваемых компонентов. 

Энтальпия  это свойство вещества, указывающее количество 
энергии, которая доступна для преобразования в теплоту при опре-
деленной температуре и давлении 

Энтропия  функция состояния, мера необратимого рассеивания 
энергии, мера отклонения реального процесса от идеального. При 

обратимых процессах она постоянна, а в необратимых  её измене-
ние всегда положительно. 
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ВВЕДЕНИЕ 
 

Совершенствование способов и устройств для преобразования ви-
дов энергии и её накопления неизбежно связано с использованием 
всё новых веществ, материалов и энергоносителей. Анализ и разра-
ботка любых процессов в этих устройствах невозможны без досто-
верных данных о свойствах таких веществ. При анализе химико-
технологических процессов и многофазных систем информация о 
теплофизических свойствах составляет от 50 до 90 % исходных дан-
ных. Часто свойства нужны для многокомпонентных многофазных си-
стем в интервале состояний от разреженного газа до кристаллическо-
го.  

На практике предпочтительно использовать экспериментальные 
данные. Однако их определение в широком диапазоне параметров 
состояния и составов затруднительно. Кроме того, не все параметры 
являются независимыми, а собственно экспериментальные значения 
не всегда удобно использовать при численном моделировании про-
цессов. Поэтому в значительном числе случаев теплофизические 
свойства необходимо рассчитывать.  

Методики таких расчётов должны базироваться на фундаменталь-
ных законах природы и представлениях о структуре вещества. В этом 
смысле все макропараметры вещества, в конечном счёте, определя-
ются природой и взаимодействием составляющих его молекул. Мо-
лекулярная теория, рассматривающая эти взаимодействия, развива-
ется с античных времён и в настоящее время достаточно успешно 
описывает газообразное состояние. Созданы предпосылки для опи-
сания свойств и структуры жидкостей. Наиболее перспективной для 
этих целей представляется термодинамическая теория возмущений, 
реализующая концепцию непрерывности газообразного и жидкого со-
стояний. На её основе могут быть описаны все теплофизические 
свойства: термодинамические, переносные (кинетические) и поверх-
ностные. 

Однако методы статистических расчётов достаточно сложны и гро-
моздки, опираются на данные о межмолекулярном взаимодействии, 
которые получены далеко не для всех веществ. Поэтому в инженер-
ной практике для описания свойств используют методы термодина-
мики. Лучшие расчётные соотношения используют теоретические по 
форме уравнения с эмпирическими коэффициентами. Конечно, рас-
чёты свойств могут основываться и на чисто эмпирических корреля-
циях. Но использование таких корреляций вне диапазона свойств, на 
которых они базируются, может давать значительные погрешности. 
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Основная задача курса - дать научно обоснованные методы экс-
периментального определения, расчета и представления теплофизи-
ческих свойств, аппроксимации и интерполяции экспериментальных 
данных, научить практическому использованию этих методов для 
различных сред - от чистого однофазного вещества до многокомпо-
нентных многофазных систем. Наибольшее внимание будет уделено 
термодинамическим свойствам, которые характеризуют равновес-
ное состояние вещества, в том числе метастабильное (перегретая 
жидкость, переохлажденный пар и др.). Задача описания этих 
свойств будет в основном решаться методами термодинамики. Точ-
ность этих методов абсолютна в той мере, в какой абсолютна спра-
ведливость её законов. 

Другую группу теплофизических свойств составляют так называе-
мые переносные свойства вещества, характеризующие его способ-
ность передавать (транспортировать) определенные потоки. К таким 
свойствам относятся коэффициенты концентрационной диффузии 
(перенос массы), динамической вязкости (перенос импульса) и теп-
лопроводности (перенос энергии). Особое место занимает коэффи-
циент поверхностного натяжения, характеризующий особенности 
свойств жидкости в поверхностном слое на границе раздела фаз. Все 
эти свойства роднит с термодинамическими то, что они также явля-
ются макропроявлением внутреннего движения микрочастиц веще-
ства и определяются, как правило, таким же числом независимых па-
раметров состояния. При описании этих свойств в курсе привлекают-
ся представления молекулярно-кинетической теории вещества и экс-
периментальные данные. 

С точки зрения номенклатуры рассматриваемых веществ основное 
внимание будет уделено тем, которые используются в теплоэнерге-
тике, авиационной и ракетно-космической технике. Причем речь бу-
дет идти в основном о рабочих телах и теплоносителях, а не о кон-
струкционных материалах, из которых изготовлены установки. Для 
последних в ряде случаев будут рассмотрены отдельные свойства, 
используемые при решении практических задач. 
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ГЛАВА 1 
 

ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И МЕТОДЫ ИССЛЕДОВАНИЯ 
ТЕПЛОФИЗИЧЕСКИХ СВОЙСТВ 

 
1.1. Общие понятия и соотношения 

 
Как и в любой дисциплине, изучение курса начнём с определения 

необходимого минимума понятий и терминов, которые наиболее ча-
сто используются в дальнейшем. Прежде всего, это фундаменталь-
ные понятия термодинамики. 

Термодинамическая система - равновесная макросистема, от-
деленная от окружающей среды материальной или воображаемой 
границей, называемой контрольной поверхностью. Будем рассматри-
вать в основном термомеханические системы, которые могут обме-
ниваться с окружающей средой массой и энергией в форме теплоты 
или механической работы (чаще всего при изменении объема). Далее 
именно такие равновесные системы именуются термодинамически-
ми.  

Термодинамические системы (ТДС) можно классифицировать по 
ряду признаков. В зависимости от свойств на контрольной поверх-
ности различают системы: 

 - изолированную, не взаимодействующую с окружающей сре-
дой ни в какой форме; 

 - закрытую, не обменивающуюся массой; 
 - адиабатную, не обменивающуюся теплотой. 
По составу ТДС разделяются на: 
 - гомогенные (однородные), имеющие одинаковые свойства в 

любой точке; 
 - гетерогенные (неоднородные), состоящие из нескольких го-

могенных частей (фаз), отделенных поверхностями раздела, на кото-
рых скачком меняется одно или несколько свойств; 

 - однокомпонентные (чистое вещество) - состоящие из одина-
ковых молекул; 

 - многокомпонентные - состоящие из нескольких чистых ве-
ществ, называемых компонентами. При однородном распределении 
компонент такую многокомпонентную систему называют раствором 
(чаще для жидкостей) или смесью (чаще для газов). 

Параметры системы - макроскопические величины, характери-
зующие систему и ее отношение к внешним телам. Внутренние па-
раметры - величины, определяемые совокупным воздействием вхо-
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дящих в систему частиц. Внешние параметры - величины, опреде-
ляемые положением не входящих в систему внешних тел. 

Равновесное состояние - такое, когда все макропараметры в 
любой части системы не меняются во времени и это постоянство не 
поддерживается внешним воздействием. Термодинамические па-
раметры - те, которые характеризуют систему в ее равновесном со-
стоянии. В дальнейшем их будем называть просто параметры, если 
специально не оговорено иное. 

Интенсивные параметры - те, которые не зависят от количества 
вещества в системе (p, Т и др.). Их значение определяется свойства-
ми частиц, составляющих систему, включая их концентрацию и пара-
метры внутреннего движения. Экстенсивные параметры зависят от 
количества вещества в системе (U, S и др.). Отнесенные к единице 
количества вещества экстенсивные свойства приобретают смысл ин-
тенсивных и называются удельными параметрами (u, s и др.). 

Термодинамическое состояние системы удобно определять сово-
купностью интенсивных параметров. Не все из них являются незави-
симыми. Число последних равно числу термодинамических степе-
ней свободы системы, т.е. числу возможных независимых воздей-
ствий на неё. Для однодавленных закрытых термодинамических си-
стем или для единицы массы любой однодавленной термомеханиче-
ской системы справедливо правило фаз Гиббса: 

=n-m+2,      (1.1) 

где  - число независимых параметров состояния, n - число компо-
нент, m - число фаз. Например, для однокомпонентной двухфазной 
системы можно задать независимо один параметр состояния, а для 
трёхфазной это состояние вполне определено видом чистого веще-
ства. 

В то же время для полной характеристики многофазной системы 
необходимо определить её состав. Для этого в двухфазной системе 
необходимо задать долю одной из фаз, а в трёхфазной – двух. Таким 
образом, для характеристики состояния равновесной, однодавленной 
сжимаемой термомеханической системы всегда необходимо зада-
вать два параметра, что совпадает с числом возможных независимых 
воздействий на неё – в форме теплоты и работы по изменению объ-
ёма. Два независимых параметра необходимы и для характеристики 
однородной системы постоянной массы, которую в термодинамике 
называют простой. 

В термодинамике различают также термические и калорические 
параметры состояния. К числу термических относятся давление р, 
удельный объем v, температура Т и их производные величины, 
например, плотность 
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=1/ . 
К термическим коэффициентам относятся изотермический коэф-

фициент сжимаемости 

T
T

p

v

v

1












 ,     (1.2) 

термический коэффициент объемного расширения 

pT

v

v

1












 ,      (1.3) 

термический коэффициент давления 

vT

p

p

1












 .      (1.4) 

Внешним признаком калорических свойств является наличие в их 
размерности единицы энергии. К таковым относятся, прежде всего, 
внутренняя энергия U и энтропия S. Калорическим свойством являет-
ся также любая комбинация этих величин и термических параметров 
состояния. Из всех этих комбинаций особое место занимают те, по-
средством которых наиболее просто выражается работа, производи-
мая при изменении состояния системы. Среди них энтальпия 

I = U + pV;     (1.5) 

свободная энергия (энергия Гельмгольца или изохорно-
изотермический потенциал) 

F = U – TS;     (1.6) 

изобарно-изотермический (химический) потенциал, называемый так-
же энергией Гиббса или свободной энтальпией 

Ф = I – TS.     (1.7) 

Функции U(V, S), I(p, S), F(T, V), Ф(T, p) по аналогии с механикой 
получили название термодинамических потенциалов, так как их раз-
ность при обратимом переходе системы в соответствующих условиях 
из одного состояния в другое представляет полезную внешнюю рабо-
ту. Каждый из термодинамических потенциалов является однознач-
ной функцией состояния системы. Произведение TS называют иногда 
«связанной энергией». 

Каждому термодинамическому потенциалу соответствует опреде-
лённый набор независимых параметров состояния (аргументов), 
называемых естественными переменными. Для термомеханических 
(без немеханических сил) систем постоянной массы, в которых по-
лезная внешняя работа производится только при изменении объема 
системы, эти переменные указаны в предыдущем абзаце. Термоди-

http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_2684.html
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намические потенциалы, взятые как зависимости от своих естествен-
ных переменных, являются характеристическими функциями. Это 
означает, что любое термодинамическое свойство (сжимаемость, 
теплоемкость, температура и т. п.) может быть выражено соотноше-
нием, включающим только данный термодинамический потенциал, 
его естественные переменные и производные термодинамического 
потенциала разных порядков по естественным переменным. В част-
ности, с помощью термодинамических потенциалов можно получить 
уравнения состояния системы. 

К характеристическим функциям относится и энтропия S(U, V), ес-
ли в качестве естественных переменных используются внутренняя 
энергия и объём. Характеристическая функция аддитивна, т.е. харак-
теристическая функция системы равна сумме характеристических 
функций составляющих её частей. 

Так как характеристические функции являются параметрами со-
стояния термодинамической системы, то их дифференциалы явля-
ются полными и записанные относительно дифференциалов соот-
ветствующих естественных переменных имеют вид: 

dU=T dS—p dV; dI = T dS + V dp; 
dF = —p dV—S dT; dФ=V dp—S dT;  dS=1/Т dU+ p/Т dV. 

Все эти выражения следуют из основного тождества термодинамики  

Tds=du+pdv      (1.8) 

и выражений (1.5)…(1.7), определяющих соответствующие термоди-
намические потенциалы. Основное тождество с учётом (1.5) может 
быть также представлено в виде 

Tds=di-vdp .     (1.8.а) 

Из записанных полных дифференциалов и тождеств вытекают 
следующие равенства (1.9):  

T
s

u

v













 ;  p

v

u

s













 ; 

T

p

v

s

U













; 

T
s

i

p













;  v

p

i

s













; 

ip

s













T

v
 ;    (1.9) 

p
V

F

T













 ;  S

T

F

V













 ; 

V
p T













 ;  S

T p













.  

http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_3665.html
http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_6411.html
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Заменив в выражениях (1.6), (1.7) энтропию согласно (1.9), полу-
чим уравнения Гиббса-Гельмгольца 

 

VT

F
TUF 












  ;   

pT
TI 












  .   (1.10) 

С их помощью при известных выражениях для соответствующих по-
тенциалов можно найти внутреннюю энергию и энтальпию тела. 

Из уравнений (1.9) видно, что производные характеристических 
функций представляют собой физические свойства вещества. Зная 
одну из характеристических функций, т. е. аналитическое ее выраже-
ние через соответствующие независимые переменные, всегда можно 
определить в явной форме все термодинамические величины, харак-
теризующие рассматриваемую систему, в том числе другие термоди-
намические потенциалы, уравнение состояния, а также выражения 
для теплоемкостей Ср и Сv .  

Строго говоря, теплоемкость  

dT

q
c n

n


 ,     (1.а) 

можно причислить к калорическим свойствам с некоторой долей 
условности, так как теплота зависит от вида процесса. Но если вид 
процесса задан (индекс "n"), то теплоёмкость полностью определяет-
ся состоянием, в котором находится данное вещество. Наиболее ча-
сто используются удельная изобарная ср и изохорная сv теплоёмко-
сти, значения которых приводятся в соответствующих справочниках 
по термодинамическим свойствам веществ. 

Изменение калорических параметров состояния тесно связано с 
энергетическими воздействиями на систему, реализуемыми в опре-
делённых процессах. Поэтому при вычислении калорических пара-
метров состояния часто вводят начало отсчёта и постулируют равно-
весный процесс перехода в описываемое состояние от этого начала. 

Из приведенного видно, что число параметров состояния термо-
динамической системы значительно больше числа ее степеней сво-
боды. Следовательно, существуют вполне определенные связи меж-
ду термическими и калорическими параметрами, а также между па-
раметрами каждой из групп. Соотношение f(p,v,T)=0, связывающее 
между собой только термические параметры, называется термиче-
ским уравнением состояния (ТУС). Уравнение, связывающее меж-
ду собой параметры состояния, из которых хотя бы один является 
калорическим свойством, называется калорическим уравнением 
состояния (КУС).  
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Другую группу этих связей даёт основное тождество термодина-
мики (1.8), представляющее объединенное уравнение первого и вто-
рого начал для равновесного процесса, и общие соотношения для 
произвольной дифференцируемой функции двух аргументов. Если 
рассмотреть частные производные от внутренней энергии, то, выби-
рая в качестве пары независимых величин р и v, p и s, v и s и т.д., с 
учётом равенства соответствующих смешанных производных, полу-
чим уравнения Максвелла: 

;
s

p

v

T

vs

























 ;

s

v

p

T

ps


























   (1.11) 

vT T

p

v

s

























; .

T

v

p

s

pT


























   (1.12) 

Их можно также получить путём перекрестного дифференцирова-
ния соотношений (1.9), позволяющего сформировать смешанные 
производные от соответствующей характеристической функции. 

Например, используя первую строку (1.9), получим

s

2

v

T

vs

u

















 и 

v

2

s

p

sv

u

















. Из сравнения смешанных производных для внут-

ренней энергии следует первое уравнение Максвелла (1.11).  
Другие полезные в дальнейшем формулы можно получить, не 

прибегая к соотношениям термодинамики, а рассматривая лишь са-
мые общие свойства любой дифференцируемой функции двух аргу-
ментов f(x,y,z)=0. Запишем полный дифференциал функции: 

dy
y

z
dx

x

z
dz

XY

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




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
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
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     (1б) 

и рассмотрим изолинию z=const. Тогда dz=0 и 
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.
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.   (1.13) 

Если теперь взять вместо x, y и z соответственно аргументы v, T и 
p, то получим 
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1
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v
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а с учётом (1.2)-(1.4) 

p
T





. 

Если  - произвольный параметр, зависящий от тех же аргумен-

тов, то из (1б)  
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   (1.14) 

Преимуществом соотношения является то, что оно связывает 
между собой четыре параметра, из которых только два являются не-
зависимыми. 

Отметим, что приведенные выше соотношения получены из са-
мых общих положений классической термодинамики и свойств функ-
ции двух аргументов. В них не заложены ограничения на свойства си-
стемы кроме тех, что использовались при выводе: равновесность и 
непрерывная дифференцируемость по любой паре параметров со-
стояния. 

 
1.2. Основные соотношения для калорических свойств 
 

Полученные общие выражения позволяют определить конкретные 
соотношения, связывающие между собой термические и различные 
калорические параметры состояния. Общим является то, что каждый 
из них является функцией двух аргументов. 

 
1.2.1. Соотношения для энтальпии и внутренней энергии 

 
Рассмотрим зависимость для внутренней энергии в виде u=u(T,v). 

Для этого случая воспользуемся уравнением (1.8), преобразовав его 
к виду 

du=Tds-pdv. 
После дифференцирования по v при постоянной температуре с 

учётом (1.12) получим 
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  (1.15) 

Аналогично при дифференцировании по давлению с учётом по-
рядка малости слагаемых 
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Для энтальпии i=i(T,P), из (1.8.а) 

di=Tds+vdp 
и вполне аналогично предыдущему: 
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и 

TVT v
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Из полученных соотношений следует, что при фиксированной 
температуре зависимость любого калорического параметра от дав-
ления или удельного объема полностью определяется видом ТУС.  

 
 

1.2.2. Основные соотношения для теплоёмкости 
 

В равновесном процессе теплота: 

δq=Tds 
и с учётом (1а) для теплоёмкости в изопроцессе n=const справедливо 
соотношение 
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 .  (1.19) 

 
 При постоянном объёме из (1.8), а при постоянном давлении из 
(1.8.а) следует: 

v
v

c
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u
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
; P
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.    (1.в) 

Как и величины u, i теплоёмкость зависит от двух параметров-
аргументов. Используя в качестве таковых давление и температуру, 
получим 

cp=cp(T,p), 
и с учётом (1.17) 



17 

P
2

2

PP

2

PTT

P

T

v
T

T

v
Tv

T

Tp

i

T

i

pp

c
















































































, 

т.е. 

P
2

2

T

p

T

v
T

p

c




































     (1.20) 

Аналогично для теплоёмкости при постоянном объёме 
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Рассмотрим связь теплоемкостей cp и cv. Из (1.в) с учётом (1.5) 
получим 
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Обозначив 

p; x=T; y=v; z=u, 
из (1.14) с учётом (1.15) имеем: 
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Например, для несжимаемой среды  

v=const, 0
T

v

p


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
 

и 

cp=cv. 
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Из полученных дифференциальных соотношений следует, что: 
- они определяют связи между термическими и калорическими 
параметрами состояния, а не между параметрами только одной 
из групп; 
- если термическое уравнение состояния известно, то калориче-
ские параметры можно вычислить с точностью до некоторой 
функции, зависящей от температуры; 
- из соотношений для калорических свойств только одно явля-
ется независимым; 
-дифференциальные уравнения не позволяют вычислить зави-
симость калорических свойств от температуры. 

Практически это означает: 
- термическое уравнение состояния (ТУС) нельзя получить ме-
тодами термодинамики. Для этого должны использоваться ли-
бо молекулярно-кинетическая теория, либо экспериментальные 
данные; 
-для определения калорического уравнения состояния необхо-
димо ТУС и полученная экспериментально или методами моле-
кулярно кинетической теории зависимость одного из калориче-
ских свойств от температуры при произвольном значении 
другого параметра. 

 
1.3. Условия равновесия термодинамической системы и 

критерии его устойчивости 
 

Термодинамическая система может быть: 
 - устойчивой (стабильной)- когда после случайных внешних воз-
действий она возвращается в равновесное состояние; 
 - относительно устойчивой (метастабильной) – характеризующейся 
тем, что при малых возмущениях система, после того как они пере-
стали действовать, возвращается в исходное состояние. Если воз-
мущения превысят некоторую величину, система переходит в ста-
бильное состояние, т.е. не возвращается к метастабильному состоя-
нию. 
 - нестабильной  (лабильной) - когда даже при малом возмущении 
равновесие нарушается, т.е. система не возвращается в исходное 
состояние, а переходит, как правило, в состояние устойчивого равно-
весия. 

Для математического выражения условий равновесия используем 
второе начало термодинамики в виде 
 

TdSdU+pdV.     (1.8.b) 
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Знак > в соотношении (1.8b) соответствует системам, не находя-

щимся в равновесии. В них всегда будут протекать процессы релак-
сации, которые являются необратимыми. Эти процессы приводят си-
стему в равновесное состояние, соответствующее прекращению этих 
процессов. В этом состоянии для изолированной системы (dU=0, 
pdV=0) энтропия достигает максимума. Поэтому условием равнове-
сия изолированной системы является условие максимума энтропии 

dS=0; d
2
S<0.     (1.23) 

1.3.1. Давление и температура при равновесии 
 

Рассмотрим изолированную систему, для которой 

V, U=const; dU=0;dV=0. 
Разделим ее деформируемой перегородкой на две произвольные 

части и предположим, что их объемы и внутренняя энергия могут ме-
няться (Рис.1.1). 

 

 

 

 

 

 

 

Рис. 1.1 
При этом 

V=V1+V2; U=U1+U2; 
и 

dV1= -dV2; dU1= -dU2. 
Для системы в целом dS=0, что следует из условия равновесия 

изолированной системы (1.23). 
Рассмотрим каждую из подсистем как независимую. В этом случае 

при Sj=Sj(Uj,Vj) 
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Так как dU1, dV1 независимые дифференциалы, т.е. могут выби-
раться произвольно, равенство (1.г) в общем случае может выпол-
няться, когда  

Т1=Т2; p1=p2; 
т.е. при равенстве во всех частях изолированной системы давления и 
температуры. Это справедливо как для однородных так и однодав-
ленных неоднородных (гетерогенных) систем. Условие получено из 
соотношения dS=0, и поэтому справедливо как для устойчивого, так и 
для неустойчивого равновесия. 

1.3.2.Условия равновесия для неизолированных систем 
 

Умножив (1.8b) на G и перенеся dU в левую часть, получим 

dUTdS-pdV.      (1.д) 

В системе, где S=const, V=const при установлении равновесия U 
убывает. Условие ее равновесия U=Umin, т.е. 

dU=0; d
2
U>0.     (1.24.а) 

Если в (1д) заменить 

pdV=d(pV)-Vdp, 
то с учетом (1.5) получим 

dIVdp+TdS.     (1.е) 

Условие сопряжения такой системы с окружающей средой 

p = const ; S = const, 
а условие наступления равновесия: 

I=Imin, или dI=0; d
2
I>0    (1.24.b) 

С учетом (1.6), (1.7) из (1.д), (1.е) получим: 

dF-pdV-SdT, 
где F - свободная энергия. Эта система сопрягается с окружающей 
средой при V=const; T=const, а условие наступления равновесия: 

F=Fmin, или dF=0; d
2
F>0    (1.24.c) 

Аналогично из условия dФ Vdp – SdT получим: 

dФ = 0, d
2
Ф>0,   (1.24.d) 

которое удобно использовать при p= const; T=const. 
 
1.3.3. Критерии устойчивости равновесия однородной системы 

 
Рассмотрим систему, которая сопрягается с окружающей средой, 

так что V,T=const. Разделим ее деформируемой оболочкой на две 
части. Полагаем, что температуры этих частей равны. Рассмотрим, 
как должны быть связаны p и V при флуктуациях (малые отклонения 
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от равновесия), чтобы система возвращалась в равновесное состоя-
ние. Используя свободную энергию F=F(V,T), получим 
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С учётом (1.24c) 

dF1+dF2=-p1dV1-p2dV2=dF<0 
Так как 

dV=dV1+dV2=0, 
получаем 

dV2= -dV1 и (p2-p1)dV1<0. 
Если p1>p2, то dV1>0, если p1<p2, то dV1<0. Следовательно, всегда 
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.    (1.25.a) 

Это соотношение называют условием механической устойчивости 
равновесия термодинамической системы. Понятно, что условие 
  0

T
pv  вполне тождественно предыдущему. Поэтому в точке поте-

ри устойчивости эти производные равны либо нулю, либо  . 
Для получения условия термической устойчивости равновесия 

рассмотрим систему, для которой в целом U, V=const. Разделим ее 
недеформируемой перегородкой на две части и предположим, что их 
температуры различаются (Рис.1.2). 

 

Рис.1.2 
 

Условие равновесия такой системы S=Smax (1.23). Полагая S(U,V), 
получим 
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При установлении равновесия dS>0 и 0dSdU
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Что будет в случае, если случайные флуктуации выводят систему 
из состояния равновесия? 

Если T1<T2, тогда dU1>0 и dT1>0; если Т1>T2, то dU1<0 и dT1<0. 
Следовательно, для устойчивости равновесия 
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Это соотношение называют условием термической устойчивости 
равновесия термодинамической системы. 

Условия (1.25а), (1.25b) отражают принцип Ле Шателье-Брауна, 
согласно которому внешнее воздействие, выводящее систему из со-
стояния равновесия, вызывает в ней процессы, которые ослабляют 
это воздействие.  

 
Задачи 

1.1 Показать, что при известном термическом уравнении состояния 
для определения любого из калорических параметров достаточно 
получить температурную зависимость одного из них. 

1.2 При известном термическом уравнении состояния получить со-

отношения для ср , сv , s и u , когда i(po, T) = a + b T + c T2. 
1.3 Для идеального газа, несжимаемой жидкости и среды с удель-

ным объёмом v = vo + b T получить соотношения для расчёта ка-
лорических параметров i, s, u и теплоёмкости сv, когда ср(po, T) = a 

+ c T. 
1.4 Определить, зависит ли внутренняя энергия газа с ТУС Бертло 

pv = R  T + b(T) p от давления. 
1.5 Определить, зависит ли от давления внутренняя энергия газа с 

ТУС Ван-дер-Ваальса (p + a / v2)  (v – b) = R  T. 
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1.6 Получить выражения для расчёта квадрата термодинамической 

скорости звука 

S

p












в идеальном газе, считая известной темпе-

ратурную зависимость для теплоёмкости сv. 
1.7 Получить выражения для расчёта квадрата термодинамической 

скорости звука 

S

p












в реальном (общий случай ТУС) газе, считая 

известной температурную зависимость для теплоёмкости сv. 
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ГЛАВА 2 

РАВНОВЕСИЕ ФАЗ И МЕТАСТАБИЛЬНЫЕ СОСТОЯНИЯ 
ЧИСТОГО ВЕЩЕСТВА 

 
2.1. Химический потенциал 

 
Чистое вещество может существовать в трёх агрегатных состоя-

ниях, а в твёрдом состоянии иметь различные кристаллические 
структуры, называемые аллотропическими модификациями. При 
определённых условиях эти состояния и модификации вещества со-
существуют в виде фаз единой равновесной гетерогенной системы. 

Такое равновесие наряду с равенством давлений и температур 
фаз предполагает отсутствие массообмена между ними. Поэтому при 
рассмотрении условий равновесия необходимо учитывать возмож-
ность обмена массой между фазами, который прекратится при до-
стижении равновесия. Для этого каждую фазу нужно рассматривать 
как открытую систему, добавив в качестве независимого параметра 
ее массу G. Тогда вместо (1.8) запишем 

dG
G

U
pdVTdSdU

S,V












   (2.а) 

Подобные выражения можно получить и для любой другой харак-
теристической функции (1.5)-(1.7). Причём частная производная от 
любой из них по массе вещества при постоянных значениях двух па-
раметров состояния (1.24), соответствующих данной характеристиче-
ской функции, имеет один и тот же вид и называется химическим по-
тенциалом. 

Определим его, используя соотношение (2.а). Для единицы массы 
вещества в открытой системе и для закрытой системы справедливо 
уравнение:(1.8), из которого следует 

du = Tds – pdv.    (2.б) 

Так как 

V=vG; S=sG; U=uG; 
то 

dV=vdG+Gdv. 
Аналогичный вид имеют и другие дифференциалы. Тогда 

;
G

dG
v

G

dV
dv   

;
G

dG
u

G

dU
du   
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.
G

dG
s

G

dS
ds   

Подставляя последние дифференциалы в (2.б) и умножая на G, 
имеем 

dU=TdS-pdV+(u+pv-Ts)dG.   (2.в) 

Сравнивая (2.а) и (2.в), получим 

G

Ô
TsiTspvu

G

U

S,V













. 

Величина 

Tsi        (2.1) 

называется химическим потенциалом и совпадает с удельным изо-
барно-изотермическим потенциалом. 

Являясь функцией состояния, химический потенциал зависит от 
двух параметров-аргументов. Поэтому с учётом (1.8) 

dT
T

dp
p

SdTvdp)TSpvu(dd
pT


























 . 

Откуда  

s
T

;v
p PT


























.    (2.2) 

 
2.2. Условия равновесия фаз 

 
Условия внутренне устойчивого существования каждой фазы 

(1.25), полученные ранее, сформулированы независимо от условия 
равновесия с другой фазой. С этой точки зрения, при изменении па-
раметров вещества, оно как бы «не знает» что должно изменить фа-
зовый состав. Поэтому при таких изменениях могут происходить пе-
реходы за границу смены фазового состава (например, перегрев 
жидкости до вскипания), т.е. в метастабильную область. Глубина 
проникновения в эту область зависит от множества факторов. При 
анализе фазового равновесия важно иметь в виду только саму воз-
можность такого проникновения. 

Рассмотрим условия равновесия для фаз 1 и 2, в качестве кото-
рых может выступать любая пара из агрегатных состояний и алло-
тропических модификаций. Для равновесной системы без капилляр-
ных эффектов (однодавленной) справедливы соотношения  

 

p1 = p2, Т1 = Т2. 
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Для закрытых систем эти условия являются достаточными. В от-
крытых, где возможен массообмен, необходимы дополнительные 
условия, определяющие прекращение фазовых переходов при уста-
новлении равновесия. Для их нахождения в данном случае можно ис-
пользовать изобарно-изотермический потенциал φ или Ф=Ф(р,Т,G) и 
условие устойчивости изобарно - изотермической системы (1.24) 

dФ=0, d
2
Ф>0. 

Обозначим  

p1=p2=p; Т1=Т2=Т; T,p)
G

Ф
(
∂

∂
 . 

Тогда 

Ф=Ф1+Ф2 

dФ=dФ1+dФ2=  2211 dGφdGφ0dT,dp,constТ,p

 0dGdGdG 21 )Т,p(φ)Т,p(φ 21  ; 0dG1  . 

Так как dG10, то получаем третье условие равновесия: 

)Т,p(φ)Т,p(φ 21       (2.4а) 

Из (2.4а) следует, что при равновесии двух фаз чистого вещества 
давление и температура однозначно связаны между собой. Кривые 
равновесия жидкость - пар (ℓ- v), жидкость - твердая фаза (ℓ- s), пар - 
кристалл (v - s) называются кривыми фазового равновесия двухфаз-
ной системы. Для их обозначения используются также термины "по-
граничная кривая" или "линия насыщения". 

Соотношение (2.4.а) и другие аналогичные справедливы при лю-
бом соотношении масс фаз. Это означает, в частности, что оно не 
дает ответа на вопрос, сколько пара и сколько жидкости содержится в 
системе. Для этого должны дополнительно использоваться другие 
соотношения. 

 
2.3. Уравнение Клапейрона - Клаузиуса 

 
Связь давления и температуры для находящихся в равновесии 

фаз не может быть определена чисто термодинамическими метода-
ми, так как потенциалы фаз известны с точностью до некоторой тем-
пературной функции, которая индивидуальна для каждой фазы. По-
этому такую зависимость определяют экспериментально. Однако в 
дифференциальной форме кривую фазового равновесия получить 
можно. 

Пусть есть неизвестная нам кривая (Рис 2.1) фазового равнове-
сия. 
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Рис. 2.1 

 
Возьмем на этой кривой точки «а» и «b» так, что в точке «а» 

p1=p2=p, Т1=Т2=T, 1=2 , 
а в точке «b» 

p=p+dp; T=T+dT, 1+d1=2+d2. 

Тогда d1= d2 или 

dT
T

φ
dp

p

φ
dT

T

φ
dp

p

φ

p

2

T

2

p

1

Т

1




































∂

∂

∂

∂

∂

∂

∂

∂
. 

С учетом (2.2) и того факта, что из (1.8а) следует соотношение 

S2-S1=12/T, 
получим уравнение Клапейрона-Клаузиуса: 

)vv(Tvv

ss

dT

dp

12

12

12

12í









    (2.3) 

Здесь рн давление на линии равновесия фаз 1 и 2 (давление насы-

щения); 12 - теплота фазового перехода 12, а уравнение справед-
ливо для любых кривых фазового равновесия. 

Как следует из (2.2)-(2.4а), в рассмотренных фазовых переходах 
при достижении равновесия химические потенциалы фаз равны, а их 
соответствующие первые производные отличаются на конечную ве-
личину. Это условия фазовых переходов первого рода, к числу кото-
рых относятся все переходы из одного агрегатного состояния в дру-
гое, а также переходы между аллотропическими модификациями чи-
стого вещества. Для них характерно наличие теплового эффекта, 
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деформационной работы, скачкообразное изменение многих экстен-
сивных свойств (объем, энтропия, энтальпия) и возможность реали-
зации метастабильных состояний фаз. В качестве примера на рис. 
2.2 представлены данные при парообразовании воды: деформацион-

ная работа )vv(p v   (кривая 1), разность внутренней энергии па-

ровой и жидкой фаз 2 и теплота парообразования 3. 

 
Рис. 2.2 

 
При фазовых переходах второго рода в точке равновесия одина-

ковы не только химические потенциалы фаз, но и их первые произ-
водные, а соответствующие вторые производные различаются на ко-
нечную величину. В частности, при непрерывном изменении пара-
метров скачком меняются теплоемкость и термические коэффициен-
ты (1.2)-(1.4). Рисунок 2.3 иллюстрирует такое поведение теплоёмко-
сти олова. 

 
Рис. 2.3 

 

http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_3665.html
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Для этих фазовых переходов отсутствуют тепловые эффекты и 
работа фазового перехода, невозможны метастабильные состояния. 
Правая часть уравнения Клапейрона-Клаузиуса представляет не-
определённость вида 0/0, раскрывая которую можно получить урав-
нения Эренфеста (см., например, [1, 7]). К числу фазовых переходов 
второго рода относятся изменение симметрии кристаллической ре-
шетки, переходы «парамагнетик -ферромагнетик», «обычный диэлек-
трик -сегнетоэлектрик», «обычный проводник -сверхпроводник», пе-
реход жидкости в сверхтекучее состояние и ряд других. 

 
2.4. Фазовые диаграммы 

 
Кривые фазового равновесия можно получить интегрированием 

уравнения (2.3) для всех пар равновесно сосуществующих фаз 
(Рис.2.4). При этом должны быть определены соответствующие тем-
пературные функции параметров правой части (2.3). Для подавляю-
щего большинства чистых веществ возможное число фаз равно чис-
лу агрегатных состояний. Поэтому на рисунке буквами s, ℓ, v отмече-
ны области существования чистого вещества, соответственно, в 
твёрдом, жидком и парообразном состоянии, К – критическая точка. 

 
Рис. 2.4 

Линию фазового равновесия жидкость - твердая фаза (ℓ- s) назы-
вают кривой плавления или затвердевания (кристаллизации), жид-
кость - пар (ℓ- v) кривой парообразования или конденсации, пар - кри-
сталл (v - s) кривой сублимации (возгонки) или десублимации. 
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Чтобы доказать, что кривые равновесия фаз пересекаются в од-
ной точке, рассмотрим условие равновесия трех фаз чистого веще-
ства массой G=const 

P1=P2=P3=P; Т1=Т2=T3=T; dФ=0. 
Так как 

Ф=1G1+2G2+3G3 , 
то с учётом 

dG= dG1+ dG2+ dG3=0 
получим 

dФ = -(dG2+dG3)1+2 dG2+3 dG3=(21)dG2+(31)dG3=0. 
 

Дифференциалы химического потенциала всех фаз в данном случае 
равны нулю, а dG2 и dG3 независимы, поэтому 

);T,p()T,p( 21  )Ò,P()Ò,P( 31  .  (2.4) 

Эта система уравнений определяет в P,Т-диаграмме точку пере-
сечения трех кривых фазового равновесия (тройную точку чистого 
вещества). Тройная точка индивидуальна для каждого вещества и 
может быть получена только из эксперимента. Термодинамика лишь 
доказывает её существование. 

В тройной точке кривые фазового равновесия имеют различный 
наклон касательных, определяемый для каждой из них уравнением 
(2.3). Поскольку удельный объём паровой фазы значительно больше, 
чем конденсированной (твёрдой или жидкой), то наклон кривых суб-
лимации и парообразования меньше, чем линии плавления. Так как 
теплота сублимации в тройной точке есть сумма теплот плавления и 
парообразования, то наклон линии сублимации больше, чем кривой 
парообразования. 

Крутизна линии плавления в p,Т-диаграмме определяется нахо-
дящейся в знаменателе (2.3) малой разностью удельных объёмов 
жидкой и твёрдой фаз чистого вещества. Для подавляющего боль-
шинства веществ эта разность положительна, что определяет знак 
производной (2.3) и соответствующий угол наклона кривой плавления 
на рис. 2.4. 

У некоторых веществ в твердой фазе могут существовать различ-
ные аллотропические модификации, каждая из которых является ин-
дивидуальной фазой. Поэтому возникают вопросы: 

- могут ли для чистого вещества находиться в равновесии четыре 
и более фаз? 

- каковы условия сосуществования фаз в чистом веществе, если 
их более трех? 
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Отвечая на эти вопросы, следует рассмотреть возможность равнове-
сия четырех соприкасающихся фаз. Аналогично тому, как рассматри-
вался вопрос об условиях равновесия трех фаз, получим, что в этом 
случае кроме условий равенства p,Т должны выполняться равенства 
химических потенциалов всех фаз 

1(p,Т)= 2(p,Т)= 3(p,Т)= 4(p,Т). 

Но это невозможно, так как каждый j зависит только от двух аргу-

ментов p,Т и одно из уравнений является «избыточным». 
Таким образом, для чистого вещества независимо от числа алло-

тропических модификаций в термодинамическом равновесии могут 
находиться не более трех фаз. Если число фаз чистого вещества 
больше трех, оно будет иметь несколько тройных точек, каждая из 
которых определяется из условия равенства химических потенциалов 
трех соприкасающихся фаз. Пример такого равновесия для углерода, 
существующего в твёрдой фазе в виде графита и алмаза, представ-
лен на рис. 2.5.  

 
Рис. 2.5 

Очень интересным веществом в этом смысле является вода, ко-
торая имеет шесть аллотропических модификаций (рис. 2.6). Кроме 
того, в её основной тройной точке при температуре 0°С плотность 
льда меньше плотности жидкости и наклон линии плавления в р,Т-
диаграмме будет отличаться  от приведенного на рис. 2.4. 
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Рис. 2.6 

 
Ещё более сложная диаграмма у висмута, который имеет восемь 

аллотропических модификаций в твёрдой фазе (рис. 2.7). 

 
Рис. 2.7 
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Наличие фазовой диаграммы позволяет выяснить фазовое состо-
яние чистого вещества при определённых значениях давления и тем-
пературы, границы стабильного существования определённых фаз, 
условия их равновесия. 

 
2.5. Уравнения пограничных кривых и свойства в области 
равновесия двух фаз 

 
Полученное в подразделе 2.3 дифференциальное уравнение кри-

вых фазового равновесия позволяет не только получить картину их 
взаимного расположения при равновесии различных агрегатных со-
стояний вещества, но и является базой для определения интеграль-
ных соотношений, аппроксимации и интерполяции соответствующих 
экспериментальных данных. Формально при наличии температурной 
зависимости для теплоты фазового перехода ψ12 и дельных объёмов 
насыщенных фаз уравнение (2.3) можно проинтегрировать и полу-
чить рн(Т). Однако такой подход никогда не используется ввиду 
сложности подинтегральной функции. Значительно более конструк-
тивными являются рассмотренные ниже способы расчёта при опре-
делённых допущениях о характере изменения параметров, входящих 
в уравнение Клапейрона-Клаузиуса. 

 
2.5.1. Равновесие жидкость – пар 

 
Кривая парообразования является наиболее используемой при 

решении практических задач в теплоэнергетике. В этом случае урав-
нение (2.3) запишем в виде 

)vv(T)vv(TdT

dp

ev

evv2
e1

12

12









 

  

и рассмотрим возможные допущения, упрощающие интегрирование. 
Для области низких давлений вполне правомерны следующие:  

1) удельный объём пара значительно больше, чем жидкости 
 

vv >> vl, и ve/vv  0; 
 

2) пар подчиняется ТУС идеального газа и 

p

TR
vv   

3) теплота фазового перехода ev постоянна. 
В этом случае, преобразуя (2.3), получим 
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2
ev

TR

p
dTdp


 , 

далее 

2
ev

T

dT

Rp

dp 
  

и после интегрирования 

TR
evCpln


 .   (2.5) 

Для определения константы интегрирования при известной теплоте 
фазового перехода формально достаточно иметь одну точку на ли-
нии парообразования. Однако точность соотношения (2.5) в этом 
случае, как правило, невысока. Связано это с тем, что теплота 

v
  в 

действительности не постоянна (см. рис. 2.2). 
Более точные результаты даёт использование вида соотношения 

(2.5) для обобщения опытных данных. Так, если в координатах р-Т 
кривая парообразования существенно нелинейна (рис. 2.8), то в диа-
грамме lnp-1/T в широком диапазоне температур вполне может быть 
аппроксимирована как прямая линия (рис. 2.9) 

T

B
Cpln  .     (2.5а) 

 

 
Рис. 2.8 
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Для однозначного определения зависимости (2.5а) как минимум 
необходимо иметь две точки на кривой парообразования. На практи-
ке чаще используют массив точек и метод наименьших квадратов для 
поиска коэффициентов С и В. Несмотря на допущения, справедли-
вые только при малых р, уравнение (2.5а), как правило, хорошо опи-
сывает данные и при высоких давлениях, что связано с одновремен-
ным уменьшением числителя и знаменателя (2.3), которые стремятся 
к нулю в критической точке. 

 

 
Рис. 2.9 

 
С целью повышения точности аппроксимации используют также 

корреляции  

...TCTC
T

C
Cpln 2

43
2

1   , 

CT

B
Apln


  

и другие, с которыми можно познакомиться, например, в справочном 
пособии [4] Р. Рида и другой специальной литературе. 

Если принять линейную зависимость )T(lv , то  
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TlnC
T

B
Apln  . 

Вообще зависимость )T(lv  отнюдь не линейна. Дифференцируя  

lívílv ii  , используя дифференциальные уравнения термоди-

намики и уравнение (2.3), можно получить зависимость )T(lv  в ви-

де формулы Планка 

lHVH
lvlv CC
TdT

d






.   (2.6) 

 

Теплоемкость вдоль линии насыщенного пара 0Cví   , а вдоль ли-

нии насыщенной жидкости 0Clн  . В силу этого разность  

0CC lнvн  . 

Когда температура приближается к критической, разность теплоёмко-

стей ;СC lнvн  , а теплота парообразования стремится к ну-

лю. В результате график зависимости )T(ψlv  приближается к верти-

кальной асимптоте (см. рис. 2.2). 
Многие методы аппроксимации или расчета температурной зави-

симости теплоты парообразования основываются на уравнениях 
Клапейрона-Клаузиуса (2.3) и Планка (2.6). Широко используются 

приведенная теплота парообразования 
кр

lv

RT

ψ
 и безразмерные пара-

метры, полученные путём деления соответствующего истинного па-
раметра на его значение в критической точке. Например, соотноше-
ние  

)ZZ(RT

ψ

)τ/1(d

πlnd

evкр

ev

н

н




      (2.7) 

можно использовать для определения теплоты парообразования, 
имея данные рн(Т) на линии насыщения. Здесь πн, н  безразмерные 

давление и температура 

Zj = pvj/RT  -  
коэффициент сжимаемости j-й фазы. 

Корреляция Питцера 

21
К

н2
К

н1
кр

lv )τ1(ωa)τ1(a
RT

ψ
   (2.8) 

может использоваться в области, близкой к критической точке. Здесь  
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1)7,0τ(πlgω H   -    

фактор ацентричности (см. подраздел 3.2.2). Значения коэффициен-
тов и показателей степени определяются на основе аппроксимации 
экспериментальных данных. Рекомендуемые базовые значения [4] 
таковы: 

а1=7,08; К1=0,354; а2=10,95; К2=0,456. 
Для описания связи теплоты парообразования в каких-либо двух 

точках используется соотношение Ватсона 
b

1н

2н
1lv2lv

τ1

τ1
ψψ 














,

   

где для многих жидкостей показатель степени b=0,375 - 0,38. Для 
параводорода b=0,237 , а максимальное значение показателя степе-
ни при аппроксимации данных составляло 0,589. 

Важное значение теплоты парообразования состоит в том, что она 
связывает калорические свойства насыщенного пара и жидкости как 
граничных значений в однофазной области. Там параметры каждой 
фазы могут аппроксимироваться независимо и нужны надежные дан-
ные об их связи. 

Если описание свойств в однофазной области базируется на дан-
ных в состоянии насыщения, то чаще ведут аппроксимацию от обла-
сти жидкости, где может быть проще вид уравнений связи. Кроме то-
го, в этом случае при необходимости легче описать свойства в обла-
сти кристаллической фазы. Для аппроксимации зависимостей для эн-
тропии и энтальпии жидкости на пограничной кривой часто использу-
ются полиномы. 

При расчете температурной зависимости плотности жидкости 
применяют соотношение 

3/j
н

4

1j
jркlн )τ1(K1ρ/ρ  



,   (2.9) 

причём часто оказывается достаточным использовать только первый 
член суммы. Есть и более сложные зависимости для плотности 
насыщенной жидкости, содержащиеся в справочнике [4] Р. Рида. 

При наличии зависимостей рн(Т), ev(Т) и eн(Т) удельный объем 
пара можно определить из уравнения Клапейрона-Клаузиуса. Может 
использоваться также опытный факт линейной зависимости 
 

.bTa
lHVH

  
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Однако более точным будет использование соответствующего ТУС 
для паровой фазы, полученного с учётом свойств насыщенного пара. 
 

2.5.2 Равновесие кристалл-пар 
 
В области равновесия кристалл-пар давления малы и пар еще 

точнее, чем в случае парожидкостного равновесия, подчиняется ТУС 
идеального газа. Поэтому из уравнения Клапейрона - Клаузиуса сле-
дует выражение: 

RT

ψ
Cpln sv

н 
.
 

Константу интегрирования определяют по параметрам тройной точки 
вещества. В случае использования уравнения вида (2.5а) берут до-
полнительно точку на кривой сублимации или используют несколько 
таких точек и соответствующую процедуру аппроксимации на основе 
метода наименьших квадратов. 

Если нужно согласование свойств в парожидкостной и парокри-
сталлической областях, давление тройной точки чаще определяют из 
уравнения кривой парообразования. Далее константы в уравнении 
кривой сублимации подбирают так, чтобы параметры тройной точки, 
рассчитанные по обоим уравнениям, совпадали. Теплота сублимации 
в тройной точке равна сумме теплот плавления и парообразования 

 

lvslsv ψψψ   .     (2.10) 

 
Её значение зачастую принимают постоянным во всей области суб-
лимации, т.е. и ниже тройной точки. 

 
2.5.3. Равновесие кристалл – жидкость 

 
Уравнение (2.3) для линии плавления приобретает вид 

)VV(T

ψ

dT

dP

Sl

slH




.

 

В этом случае удельные объемы фаз близки. Для интегрирования 
уравнение Клапейрона-Клаузиуса используется экспериментальный 
факт, что отношение теплоты к деформационной работе в процессе 
плавления является для большинства веществ постоянной величи-
ной, т.е. 
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Учитывая это, получим 

Т

P
a

dT

dP нн   

и далее после интегрирования с учётом параметров в тройной точке  
α

тртр

н

Т

Т

Р

P













  .    (2.11) 

Показатель степени «а» находится, если имеется хотя бы еще одна 
точка на кривой плавления, кроме тройной точки. Используется также 
уравнение Саймона 

1
T

T

b

pp
d

тр

тр



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












 

с двумя эмпирическими константами, значения которых для некото-
рых веществ представлены в табл. 2.1 
 

Таблица 2.1 

Вещество Ттр, К b, ГПа d 

Криптон 115,78 0,2376 1,617 

Ксенон 161,36 0,2610 1,589 

Индий 429,93 3,58 2,30 

Олово 505,05 5,70 3,40 

NaCl 1074,15 1,67 2,70 

Железо 1808 107,00 1,76 

 
Температура плавление большинства чистых веществ возрастает 

с увеличением давления (Рис. 2.10). Исключение составляют так 
называемые аномальные вещества, плотность которых в твердой 
фазе ниже, чем в жидкой. К ним относятся вода, висмут, галлий, гер-
маний, сурьма и ряд других. Например, температура плавления во-
дяного льда при давлении 58 МПа на 5К ниже, чем в основной трой-
ной точке воды. Однако и у этих веществ по достижении давления 
перехода твердой фазы в другую кристаллическую модификацию с 
плотностью большей, чем у жидкости, начинается рост температуры 
плавления с давлением. 
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Рис. 2.10. 

1 - ацетон; 2 - ртуть; 3 - хлорбензол; 4 - бензол. 
 

Заметное отклонение температуры плавления от значения в 
тройной точке наблюдается только при очень высоких давлениях. В 
подавляющем большинстве технических задач при умеренных дав-
лениях таким эффектом можно пренебречь. Как правило, принимает-
ся неизменной и теплота плавления. 

Удельный объём твёрдой фазы чаще всего считается постоян-
ным. В отдельных случаях учитывают только термическое расшире-
ние, используя в уравнении термический коэффициент объёмного 
расширения (1.3), который считается не зависящим от температуры. 
Тогда, преобразуя (1.3), получим 

)]TT(βexp[vv трsнs   ,   (2.12) 

где vsн – удельный объём твёрдой фазы в тройной точке. Если дан-

ных по термическому коэффициенту объёмного расширения нет, 
можно использовать утроенное значение температурного коэффици-
ента линейного расширения, данные по которому широко представ-
лены для многих твёрдых тел. 

 
2.5.4. Термодинамические свойства двухфазной смеси 

 
Одинаковые значения давления и температуры насыщенных фаз 

являются условием их термодинамического равновесия, которое ре-

http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_352.html
http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_3316.html
http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_4244.html
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ализуется при вполне определённой связи указанных параметров. 
Другие параметры состояния, например, удельные объём, энтальпия, 
энтропия и внутренняя энергия для каждой фазы свои. Поэтому со-
стояние двухфазной смеси не может быть определено только зада-
нием Т или р. Дополнительно необходимо определить её состав. Для 
этого в двухфазной системе задают долю одной из фаз, так как сум-

ма 


2

1j
jx  долей равна единице. 

В этом случае любой удельный параметр состояния двухфазной 
смеси аддитивно складывается из соответствующих параметров фаз, 
например, удельный объём смеси  

2211 vxvxv  .     (2.13) 

Так как при фазовом переходе температура и давление не изме-
няются, то для насыщенных фаз из (1.8а) следует 

1212 ii  ,       (2.14) 

Tss 1212  .     (2.15) 

Тогда для вычисления энтальпии и энтропии смеси наряду с (2.13) 
могут использоваться соотношения 

1221 xii  ;  
T

x
ss 122

1


 .   (2.16) 

Они учитывают не только модуль, но и знак теплоты фазового пере-
хода. Например, если фаза 1 жидкость, а фаза 2 пар, то теплота фа-
зового перехода положительна. 
 

2.6. Типы равновесия фаз. Бинодаль и спинодаль 
 
Скачкообразное изменение удельного объёма, энтропии, энталь-

пии и ещё ряда параметров при фазовых переходах первого рода со-
провождается тепловыми эффектами. Поэтому образованию новой 
фазы всегда предшествует накопление в исходной фазе соответ-
ствующего потенциала относительно состояния насыщения, напри-
мер, перегрев жидкости при парообразовании или переохлаждение 
пара в случае конденсации. Рассмотрим такие метастабильные со-
стояния с учётом того, что удельный объём и энтропия фаз пред-
ставляют соответствующие первые производные (2.2) от химического 
потенциала. 

Построим в окрестности состояния насыщения М изотермы М-2, 
М-1 для фаз 1 и 2, полагая для определённости равновесие жидкость 
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– пар (1=ℓ, 2=v). (Рис.2.11). Наклон и кривизна изотерм определяются 
соотношениями (2.2) и (1.25). Из (2.2) следует, что 

)v,l(2,1j,v
p

j
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j













,  

а в области устойчивого равновесия в соответствии с (1.25) 
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В окрестности точки М это условие выполняется для обеих фаз. 
Рассмотрим, какая из них более устойчива. Из общих условий равно-
весия изобарно-изотермической системы (1.24d) следует, что в 
окрестности точки М более устойчивой будет та фаза, у которой хи-
мический потенциал меньше. Сравнивая попарно точки «а» и «b», 
«с» и «d», получим, что левее точки М более устойчива фаза 2 (паро-
вая), а правее – фаза ℓ (жидкая). Это стабильные состояния веще-
ства, обозначенные на рис. 2.11 сплошными линиями. 

В точках «b» и «d» также выполняется условие устойчивости рав-
новесия (1.25). Эти точки соответствуют метастабильному состоянию 
фаз: «d» для фазы 1 (перегретая жидкость), «b» для фазы 2 (пере-
охлажденный пар). 

 
Рис. 2.11 

 
Аналогичные результаты можно также получить, рассматривая 

изобары фаз в координатах - Т (Рис.2.12). Их наклон и кривизна 
определяются соотношениями (2.2) и (1.25), из которых следует, что 
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В области устойчивого равновесия Сv>0, следовательно 
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Как и выше точка «b» соответствуют метастабильному состоянию па-
ра, а точка «d» - жидкости. Точки «а» и «с» отвечают стабильному со-
стоянию соответствующих фаз. 

Существование метастабильного состояния связано с затруднён-
ностью начальной стадии фазового перехода первого рода, когда в 
веществе скачкообразно меняется плотность, энтропия, энтальпия и 
ещё ряд параметров. Поэтому рост зародыша новой фазы возможен 
только при подводе или отводе теплоты от исходной фазы. Происхо-
дящий в окрестности растущего зародыша теплообмен исключает 
образование в этой зоне новых зародышей, так как потенциал для 
фазового перехода резко уменьшается. 

 
Рис. 2.12 

Глубина захода в метастабильную область зависит от вида фазо-
вого перехода, рода и параметров вещества, степени турбулентности 
исходной фазы, вида, размеров и концентрации инородных включе-
ний в ней. Образование новой фазы на инородных включениях и 
микронеровностях твёрдой поверхности, представляющих готовые 
центры роста, называется гетерогенным зародышеобразованием. 

При отсутствии инородных включений, т.е. для чистого вещества, 
процесс зародышеобразования (нуклеации) новой фазы называют 
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гомогенным. Его источником служат флуктуации при тепловом дви-
жении микрочастиц среды. В этом случае достигаются максимально 
возможные метастабильные состояния вещества. Геометрическое 
место таких состояний называется спинодалью. 

Пример её построения в р,v-диаграмме для парожидкостного рав-
новесия приведен на рис. 2.13. Точка «М», как и на предыдущих ри-
сунках, отвечает состоянию насыщения. Так как удельные объёмы 
равновесных фаз различны, точка Мv отмечает состояние пара, а 
точка Мl – жидкости. Как и на изотерме рис. 2.11, точка «а» характе-
ризует стабильное состояние жидкости, точка «с» - перегретого пара. 
Точки «b» и «d» отвечают метастабильному состоянию соответству-
ющих фаз. 

По мере движения, как со стороны пара, так и со стороны жидко-
сти, в область метастабильных состояний запас устойчивости фаз 
понижается. На рис. 2.13 этому соответствует уменьшение модуля 

производной 
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, а на рис.2.11 – движение модуля производной 

 T22 p  к нулю для кривой 2 (пар) и к бесконечности для кривой 

1 (жидкость). При этом условие (1.25) устойчивости равновесия од-
нофазной системы ещё выполняется. 

 
Рис. 2.13 

Нарушается это условие в точке «F» для паровой и точке «Е» для 
жидкой фазы, которые отвечают предельно возможным метаста-
бильным состояниям вещества. Геометрическое место таких точек и 
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образует спинодаль ВКС. Внутри области, ограниченной спинодалью, 
вещество не может существовать в однофазном состоянии. 
Штрихпунктирный участок EF изотермы условно изображает нереа-
лизуемые однофазные состояния. 

Кривая фазового равновесия АКD (называемая также бинодалью) 
соответствует максимально устойчивому состоянию равновесия фаз, 
определяемому равенством их химических потенциалов. Вне обла-
сти, ограниченной бинодалью, вещество может существовать только 
в однофазном состоянии. В области между бинодалью и спинодалью 
может быть как однофазное (метастабильное) так и двухфазное со-
стояние вещества. 

На спинодали вырождается условие устойчивости однофазного 
состояния, т.е. вместо неравенства (1.25) реализуется равенство ну-

лю производной 
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. Из этого условия при наличии адекватного 

ТУС можно получить уравнение спинодали. В р,v-координатах это 
уравнение огибающей изотерм, а в р,Т-координатах – изохор, про-
долженных в область метастабильных состояний. Линейность ука-
занных изолиний вплоть до спинодали (см. подраздел 2.9) использу-
ют и при построении ТУС метастабильной жидкости на основе опыт-
ных данных. 

Спинодаль и бинодаль сходятся в критической точке, так как в ней 
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, т.е. нарушается условие устойчивости (1.25). Это зна-

чит, что вблизи критической точки метастабильность проявляется 
наиболее слабо. Само состояние в критической точке является при-
мером лабильного равновесия системы. 

 
2.7.Термодинамические свойства чистого вещества в 

околокритической области 
 
Состояние двухфазной системы, в котором сосуществующие в 

равновесии фазы становятся тождественными по всем своим свой-
ствам, называют критическим. Так же именуют параметры в этом со-
стоянии и соответствующую точку на термодинамической диаграмме. 
C приближением к критическому состоянию различия в плотности, 
составе и других свойствах сосуществующих фаз, а также теплота 
фазового перехода и межфазное поверхностное натяжение умень-
шаются, а в критической точке равны нулю. 
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Критическое состояние является предельным случаем двухфазно-
го равновесия. При более высоких параметрах сосуществование рас-
сматриваемых фаз в равновесии невозможно и система превращает-
ся в однофазную (гомогенную). 

Существование критической точки возможно только тогда, когда 
различие между равновесными фазами носит количественный, а не 
качественный характер. Поэтому критическое состояние наблюдает-
ся лишь при равновесии изотропных фаз, т.е. жидких и (или) паровых 
а также кристаллических фаз с одинаковым типом решетки. В чистых 
веществах критическое состояние всегда имеет место для равнове-
сия жидкость - пар. На термодинамической диаграмме ему отвечает 
конечная точка кривой парообразования (см. рис. 2.4, 2.5). Термиче-
ские параметры в критической точке являются важнейшими характе-
ристиками вещества, выражая в количественной форме эффект дей-
ствия межмолекулярных сил. Их значения, а также коэффициент 
сжимаемости для ряда веществ представлены в табл. 2.2. 

 
Таблица 2.2 

Критические параметры некоторых веществ 
 

Вещество 

Хими-
ческая 
фор-
мула 

нT , К kp  , бар 
3

k 10 , 

м3/кг н

kk

RT

νp
z 

 

Азот N2 126,0 32,8 3,22 0,28 

Аммиак NH3 405,5 109,3 4,26 0,24 

Аргон Ar 150,7 47,1 1,88 0,29 

Бензол C2H6 561 46,7 16,13 0,26 

Вода H2O 647,3 221,3 3,26 0,24 

Водород H2 33,2 12,5 32,26 0,30 

Гелий He 5,2 2,25 14,43 0,30 

Кислород O2 154,3 48,7 2,33 0,30 

Криптон Kr 210,6 53,1 1,28 0,29 

Ксенон Xe 290 56,9 0,87 0,33 

Метан CH4 190,7 44,9 6,17 0,28 

Неон Ne 44,4 26,4 2,07 0,30 

Окись углерода CO 134,4 33,9 3,22 0,28 

Ртуть Hg 1773 17,6   

Углекислота CO2 304,2 73,8 2,14 0,27 

Хлор Cl 419 74,5 6,13 0,28 

Этан C2H6 305,2 47,8 4,76 0,29 

 
Критическая точка обнаруживает глубокую аналогию с точками 

фазовых переходов второго рода, когда в результате развития флук-
туаций новая фаза образуется в масштабах всей системы, а её свой-

http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_1268.html
http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_2680.html
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ства бесконечно мало отличаются от свойств исходной фазы. Поэто-
му возникновение новой фазы не связано с поверхностной энергией, 
не сопровождается выделением или поглощением теплоты. Исклю-
чаются метастабильные состояния в исходной фазе. 

Как и вблизи фазовых переходов второго рода, в окрестности кри-
тической точки наблюдается ряд особенностей в поведении физиче-
ских свойств. Причём для всех без исключения веществ указанные 
особенности имеют одинаковый характер, так как по своей природе 
обусловлены свойствами всей совокупности частиц, а не индивиду-
альными свойствами каждой частицы. Отсюда и их универсальность. 

К таким особенностям относятся рост сжимаемости вещества в 
окрестности критической точки равновесия жидкость – пар (рис. 2.14 
для двуокиси углерода), замедление взаимной диффузии компонен-
тов раствора и уменьшение коэффициента температуропроводности 
чистой жидкости, аномально сильное поглощение звука, рассеяние 
рентгеновских лучей и нейтронов. 

 

 
Рис.2.14 

 
Наглядным примером служит критическая опалесценция – резкое 

усиление рассеяния света в критических состояниях вещества. Сре-
да, практически прозрачная при температурах выше и ниже критиче-
ской, в критическом состоянии становится мутной. 
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В окрестности критической точки фиксируются аномалии вязкости, 
теплопроводности и ряда других величин. Во всех случаях наблюда-
ются экстремумы теплоёмкости (рис. 2.15, 2.16). Данные приведены 
для воды. 

 

 
Рис.2.15 

 

 
Рис.2.16 

 
Сжимаемость вещества в окрестности критической точки настоль-

ко велика, что изменение плотности вследствие гравитационных сил 
наблюдается даже при изменении высоты слоя вещества на 20…30 
мм (рис. 2.17). Здесь приведены экспериментальные данные гептана. 

 

 
Рис.2.17 

Описанные явления связаны с флуктуациями и их взаимодей-
ствием. В зависимости от характера критического состояния можно 
выделить определённые физические параметры (параметры поряд-
ка), флуктуации которых аномально растут вблизи критической точки 
фазового перехода. Для чистых жидкостей такими параметрами яв-
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ляются плотность и удельная энтропия, для растворов – концентра-
ция компонентов. 

Характерный размер флуктуации параметра порядка (плотности, 
концентрации и т. п.) значительно превосходит среднее расстояние 
между микрочастицами вещества. Вдали от критической точки этот 
размер относительно мал, флуктуации статистически независимы, и 
случайные изменения состояния в данной точке среды не сказывают-
ся на других частях системы. По мере приближения к критической 
точке характерный размер увеличивается, а в самой критической точ-
ке становится бесконечно большим. Это означает, что любая часть 
вещества в точке перехода "чувствует" изменения, произошедшие в 
остальных частях. Именно рост флуктуации плотности и концентра-
ции приводит к указанным аномальным изменениям ряда свойств. 

Если силы взаимодействия между частицами среды достаточно 
быстро убывают с расстоянием, то флуктуации играют значительную 
роль и критические явления возникают задолго до подхода к критиче-
ской точке. В противном случае установившееся в веществе силовое 
поле почти не искажается флуктуациями, и отмеченные аномалии 
проявляются лишь вблизи критической точки. 

Так как критическая точка чистого вещества является максималь-
ной точкой кривой парообразования, в ней сохраняется присущее 
этому фазовому переходу поведение изолиний. В частности, горизон-
тальный участок докритической изотермы на р,v-диаграмме и соот-
ветствующие изломы при переходе из однофазной в двухфазную об-
ласть (см. рис. 2.14) трансформируются для критической изотермы в 
точку перегиба с горизонтальной касательной. Математически в кри-
тической точке это выражается условием 
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   (2.17) 

Согласно этим уравнениям давление в системе не изменяется при 
изотермическом изменении объема. Слабая зависимость давления 
от объема сохраняется и в окрестности критической точки (рис. 2.14). 

Изохора, проходящая через критическую точку, имеет в ней об-
щую касательную с линией насыщения (рис. 2.18), которая при до-
критических параметрах разделяет области пара и жидкости. При 
движении к линии насыщения теплоёмкость как паровой (рис. 2.19), 
так и жидкой фаз увеличивается, что связано с образованием или 
распадом в веществе крупных ассоциаций молекул. Поэтому на ли-
нии насыщения каждая из фаз имеет краевой максимум теплоёмко-
сти. В критической точке теплоёмкости Ср и Сv (рис. 2.20.) равны бес-
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конечности, а в её сверхкритической окрестности на критической изо-
хоре наблюдаются экстремумы теплоёмкостей (см. рис. 2.15, 2.16).  
В силу этого в качестве линии, условно разграничивающей при 
сверхкритических параметрах область жидкости и пара, можно счи-
тать критическую изохору. Экстремумы теплоемкости соответствуют 
точкам перегиба изобар в T, s-диаграмме и изотерм в p,v-диаграмме. 

Критические параметры индивидуальны для каждого вещества и 
являются важнейшими его константами. Однако их эксперименталь-
ное определение затруднено ввиду нестабильного равновесия си-
стемы в критической точке, что следует из сопоставления (1.25) и 
(2.17). В силу этого система чрезвычайно сильно восприимчива к 
внешним воздействиям, наличию примесей. Кроме того, ввиду ано-
мально низкого коэффициента температуропроводности тепловое 
равновесие не устанавливается в течение многих часов. 

 
Рис.2.18 
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Рис.2.19 

 

 
Рис.2.20 

 
Учитывая невозможность проведения эксперимента собственно в 

критической точке, устанавливают и анализируют характер измене-
ния различных параметров в малой её окрестности. Теоретически 
обосновано использование так называемых критических показателей 
(критических индексов). Это показатели степеней в степенных зави-
симостях ряда термодинамических величин от параметра, характери-
зующего приближение к критической температуре, плотности, давле-
нию и т.д. Например, для изохорной теплоёмкости зависимость имеет 
вид 
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α
крv )TT(c  . 

Разность плотностей насыщенных жидкости и пара  
β

vнlн τρρρΔ   

где 

кр

кр

Т

ТТ
τ


 . 

Критический показатель β меняется в диапазоне 0,33…0,35. Критиче-

ская изотерма в р, -координатах вблизи критической точки описыва-
ется уравнением 

δ
кркр ρρpp  , 

где  =4,2…4,6. Используются и другие соотношения с соответству-
ющими показателями. Но только два из критических показателей яв-
ляются независимыми. 

Связь критических давления и температуры находят, экстраполи-
руя опытные данные на линии парообразования в соответствии с со-
отношением (2.5а). Для нахождения положения критической точки и 
плотности в ней при наличии p,v,T-данных в надкритической области 
используется отмеченное выше обстоятельство, что изохора, прохо-
дящая через критическую точку, имеет в ней общую касательную с 
линией насыщения (см. рис. 2.18). 

Плотность в критической точке определяют также методом пря-
молинейного диаметра (см. подраздел 2.5.1). Используются и другие 
методы, представленные, например, в учебном пособии [1]. 

 
2.8. Равновесие диспергированной фазы и фазовые переходы  

при неодинаковых давлениях фаз 
 
В практических задачах наиболее распространёнными причинами 

различия давления в фазах являются наличие неконденсирующегося 
газа и проявление сил поверхностного натяжения. Последние наибо-
лее значимы для жидкой фазы при рассмотрении капиллярных явле-
ний и образовании зародышей новой фазы, которые, как отмечено 
выше, всегда возникают в виде дискретных частиц малого размера. 

Независимо от причин различия давления в фазах 1 и 2 из анали-
за условий фазового равновесия следует 

Т1 = Т2 = Т; 1(р1, Т) = 2(р2, Т). 
Чтобы определить связь давления в фазах и его зависимость от тем-
пературы рассмотрим изменение условий равновесия, когда при 
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начальном состоянии насыщения р1 = р2 = р0 давление в одной из 
фаз изменилось на dp1. Предположим, что давление в другой фазе в 
этом случае изменяется на dp2. 
Тогда 

1(р0 + dp1, Т) = 2(р0 +dp2, Т) 
или 

2
T2

2
021
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1
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С учетом (2.2) можно записать 

v1dp1 = v2dp2 

и получить уравнение Пойнтинга 
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Соотношение (2.18) позволяет определить давление в фазах при 

равновесии по отношению к давлению насыщения рН (Т). Пусть 

р1 = рН + р1. 
Тогда  

  1
2

1
H2H2 p

v

v
p18.2ppp  ; 

Обозначив через р* разность давлений в фазах, обусловленную 
определёнными физическими эффектами, получим 
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Рассмотрим для примера парожидкостное равновесие сплошной 1 
и дискретной 2 фаз. Пусть в жидкости (сплошная фаза) присутствует 
малый пузырек пара. Поверхностное натяжение в соответствии с за-
конами термодинамики стремится придать ему форму сферы (мини-
мальная поверхность при данном объеме) и 

r

σ2
pp 12  .      (2.19) 

В соответствии с (2.г), (2.д) 
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Так как удельный объём паровой фазы vv >> ve  получим  

pv  pH(T); 
r

σ2
)T(pp He  . 

Таким образом, давление в жидкости, содержащей равновесный па-
ровой пузырёк, ниже давления насыщения. 

Если в паре (сплошная фаза 1) находится равновесная капля жид-
кости (фаза 2), то с учётом (2.г), (2.д) 
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По-прежнему при vv >> ve давление в паровой фазе близко дав-

лению насыщения. Но в этом случае давление в жидкой фазе (капле) 
выше давления насыщения. 

Рассмотрим равновесие жидкости с парогазовой средой, состоя-
щей из паров этой жидкости и нерастворимого в ней газа с парциаль-

ным давлением рg. В этом случае давление в жидкой фазе р2 равно 

общему давлению парогазовой среды  

g12 ppp  . 

Тогда с учётом (2.г) (2.д) и принятых индексов 

g
ve

нg
ev

v
н

ve

v
нe p

v/v1

1
pp

vv

v
p*p

vv

v
pp








 , 

g
ve

ve
нg

ev

e
н

*

ve

e
нv p

v/v1

v/v
pp

vv

v
pp

vv

v
pp








 . 



 55 

При vv >> ve давление в паровой фазе близко давлению насыщения, 

а в жидкой фазе выше на величину парциального давления некон-
денсирующегося газа. 

 
2.9. Свойства чистого вещества в метастабильной области 
 
Метастабильные состояния реализуются при фазовых переходах 

первого рода в связи с затруднённостью образования и роста новой 
фазы, которая первоначально возникает в виде зародыша малого 
размера. Причиной его появления в чистом веществе являются 
флуктуации при тепловом движении микрочастиц среды. Например, с 
точки зрения молекулярной теории зарождение капли в паре пред-
ставляет собой процесс концентрации беспорядочно движущихся 
молекул и последующее их объединение под действием молекуляр-
ных сил. Дальнейший рост зародыша определяется возможностью 
подвода или отвода теплоты для совершения работы против сил по-
верхностного натяжения и деформационной работы при увеличении 
объёма новой фазы. 

Область возможного существования метастабильных состояний 
ограничена бинодалью и спинодалью (см. подраздел 2.6). Сложность 
исследования свойств метастабильной фазы вещества связана как с 
отсутствием достаточно надёжных уравнений состояния, так и с от-
носительно малой устойчивостью равновесия, которая полностью ис-
чезает на спинодали. В этом смысле сложности исследования 
свойств вблизи спинодали вполне аналогичны рассмотренным для 
критической точки. Причём на точность определения спинодали вли-
яет чистота вещества. Наличие в нём инородных включений, которые 
могут быть центрами образования новой фазы, существенно меняет 
положение спинодали. Поэтому для нахождения спинодали зачастую 
рассматривают условия равновесия исходной (основной) фазы в ме-
тастабильном состоянии и системы, содержащей в этой фазе заро-
дыш новой. 

Термодинамическая теория зарождение новой фазы, развитая 
Дж. Гиббсом (1876-78) и М. Фольмером (1939), учитывает уменьше-
ние энергии системы при образовании зародыша вследствие перехо-
да вещества в более устойчивое состояние и её рост при образова-
нии межфазной поверхности. В случае гомогенного образования в 
метастабильной исходной фазе 1 сферического зародыша новой фа-
зы 2 радиуса r при постоянных давлении и температуре изменение 
энергии Гиббса 
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2  .   (2.20) 

Глубина внедрения в метастабильную область характеризуется раз-
ностью   химических потенциалов метастабильной исходной фазы 

и стабильной новой фазы. 

Зависимость )r(  имеет максимум при r = rк (рис. 2.21), которо-

му отвечает состояние неустойчивого равновесия между зародышем 
и исходной фазой. При этом разность давлений фаз определяется 
соотношением (2.19), а радиус называют критическим радиусом за-
родыша новой фазы 

πσ

W

4

3
r К
к  .    (2.21) 

Соотношение (2.21) получено из условия, что работа его образования 
WК (по Гиббсу) равна одной трети поверхностной энергии сфериче-
ского зародыша. При этом радиусе химический потенциал вещества 
новой фазы в зародыше с учётом действия капиллярного давления, 
равен его химическому потенциалу в состоянии исходной фазы. За-
родышам меньшего размера отвечает более высокий химический по-
тенциал и они угасают. Более крупные частицы могут расти за счет 
перехода в них вещества из материнской фазы. 

Работу образования критического зародыша можно рассматри-
вать как меру устойчивости метастабильного состояния и одновре-
менно как высоту энергетического барьера при зарождение новой 
 

http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_980.html
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Рис.2.21 

 
фазы. Его преодоление осуществляется флуктуационным путем. По-
этому чем больше глубина внедрения в метастабильную область  , 

тем меньше Wк и, соответственно, радиус критического зародыша 
(см. рис. 2.21). Нумерация кривых на рисунке отвечает возрастанию 
 . Бинодали 1 отвечает бесконечно большое значение радиуса 

критического зародыша. 
Работа образования критического зародыша может уменьшаться 

при гетерогенном механизме зарождение новой фазы. При этом ра-
диус кривизны поверхности критического зародыша остается неиз-
менным, а соотношение работ гетерогенного и гомогенного образо-
вания зародышей равно отношению их объемов. 

Вычисление разности   химических потенциалов для соответ-

ствующих фазовых переходов чистого вещества рассмотрено ниже. 
Здесь отметим только, что при плавлении метастабильные состояния 
не наблюдаются. Как правило, образующаяся жидкая фаза полно-
стью смачивает поверхность твёрдой фазы чистого вещества, и ра-
бота по образованию межфазной границы не затрачивается. Поэтому 
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плавление начинается по всей поверхности без перегрева исходной 
твёрдой фазы. 

 
2.9.1. Достижимый перегрев жидкости и ее термическое 

уравнение состояние в метастабильной области 
 
В случае парообразования в объёме жидкость (исходная фаза 1) 

должна быть перегрета, т.е. её температура должна превышать тем-
пературу насыщения Тн. В терминах давления это означает, что дав-
ление в жидкости должно быть ниже давления насыщения рн. Когда в 
жидкости достигаются растягивающие напряжения, давление стано-
вится ниже нуля. 

Выражая разность химических потенциалов с учётом различия 
давления (2.19) в паровой и жидкой фазах, для расчёта работы обра-
зования критического парового зародыша получим выражение [6, 9] 
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 ,   (2.22) 

где - коэффициент поверхностного натяжения; pн(Т) -давление 

насыщения. После этого радиус критического зародыша определяет-
ся соотношением (2.21). При постоянном давлении в жидкости pe ра-
бота WК уменьшается с ростом температуры, так как увеличивается 
давление pн(Т). В критической точке вещества поверхностное натя-
жение стремится к нулю одновременно с rК, т.е. образование парово-
го пузырька вблизи критической точки вещества происходит практи-
чески без захода жидкости в метастабильную область. 

Результаты расчёта достижимых перегревов для жидкого аргона 
приведены на рис.2.22. Здесь кривые от 1 до 4 построены для крити-
ческих зародышей радиусом 50 нм, 10 нм, 5 нм и 3 нм, соответствен-
но, а кривая 5 – спинодаль. Возможность реализации столь высоких 
перегревов и растягивающих напряжений подтверждается опытными 
данными, приведенными, например, в работе [6].  

Работа WК служит мерой устойчивости метастабильного состоя-
ния перегретой жидкости. Чаще для количественной оценки этой ме-
ры используется число Гиббса: 

Тk

W
G

Б

K ,     (2.23) 

где kБ - постоянная Больцмана. Знаменатель kБ Т характеризует 

энергию хаотического теплового движения молекул. Увеличение чис-
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ла Гиббса отвечает повышению устойчивости метастабильного со-
стояния. 

 

 
Рис. 2.22 

 

Рост парового пузырька возможен, если r/σ2)T(PP H  . Пу-

зырьки, которые могут образовываться в жидкости за счет флуктуа-
ций, схлопываются при радиусе меньше критического и растут при 
большем размере. Если в жидкости содержатся инородные частицы 
такого радиуса, то роль критического зародыша могут играть они. 

Для определения границы вскипания расчёты выполняют не для 
одиночного пузырька, а рассчитывают частоту гомогенного зароды-
шеобразования - число пузырьков образующихся в единице объема 
чистой жидкости в единицу времени  

J = К в exp(-G)     (2.24) 

Здесь К  1028 м-3 характеризует число молекул в единице объема 

жидкости; множитель в  1010с-1 определяет кинетику перехода заро-
дыша через критический радиус и зависит от принятой модели. Ча-
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стота гомогенного зародышеобразования увеличивается с уменьше-
нием WК и ростом температуры жидкости. 

Ввиду значительного влияния чистоты жидкости и неопределён-
ности входящих в соотношение (2.24) величин для расчёта достижи-
мого перегрева жидкости до образования жизнеспособных зароды-
шей, обеспечивающих дальнейший фазовый переход, В.П. Скрипо-
вым в [6] предложена согласующаяся с экспериментальными данны-
ми формула  

lnJ=88-G.     (2.24а) 

При определении перегрева задаётся значение J=1012, что отвечает 
условию  

G=71.     (2.24b) 

Для определения ТУС метастабильной жидкости должны привле-
каться экспериментальные данные. Сложность их получения, осо-
бенно вблизи спинодали, связана с недостаточной устойчивостью 
жидкости, наличием в ней инородных включений (растворенных га-
зов, твердых частиц и др.). 

Анализ экспериментальных данных о свойствах жидкости вблизи 
бинодали [6] показал, что изохоры в p,Т-диаграмме (рис. 2.23) и изо-
термы в p,V-диаграмме (рис. 2.24) близки к прямым линиям вплоть до 
спинодали. Данные на рис. 2.23а и 2.24а представлены для н-
гексана, на рис.2.23б для аргона, на рис. 2.24б для воды. Здесь ТС 
обозначает спинодаль, ТП – границу достижимого перегрева. Точнее 
прямолинейность выполняются для изохор, которые, кроме того, не 
имеют термодинамических ограничений на линейность при подходе к 
спинодали. Изотермы в p,V-диаграмме содержат такое ограничение, 
так как условие устойчивости однофазного состояния жидкости (1.25) 

на спинодали переходит в условие   0vp T  , т.е. при подходе к 

спинодали наклон изотермы меняется. 
Достижимые перегревы чистой (без каких либо включений) жидко-

сти достигают сотен градусов. На практике реализуется механизм ге-
терогенного зародышеобразования и перегревы до вскипания в еди-
ницы градусов. Поэтому выбор способа построения ТУС метаста-
бильной жидкости определяется чаще всего удобством обращения с 
ТУС и видом зависимостей для калорических параметров состояния, 
которые следуют из него и соответствующих дифференциальных 
уравнений термодинамики а также температурной зависимости одно-
го из калорических свойств. 
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Рис. 2.23 

 
На практике чаще используется ТУС метастабильной жидкости в 

виде: 
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где 

Tp

v











  - зависит от температуры и определяется по эксперимен-

тальным данным в области стабильных состояний жидкости вблизи 
кривой парообразования (рис. 2.24). 

 
Рис. 2.24 

 
Уравнение (2.10) может использоваться и в области стабильных 

состояний жидкости вблизи пограничной кривой. Его удобство состо-
ит в том, что температурная зависимость может быть легко аппрок-
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симирована, так как )Т(P,
P
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∂ 
  являются функциями 

одного аргумента. 
 

2.9.2. Метастабильные состояния при конденсации  
и затвердевании 

 
Процесс конденсации может происходить при изотермическом 

сжатии пара, изобарном его охлаждении или в результате комбина-
ции этих воздействий. Он противоположен процессу испарения жид-
кости, но и в этом случае капля возникает в виде зародыша малого 
размера, а исходная паровая фаза находится в метастабильном со-
стоянии. 

Причиной появления зародыша капли в чистом веществе (гомо-
генное зародышеобразование) являются флуктуации при тепловом 
движении микрочастиц среды, вызывающие концентрацию беспоря-
дочно движущихся молекул и последующее их объединение под дей-
ствием молекулярных сил. В этом случае заход пара в метастабиль-
ную область достаточно глубок.  

Образование капелек жидкости происходит легче, если в паре 
имеются инородные частицы, являющиеся центрами конденсации 
(гетерогенное зародышеобразование). Этот случай наиболее харак-
терен для технических задач и достаточно небольшого сжатия насы-
щенного пара, чтобы вызвать начало конденсации. 

В любом случае при равновесии за счёт действия капиллярных 
сил давление в жидкой фазе (капле) выше давления насыщения, а в 
паровой фазе при vv >> ve близко этому давлению (см. раздел 2.8). 

Различие давления в фазах составляет dr2 . 

Таким образом, конденсация насыщенного пара при отсутствии 
посторонних центров конденсации начинается лишь после того, как в 
нем образовались капельки определенных (критических) размеров. 
Радиус критического зародыша определяется соотношением (2.21). 
Выражая разность химических потенциалов с учётом различия дав-
ления (2.19) в паровой и жидкой фазах, для расчёта работы образо-
вания критического зародыша жидкой фазы получим аналогичное со-
отношению (2.22) выражение 
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Если в паровой фазе образовалась жидкая капелька радиусом rк, 
то такая капелька находится в равновесии с окружающим ее паром 
при давлении пара: 











к

e
нv

RTr

vσ2
exppp     (2.27) 

Однако это равновесие не будет устойчивым. Поэтому возможен: 
спонтанный рост капельки. Действительно, для капелек с радиусом, 
большим rк давление пара, определяемое формулой (2.27), слишком 
велико. Давление пара может понизиться вследствие конденсации 
части пара на этих капельках, в результате размеры капелек еще бо-
лее возрастут. Следовательно, по отношению к капельке, с радиусом 
большим критического, пар, находившийся вначале в равновесии с 
каплей радиусом rк, окажется пересыщенным. Если поместить по-
добную капельку в пар, то он начнет конденсироваться на капле. Рост 
капелек сверхкритического размера происходит как вследствие при-
соединения отдельных молекул, так и в результате осаждения капе-
лек докритического размера. 

Если начальный размер капельки меньше rк, то такая капелька не 
может существовать в паре данного давления в течение длительного 
времени и будет быстро уменьшаться до полного исчезновения. Та-
ким образом, в системе пар - капелька всегда возникает нарастаю-
щий процесс, который приводит или к постепенному увеличению об-
разовавшихся капелек (при r > rк) до тех пор, пока не образуется одна 
капля, вбирающая в себя всю жидкую фазу, или (при r < rк) к умень-
шению размеров образовавшихся капелек до их полного испарения. 
Таким образом состояние системы в виде жидкой капельки критиче-
ского размера и пара неустойчиво: как только радиус жидкой капель-
ки при данной температуре Т и давлении пара рv достигнет значения 
rк произойдет спонтанная конденсация пара. Экспериментальное 
изучение процесса конденсации показало, что при нормальных усло-
виях степень перенасыщения пара pv/pн = З÷5.  

Из условия равенства химических потенциалов фаз путем соот-
ветствующих математических преобразований было получено урав-
нение правой ветви спинодали, определяющее предельное давление 
пересыщенного пара, в виде 

 
)T(р
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lnRT)T(ррv

н

v
нee  ,   (2.28) 

Так как eр  значительно больше )T(рн , то без существенной по-

грешности величину )T(рн  в левой части можно заменить на vp . 
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Выразив )T(рр нe   через WК и имея в виду, что WК, так же как и в 

случае перегретой жидкости, можно представить как произведение 

числа Гиббса G на kБT, получим следующую формулу для предель-

ной степени пересыщения: 
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Это выражение совпадает с формулой Фольмера. Здесь Т  тем-
пература пересыщенного пара; значение ve отнесено к температуре 

насыщения, соответствующей давлению pн, а σ  к температуре Т. 
Значение G может быть определено экспериментально. Если вос-

пользоваться опытными данными для воды, полученными при иссле-
довании адиабатического истечения насыщенного водяного пара че-
рез сопла Лаваля, то G ≈ 0,89. 

Процесс образования кристаллов в расплаве также отвечает об-
щим закономерностям возникновения новой фазы. Самопроизволь-
ное возникновение новой фазы может идти в том случае, когда си-
стема находится в неравновесном состоянии и если отклонение си-
стемы от состояния равновесия достаточно для обеспечения возник-
новения новой фазы. Образование новой фазы связано с возникно-
вением определенного ее объема и границы раздела. Поэтому лю-
бые фазовые превращения сопровождаются изменением свободной 
энергии системы ΔΦ. Превращение фаз идет самопроизвольно, если 
ΔΦ<0. При ΔΦ=0 фазы находятся в равновесии друг с другом. Если 
же ΔΦ>0, для осуществления фазового перехода необходимо затра-
тить работу. 

Процесс кристаллизации из любого расплава включает две ста-
дии: образование кристаллических зародышей и их дальнейший рост. 
В процессе кристаллизации из расплавов образование зародышей 
(минимальное количество новой фазы, способное к самостоятельно-
му существованию) происходит только при наличии переохлаждения. 

Образование зародышей подчиняется ряду общих закономерно-
стей. К их числу относится связь между степенью переохлаждения 
раствора и числом образующихся зародышей в единице объема за 
единицу времени, т.е. скоростью образования зародышей. С увели-
чением переохлаждения скорость образования зародышей возраста-
ет, а размеры их уменьшаются. Зародышем становится частица, до-
стигшая определенной минимальной величины, называемой критиче-
ской. Частицы, размер которых меньше этой величины, растворяются 
или распадаются на составные элементы. Зародышем может слу-
жить не только мельчайшая частица кристаллизующегося вещества, 
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но и любая другая твердая частица, способная адсорбировать на 
своей поверхности его ионы или молекулы. 

Существует несколько теоретических концепций, объясняющих 
причины образования кристаллических зародышей. Тамман считал, 
что зародыши образуются спонтанно в результате случайного одно-
временного столкновения большого числа молекул. Последующие 
опыты показали, что самопроизвольная кристаллизация не возникает 
в жидкости даже при очень больших переохлаждениях, если в ней не 
содержаться посторонние примеси или газы. 

Согласно флуктуационной теории образования зародышей Фоль-
мера, развившего теоретические представления Гиббса, в любой 
термодинамической системе могут происходить местные быстрые 
изменения параметров системы (температуры, концентрации приме-
сей и др.), приводящие к образованию зародышей. Фольмер разде-
ляет зародыши на объемные – образующиеся в метастабильной фа-
зе и не содержащие в себе каких-либо примесей, и плоскостные – 
образованные на поверхности нерастворимых примесей. 

Теория образования зародышей по Каишеву-Странскому основа-
на на понятии об элементарных процессах. Частицы вещества (моле-
кулы, атомы или ионы) представляются в виде кубов, при этом учи-
тывается взаимодействие только между соседними частицами. Со-
единяясь последовательно между собой частицы вещества образуют 
сначала цепочку, затем слой и наконец куб. Куб постепенно увеличи-
вается в размерах и достигает размера критического зародыша, тот 
продолжает расти дальше, образуя кристалл. 

Данная теория также сводится к образованию критического заро-
дыша, но в отличии от теории Фольмера, его образование происхо-
дит не в результате столкновения групп частиц, а путем последова-
тельного присоединения их к друг другу и к уже имеющимся комплек-
сам. Развивая представления Каишева и Странского, Христиансен 
разработал теорию возникновения новой фазы, исходя из представ-
лений о построении полимерных цепей. Процесс образования заро-
дыша рассматривается им как химическая реакция полимеризации. 

На скорость образования зародышей в значительной степени 
влияют механические воздействия на переохлажденный раствор 
(встряхивание, перемешивание и др.), а также поверхностное натя-
жение жидкости. 

Таким образом, на процесс образования зародышей кристаллиза-
ции оказывают влияние такие факторы, как переохлаждение, наличие 
в жидкости инородных включений или затравок, перемешивание, по-
верхностное натяжение и др. Размер зародыша кристаллической фа-
зы может быть приближенно вычислен по соотношению 
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где 
slσ   поверхностное натяжение на границе жидкость  кристалл; 

sv   удельный объем кристаллической фазы; slT   температура 

равновесия жидкой и кристаллической фаз при давлении плавления 

и плоской поверхности раздела фаз; sl   теплота фазового пере-

хода кристалл-пар; T   степень переохлаждения жидкой фазы. 
Исходя из соотношения (2.30), чем больше поверхностное натя-

жение, тем сильнее его действие в направлении уменьшения общей 
межфазной поверхности на границе кристалл – жидкость. Следова-
тельно, будут образовываться большие кристаллы, так как их удель-
ная поверхность (на единицу массы) меньше удельной поверхности 
мелких кристаллов. Кроме этого при малых переохлаждениях также 
образуются крупные кристаллы, имеющие меньшую удельную по-
верхность. Высокое значение степени переохлаждения жидкости 
приводит к образованию большого количества мелких кристаллов. 

 
 

Задачи 
2.1 Используя справочные данные p – T на кривых кипения и субли-
мации азота, оценить значение его теплоты плавления в тройной 
точке. 
2.2. Рассчитать достижимый перегрев жидкого азота при давлении 1 
бар. 
2.3. Рассчитать перегрев жидкого азота до вскипания при давлении 1 
бар и диаметре парового пузырька 100 мкм. 
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ГЛАВА 3 
 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА И УРАВНЕНИЯ СОСТОЯНИЯ 
ЧИСТЫХ ВЕЩЕСТВ 

 
3.1 Термодинамические поверхности и диаграммы чистого 

вещества 
 
Равновесные свойства для рассматриваемых здесь термомехани-

ческих систем, обладающих двумя термодинамическими степенями 
свободы, определяются двумя независимыми параметрами-
аргументами (см. подраздел 1.1). В однофазном состоянии это может 
быть любая пара интенсивных свойств. Зачастую эту пару выбирают 
из числа термических параметров состояния. В двухфазной области, 
где давление и температура смеси однозначно связаны между собой, 
второй величиной должен быть состав смеси или параметр, одно-
значно от него зависящий. Для трёхфазной смеси таких параметров 
должно быть два, а свойства фаз, индивидуальные для каждого чи-

стого вещества, определяются параметрами тройной (в р,Т  диа-
грамме) точки. 

При таком выборе связь любых трёх параметров состояния одно-
значна и определяет в пространстве этих параметров вполне опре-
делённую (индивидуальную) для каждого вещества термодинамиче-
скую поверхность, которая для термических параметров состояния 
представлена на рис. 3.1. Подобные данные могут быть представле-
ны также в виде двухпараметрической таблицы (табл. 3.1). Для при-
мера приведен фрагмент зависимости изобарной теплоёмкости воды 
от давления и температуры. Горизонтальные линии разделяют обла-
сти существования жидкой и паровой фаз. 

На рассматриваемой термодинамической поверхности рис.3.1 
различают области однофазного состояния чистого вещества (твер-
дое тело, жидкость, паровая фаза) и области сосуществования двух 
фаз в состоянии насыщения. В области плавления в равновесии 
находится твердая фаза с параметрами на линии плавления и жид-
кость с параметрами на линии затвердевания. В области сублимации 
сосуществуют твёрдая и паровая фазы, в области влажного пара - 
паровая фаза и жидкость. 

Малым удельным объемам соответствует область твердого тела. 
Здесь даже при больших изменениях давления и температуры 
удельный объем изменяется слабо. Если вдоль изобары р = const  
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Рис. 3.1 

 
          Табл. 3.1 
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перейти из точки А в точку В (рис. 3.1), то происходит небольшое из-
менение объема и повышается температура, что соответствует 
нагреванию твердого тела при постоянном давлении. В точке В на 
границе твердого состояния, называемой линией плавления, твердое 
тело начинает плавиться. Далее при постоянном давлении остается 
неизменной также температура и образуется все больше жидкости. 
Между точками В и С вещество состоит из двух фаз: жидкости и пла-
вящегося твердого тела. В точке С плавление заканчивается и всё 
вещество находится в жидком состоянии. Эту границу области жидко-
го состояния и области плавления называют линией затвердевания, 
так как здесь при отводе теплоты от жидкости начинается её затвер-
девание. 

Далее по изобаре от состояния в точке С жидкость при повыше-
нии температуры расширяется. В точке D на линии кипения достига-
ется состояние насыщенной жидкости. При дальнейшем изобарном 
подводе теплоты жидкость начинает кипеть. Температура снова 
остается постоянной и образуется все больше пара, причем удель-
ный объем парожидкостной смеси существенно увеличивается. В 
точке Е исчезает последняя частица жидкости и достигается состоя-
ние насыщенного пара на правой границе области влажного пара, 
называемой также линией конденсации. Она соединяет все состоя-
ния, в которых при отводе теплоты пар начинает конденсироваться.  

Изобарный подвод теплоты между точками Е и F сопровождается 
повышением температуры пара. Обычно пар в состояниях вблизи 
линии конденсации называют перегретым паром, а вдали – газом. 
Смесь кипящей жидкости и находящегося в равновесии с ней пара 
называют влажным паром. 

Нижней границей области влажного пара и плавления на p,v,Т-
поверхности служит тройная линия. Её проекцией на плоскость р-Т 
является тройная точка, так как равновесию трёх фаз соответствует 
вполне определённое для каждого вещества значение давления и 
температуры. В то же время удельные объёмы фаз различны, что и 
обусловило наличие на этой поверхности линии. 

Если к твердому телу подводить теплоту при давлении ниже трой-
ной линии, например, начиная с точки G (рис. 3.1), то в точке H тело 
достигнет пограничной кривой, называемой линией сублимации, где 
оно далее не плавится, а испаряется. Этот переход непосредственно 
из твердой фазы в паровую называется сублимацией. На изобаре он 
протекает при постоянной температуре и заканчивается в точке I на 
линии десублимации. Далее по изобаре следует область перегретого 
пара. Обратный процесс перехода из паровой фазы в твердую назы-
вают десублимацией. 
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Линии конденсации и кипения сходятся в критической точке К. Кри-
тические температура, давление и удельный объем являются для 
каждого вещества характеристическими величинами. Изолинии, про-
ходящие через критическую точку, называются критическими, напри-
мер, критическая изотерма или изохора. Выше критической точки в 
чистом веществе невозможны двухфазные состояния. 

Термодинамическая поверхность даёт наглядное представление о 
связи параметров состояния. Однако её построение сложно, а ис-
пользование неудобно. Поэтому распространение получили диа-
граммы состояния, представляющие координатную плоскость, осями 
которой служат соответствующие параметры состояния. Трёхмерная 
термодинамическая поверхность проектируется на эту плоскость и 
обычно изображается здесь в виде семейства изолиний, каждая из 
которых отвечает определённому значению третьего параметра. 

На рис. 3.2 p,v-диаграмма представляет пример такого построения 
для термодинамической поверхности рис.3.1. Наклон изотерм в од-
нофазной области определяется условием механической устойчиво-

сти равновесия (1.25а), т.е. 0
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Рис. 3.2 

 
В двухфазной области изотермы совпадают с изобарами и представ-
ляют в p,v-диаграмме горизонтальные прямые линии. Характер изо-
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терм в надкритической области рассмотрен в разделе 2.7. В отличие 
от р,Т-диаграммы (см. раздел 2.4) линии насыщения представлены 
здесь двумя ветвями, так как удельные объёмы равновесно сосуще-
ствующих фаз различны. По этой же причине вместо тройной точки 
появляется тройная линия. 

Если спроектировать p,v,Т-поверхность на плоскость р-Т, то полу-
чится р,Т-диаграмма, по виду вполне аналогичная представленной на 
рис. 2.18. Линия насыщения жидкость-пар здесь заканчивается кри-
тической точкой и имеет в ней общую касательную с критической 
изохорой. Анализ этой диаграммы выполнен в разделах 2.4 и 2.5.  

Рассмотренные диаграммы дают наглядное представление об аг-
регатном состоянии и фазовом составе вещества при определённых 
значениях давления и температуры. Однако они неудобны при расчё-
те энергоустановок, когда необходимо определять теплоту и работу 
определённых процессов. Поэтому на практике большее распростра-
нение получили энтальпийные и энтропийные диаграммы. 

В Т,s - диаграмме (рис. 3.3 для воды без области сублимации) по 
оси абсцисс откладываются значения удельной энтропии данного 
вещества, а на поле диаграммы наносятся сетки изобар (р=const), 
изоэнтальп (i=const) и изохор (v=const). 

 

 
Рис. 3.3 
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Кроме того, наносится пограничная кривая, а в области влажного 
пара линии постоянного паросодержания х=const. Паросодержанием 
или степенью сухости называют отношение массы пара к массе всей 
парожидкостной смеси. Эта величина определяет состав смеси и, как 
отмечено выше, наряду с термическими параметрами является ха-
рактеристикой состояния системы, состоящей из двух равновесно со-
существующих фаз. Пограничная кривая, а также изолинии наносятся 
на основании обработки экспериментальных данных, а в некоторых 
случаях — исходя из теоретических соображений. 

Участок пограничной кривой, разделяющий жидкую фазу и об-
ласть влажного пара (линия кипения на рис. 3.4) называют также ле-
вой пограничной кривой или линией насыщенной жидкости. 

 

 
Рис. 3.4 

 
Правая пограничная кривая (линия конденсации на рис. 3.4) называ-
ется также линией сухого насыщенного пара. Область перегретого 
пара расположена вправо от неё. Обе ветви пограничной кривой 
смыкаются в критической точке. Площадь под любой линией равно-
весного процесса в Т,s – диаграмме есть его теплота. 
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В соответствии с (1.19) на изобаре в Т,s - диаграмме производная 
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 . Поэтому изобары в области однофазного состояния 

вещества представляют собой восходящие непрерывные линии, а 
касательная в любой их точке отбивает на оси энтропий отрезок, 
численно равный теплоёмкости ср в этой точке (рис. 3.4). Подобное 
справедливо и для любых других изолиний. В частности, так как ср 
больше сv, в точке пересечения этих линий угловой коэффициент 
изохоры больше. 

Чем больше давление, тем выше располагаются соответствую-
щие изобары. Указанное вытекает из соотношения (1.10), согласно 

которому .
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 Для газов производная в правой части 

всегда больше нуля и поэтому при смещении по изотерме вправо 
давление убывает. То же самое справедливо и для жидкости, за ис-
ключением отдельных случаев, когда в некоторой области состояний 
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 . Такая область имеется, как известно, у воды при темпе-

ратуре меньше 3,98°С. Этой температуре отвечает минимальное 
значение удельного объёма 10-3 м3/кг. В этой области расположение 
изобар противоположно, т.е. чем больше давление, тем ниже лежит 
изобара. Но изобары всё равно не пересекаются. Изменение хода и 
расположения изобар происходит на границе указанной области, т. е. 

на линии 0
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Для изохор характер расположения противоположный. Из первой 

части (1.10) следует 
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. Поэтому, чем больше удель-

ный объем, тем ниже располагается соответствующая ему изохора. 

При этом рассмотренное аномальное поведение при 0
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храняется. Изохорный нагрев воды (жидкой фазы) при температуре 
ниже 3,98°С сопровождается уменьшением давления. Изохоры с 
удельным объёмом выше минимального, но меньшим соответствую-
щего основной тройной точке воды при повышении температуры пе-
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реходят из жидкостного состояния в парожидкостное и далее обратно 
в однофазное. 

В области двухфазного состояния вещества изобары совпадают с 
изотермами, т.е. являются горизонтальными прямыми. Изобарная 
теплоёмкость в двухфазной области равна бесконечности. Изохора 
при переходе в двухфазную область также претерпевает излом, но 
не становится горизонтальной линией (рис. 3.3). В силу этого изохор-
ная теплоёмкость в области влажного пара имеет конечное значение. 
Исключение составляет критическая точка (см. раздел 2.7). 

Линии постоянной энтальпии, или изоэнтальпы, в области пара и 
двухфазных состояний представляют в Т,s - диаграмме нисходящие 
кривые (рис. 3.3), которые с уменьшением плотности пара стремятся 
к горизонтальной асимптоте. Однако в сверхкритической области со-
стояний наблюдаются экстремумы изоэнтальп. Они соответствуют 
условию 01T , определяющему кривую инверсии эффекта Джоу-

ля-Томсона [10]. 
При построении i,s – диаграммы, так же как и выше, по оси абс-

цисс откладывают значения удельной энтропии данного вещества, а 
на поле диаграммы наносят сетки изолиний р=const, Т=const и 
v=const (рис. 3.5, без области сублимации). 

 

 
Рис. 3.5 
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В области влажного пара строят линии постоянного паросодержания 
путем деления изобар на равные отрезки. Все линии х = const схо-
дятся в критической точке. 

Но вид линии насыщения здесь и в Т,s – диаграмме принципиаль-
но отличается. Критическая точка в i,s – диаграмме расположена не в 
вершине линии насыщения, а сбоку. Для объяснения этого рассмот-
рим ход изобар. В соответствии с (1.8а) на изобаре   Tsi

p
  и изо-

бары в i,s – диаграмме имеют вид восходящих кривых с угловым ко-
эффициентом, равным абсолютной температуре Т. Таким образом, 
чем выше температура, тем круче проходят изобары. Через погра-
ничную кривую они проходят плавно, без скачков в значении произ-
водной. Причём в области влажного пара изобары являются прямы-
ми линиями, так как имеет место постоянство температуры. Наклон 
критической изобары в критической точке определяется критической 
температурой, и поэтому имеет вполне определённое для каждого 
чистого вещества значение, которое больше соседних значений в об-
ласти влажного пара. 

Ввиду такого расположения критической точки линию кипения 
именуют также нижней пограничной кривой, а линию конденсации – 
верхней пограничной кривой. 

Изобары, соответствующие большему давлению, располагаются 
выше изобар меньшего давления. В этом легко убедиться, рассмот-
рев переход от меньших значений энтальпии к большим вдоль изоэн-
тропы. При s=const из (1.8а) следует, что vdpdi  , т.е. большей эн-

тальпии отвечает большее давление.  
В области жидкости изобары также имеют вид восходящих кри-

вых, очень близко примыкающих к нижней пограничной кривой. Для 

веществ, у которых в некоторой области производная 0
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(например, вода), изобары ведут себя так же как в Т,s – диаграмме.  
Изотермы в области газообразного состояния вещества пред-

ставляют собой кривые, имеющие вблизи линии насыщения положи-
тельный угловой коэффициент и обращенные выпуклостью вверх. 
Чем больше температура Т, тем выше располагается соответствую-
щая изотерма. В области двухфазного состояния вещества изотермы 
совпадают с изобарами и представляют собой прямые линии с поло-
жительным угловым коэффициентом, равным Т. При переходе из од-
нофазной области в двухфазную в отличие от изобар изотермы пре-
терпевают излом. 
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Преимуществом i,s – диаграммы является возможность выражать 
характерные для многих процессов энергетические воздействия в 
виде длины отрезка, соответствующего определённой разности эн-
тальпий. Для примера на рис. 3.5 представлена скрытая теплота па-

рообразования v . 

Равноценной i,s – диаграмме, а во многих приложениях и более 
предпочтительной является p,i – диаграмма. Здесь значительно про-
ще изображаются изобарные процессы, представляющие собой гори-
зонтальные прямые. Поэтому p,i – диаграмма получила широкое рас-
пространение в холодильной технике. Так как в процессах сжатия 
определяющей является не разность конечного и начального давле-
ний, а их отношение, для лучшего представления свойств использу-
ется логарифмическая шкала давлений. Диаграмму в этом случае 
называют lgp,i – диаграммой (рис. 3.6). 

На ней, как и выше, наносят линию насыщения, изотермы, изоэн-
тропы и в ряде случаев изохоры. При малых давлениях изотермы  

 

 
Рис. 3.6 

 
располагаются практически вертикально. В этой области пар ведёт 
себя как идеальный газ, и изотермы совпадают с изоэнтальпами. В 
общем случае наклон изотерм определяется условием (1.15) 
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тальную касательную и точку перегиба на изотерме в lgp,i – диаграм-
ме. В области влажного пара изотермы совпадают с изобарами. 

Характер поведения изоэнтроп определяется условием 
  vip

s
1 , которое следует из соотношения (1.8а). Так как при малом 

давлении и более высокой температуре удельный объём пара боль-
ше, наклон ниже расположенных изоэнтроп более пологий. Взаимное 
расположение изоэнтроп определяет условие   Tvps

i
/ , которое 

также получается из (1.8а). Отсюда следует, что выше расположен-
ным линиям отвечает меньшее значение энтропии. 

Изохоры в lgp,i – диаграмме, как и на рассмотренных выше диа-
граммах, в силу меньшего значения теплоёмкости проходят круче, 
чем изобары, т.е. имеют здесь положительный угол наклона. Линии 
постоянного паросодержания смыкаются в критической точке. 

 
3.2 Термодинамические свойства чистых веществ в однофазном 

состоянии 
 
Представленные на диаграммах в области однофазных состояний 

изолинии отражают свойства вещества, которые могут определяться 
на основе его термического и калорического уравнений состояния. 
Число независимых уравнений состояния равно числу термодинами-
ческих степеней свободы системы, т.е. двум для рассматриваемых 
здесь термомеханических систем. Правило фаз Гиббса (1.1) опреде-
ляет, что для чистого однофазного вещества независимо может за-
даваться два параметра состояния. Таким образом, для рассматри-
ваемых здесь систем существует одно термическое и одно калориче-
ское уравнение состояния. Любые другие должны следовать из них. 

Как отмечалось в разделе 1.2, получить эти уравнения чисто тер-
модинамическими методами нельзя. Для этого должны привлекаться 
экспериментальные данные или методы молекулярно-кинетической 
теории, т.е. внешние по отношению к термодинамике результаты. Как 
минимум на их основе должны быть получены ТУС и температурная 
зависимость калорических свойств.  

Прежде чем рассматривать вид конкретных уравнений состояния, 
рассмотрим фундаментальные свойства вещества и основные тре-
бования, которые должны учитываться в уравнениях. Во-первых, 
уравнения состояния должны адекватно описывать опытные данные. 
При стремлении удельного объёма к бесконечности ТУС должно пе-
реходить в ТУС идеального газа. Уравнения состояния должны удо-
влетворять условиям (2.17) критической точки, правилу Планка-
Гиббса, что критическая изохора в критической точке имеет общую 
касательную с линией насыщения, адекватно описывать данные на 
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линии насыщения, чтобы соблюдались условия равновесия фаз. Они 
должны отражать особенности поведения вещества (например, мак-
симумы теплоёмкости) и быть удобными для расчета. Удовлетворить 
одновременно всем этим требованиям практически невозможно. По-
этому в каждом конкретном случае, учитывая особенности состояния 
вещества, некоторые из них опускают. 

В газообразном состоянии вещества атомы или молекулы взаи-
модействуют друг с другом посредством ван-дер-ваальсовых сил 
притяжения на больших, по сравнению с размерами частиц, расстоя-
ниях, и квантово-механических сил отталкивания на малых расстоя-
ниях. Однако силы притяжения не достаточны, чтобы удержать моле-
кулы друг возле друга, вследствие чего их взаимное расположение в 
газе хаотическое. Молекулы газа находятся в беспрерывном движе-
нии, которое происходит в виде поступательных перемещений и 
столкновений в конце каждого свободного пробега. Наряду с поступа-
тельным движением в многоатомных молекулах может происходить 
вращение молекулы как целого и колебания составляющих ее ато-
мов. 

Кинетическая энергия молекул газа значительно больше потенци-
альной. Поэтому газы заполняют весь предоставленный им объем и 
не имеют собственных границ. Объем массы газа ограничивается 
лишь стенками сосуда, в который он помещен. Поэтому термодина-
мические функции газа не содержат членов, связанных с поверхност-
ными эффектами. Свойства газообразной фазы определяются толь-
ко объемными эффектами. Газообразное состояние представляет 
однородную изотропную фазу вещества.  

Отличительными признаками твердого тела являются устойчи-
вость объёма и формы, упорядоченность теплового движения струк-
турных частиц (атомов, ионов, молекул), совершающих малые коле-
бания относительно некоторых фиксированного положения равнове-
сия. Энергия их сцепления больше внутренней энергии кристалла. В 
твёрдой фазе всегда существуют границы раздела, а поэтому и свя-
занное с ними поверхностное натяжение. Общим свойством твёрдых 
тел является чрезвычайно малая сжимаемость. 

По характеру расположения атомов или молекул твердые тела 
подразделяются на кристаллические и аморфные. В кристаллах 
наблюдается ближний и дальний порядок в расположении частиц. 
Они обладают трехмерной периодической структурой и, при опреде-
ленных условиях образования, имеют форму правильных симмет-
ричных многогранников. Поэтому кристаллические тела обычно ани-
зотропны. Здесь можно наблюдать эффекты не поверхностного, а 

http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_1444.html
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линейного и точечного характера, связанные с самой природой кри-
сталлического состояния. 

Каждому веществу в твёрдой фазе при определённых параметрах 
соответствует конкретная кристаллическая структура. Ряд веществ в 
твёрдой фазе может иметь несколько аллотропических модифика-
ций, обладающих разной кристаллической структурой. Например, уг-
лерод существует в виде графита и алмаза (рис. 2.5).  

Свойства кристаллического твердого тела зависят от природы ве-
щества, от характера межатомных связей, типа кристаллической 
структуры и степени структурного совершенства. В идеальном кри-
сталле атомы (или ионы) расположены в узлах кристаллической ре-
шетки. В реальных кристаллах возможны нарушения этой симметрии, 
приводящие к образованию полостей диаметром, равным по порядку 
величины межатомному расстоянию, и длиной, соответствующей 
размерам кристалла. Такие дефекты кристалла называют дислока-
циями. 

Для аморфного состояния твердого тела характерно наличие толь-
ко ближнего порядка расположения частиц и изотропия свойств. Это 
состояние термодинамически неустойчиво, однако при обычных тем-
пературах переход в кристаллическое состояние реализуется крайне 
редко. Для этого, как правило, необходим нагрев. 

Жидкое состояние нельзя рассматривать ни как «плотный газ», ни 
как «испорченный кристалл». Оно представляет промежуточное со-
стояние вещества, отличающееся от кристаллического и газообраз-
ного. Это различие может быть больше или меньше в зависимости от 
того, при каких давлении и температуре находится жидкость. Около 
кривой плавления свойства жидкости близки к свойствам кристалла, 
а при температурах, близких к критической, приближаются к свой-
ствам газа. Жидкие тела текучи, не обладают определенной формой, 
но стремятся сохранить свой объем и могут образовывать свободную 
поверхность, где существуют эффекты поверхностного натяжения. 

Промежуточное положение жидкого состояния проявляется, во-
первых, в определенной степени упорядочения расположения струк-
турных частиц жидкости, т. е. молекул, и, во-вторых, в особенностях 
их теплового движения. Если в кристаллах наблюдается ближний и 
дальний порядок в расположении частиц, а в газах, наоборот, полная 
неупорядоченность, то в жидкостях, во всяком случае вблизи кривой 
плавления, имеет место ближний порядок, характеризующийся нали-
чием предпочтительных расстояний между частицами.  

Жидкость, как и твердое тело, — система динамическая. Атомы, 
ионы или молекулы, сохраняя ближний порядок во взаимном распо-
ложении, участвуют в тепловом движении, характер которого гораздо 

http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_1830.html
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более сложный, чем в кристаллах. Тепловое движение в кристаллах 
представляет собой колебания составляющих кристалл частиц вбли-
зи узлов кристаллической решетки с возможными диффузионными 
скачками частиц, в газах— трансляционное движение частиц в про-
межутках между столкновениями, в жидкостях — колебания частиц 
вблизи временных положений равновесия наряду со скачкообразны-
ми трансляционными движениями частиц. 

Молекулы жидкостей совершают колебания такого же типа, как и 
в кристаллах, но положения равновесия, относительно которых про-
исходят эти колебания, не остаются фиксированными. Совершив 
определенное число колебаний около одного положения равновесия, 
молекула скачком переходит в новое положение и продолжает там 
колебаться вплоть до следующего скачка. Посредством таких скачко-
образных перемещений молекул в жидкостях осуществляется диф-
фузия. 

Промежуточное положение жидкого состояния проявляется и в ква-
зикристаллической структуре жидкости при температурах, близких к 
температуре плавления. Так, в воде обнаруживается тетраэдриче-
ская координация молекул, образующаяся в результате «размыва-
ния» колеблющимися молекулами кристаллической структуры льда.  
Оторвавшиеся молекулы могут заполнять пустоты квазикристалличе-
ской структуры, что проявляется в наблюдаемой более высокой 
плотности жидкой фазы по сравнению с водяным льдом в окрестно-
сти тройной точки. 

 
3.2.1 Идеальный газ 

 
Идеальный газ является важнейшей и в то же время наиболее 

простой теоретической моделью газообразного состояния. Здесь 
предполагается, что потенциальная энергия взаимодействия между 
молекулами пренебрежимо мала по сравнению с кинетической энер-
гией их хаотического (теплового) движения, а объем, занимаемый 
молекулами пренебрежимо мал по сравнению с объемом термоди-
намической системы. Таким образом объёмом молекул и силами 
притяжения между ними пренебрегают. Для реальных систем это вы-
полняется при достаточно больших удельных объёмах вещества. 

Термическое уравнение состояния (ТУС) идеального газа 

pv = RT      (3.1) 

чаще всего обосновывают, исходя из молекулярно-кинетической тео-
рии. Учитывая, что для получения ТУС реальных газов, в основном, 
используются экспериментальные данные и их обобщения, опреде-
лим его, используя именно такой подход. 
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Экспериментальные наблюдения реальных газов при малых дав-
лениях позволили сформулировать закон Бойля: 

pv = f(T) 
о зависимости комплекса pv только от температуры и закон Джоуля 
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Отсюда с учетом (1.18) 
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для идеального газа получим: 
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Учитывая, что зависимость р, v, T можно представить как p = 
p(v,T) с учетом (3.а) и (3.б) получим 
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Отсюда следует, что 0
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 и далее 

pv/T = R = const. 
Определить константу R позволяет еще один эмпирический закон 

Авогадро, констатирующий, что в равных объемах идеальных газов 
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при p, Т =idem находится одинаковое число молекул. Если взять в 
качестве меры количества газа киломоль, то 

p(v  μ) = μRT, 
а произведение R  для любого идеального газа одинаково. Это есть 

универсальная газовая постоянная 

К/кмоль

кДж
41,8314Rμ  . 

В молекулярно-кинетической теории она определяется как произве-
дение числа Авогадро на постоянную Больцмана. ТУС для одного 
моля идеального газа в форме  

TRpv    

называют уравнением Менделеева-Клапейрона. 
Газовая постоянная конкретного газа  

  /RR .      (3.2) 

В термическом уравнении состояния (3.1) это единственная индиви-
дуальная постоянная вещества. 

Калорические свойства идеального газа важны не только сами по 
себе, но и как основа для расчета калорических свойств реальных 
веществ. Зависимость их, как и любых других параметров состояния, 
от температуры следует из основных постулатов термодинамики. По-
этому определим, зависят ли калорические свойства от р и V? 

В связи с этим отметим, что для простой (однородной двухпара-
метрической) системы из факта отсутствия зависимости какого-либо 
параметра состояния от давления однозначно следует вывод об от-
сутствии такой зависимости и от удельного объёма, и наоборот. 

Например, для внутренней энергии идеального газа   0vu T   , 

т.е. отсутствует зависимость от удельного объёма. Зависимость от 
давления выражается как 
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Выражение для производной  Tvp   однозначно определяется 

видом ТУС и в соответствии с (1.25а) не может быть равно нулю в 

равновесной однородной системе. Поэтому при   0vu T   равна 

нулю производная  Tpu   , и наоборот. Такой результат справед-

лив для любого параметра состояния простой системы. 
В частности, для идеального газа внутренняя энергия и энтальпия 

зависят только от температуры. Такой результат получается и для 
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теплоёмкостей ср и сv идеального газа, поскольку для любой среды с 
учётом (1.8) и (1.8а) 
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Из (3.3) с учётом (1.5) и (3.1) следует уравнение Майера 

Rcc vp  .   

Для произвольного газа эта связь теплоёмкостей определяется соот-
ношением (1.22). 

Теплоемкость идеального газа в классической кинетической тео-
рии может быть рассчитана, если известно число степеней свободы 
молекулы. Энергия теплового движения отдельной молекулы скла-
дывается из энергий поступательного и вращательных движений мо-
лекулы как целого и из колебаний атомов внутри молекулы. Теплоем-
кость многоатомного газа в общем случае может быть представлена 
суммой вкладов от отдельных видов движения.  

Поступательная теплоемкость рассчитывается так же, как для од-
ноатомного газа. Вращательная и в особенности колебательная теп-
лоемкости должны, как правило, вычисляться на основе квантовой 
статистики. Согласно классической статистике, вклады в изохорную 
теплоемкость в расчете на одну степень свободы равны: для враща-
тельного движения R/2, для колебательного движения R. 

Частица одноатомного газа обладает только тремя поступатель-
ными степенями свободы. Поэтому его изохорная теплоемкость со-
ставляет ЗR/2, что хорошо совпадает с истинными данными (рис. 
3.7). Молекула двухатомного газа обладает тремя поступательными, 
двумя вращательными и одной колебательной степенями свободы. 
Поэтому, согласно закону равнораспределения, сv = 7R/2, однако  
это значение не совпадает с опытными данными даже при умеренных 
температурах. Наблюдаемые расхождения и температурная зависи-
мость теплоемкости газа объясняются на основе квантовой теории. 
Для большинства молекул при низких и средних температурах коле-
бательные степени свободы вырождены и не дают вклада в теплоем-
кость. Например, изохорная теплоемкость двухатомного газа при 
обычных температурах близка к 5R/2. Лишь при достаточно высоких 
температурах возбуждаются колебания определенной частоты. 

Без учёта колебательного движения многоатомная молекула об-
ладает шестью степенями свободы, и изохорная теплоемкость мно-
гоатомного газа есть 3R. Однако согласование такого значения с ис-
тинными данными в этом случае еще хуже (рис. 3.7).  

Для точного определения теплоемкости идеального газа исполь-
зуют расчеты на основе статистических моделей межмолекулярного 

http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_322.html
http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_729.html
http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_2219.html
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взаимодействия [13, 14] а также соответствующие эксперименталь-
ные данные. Такие значения теплоемкости и калорические свойства, 
полученные на их основе с использованием соответствующих диф-
ференциальных соотношений, называются идеально-газовыми функ-
циями, например, u0, i0, и другие, обозначенные далее индексом «0». 

 
Рис. 3.7 

Преимуществом соотношений является их зависимость только от 
температуры для всех калорических свойств, кроме энтропии и вклю-
чающих энтропию. В то же время это свойства реального вещества в 
области состояний, где справедлива модель идеального газа. Поэто-
му такие соотношения служат той температурной функцией, которая 
при наличии ТУС вещества позволяет определить его калорические 
свойства во всей области состояний газа (см. раздел 1). 

Особое место занимает энтропия, которая в идеально-газовом со-
стоянии зависит не только от температуры, но и от давления. Эта за-
висимость определяется уравнением (1.12), которое с учетом (3.1) 
дает 
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где S0(Т) – температурная часть энтропии, вычисляемая при р = р0. 
Давление р0 чаще всего принимают 760 мм рт. ст. , а энтропия S0 (T) 
при р0 называется стандартной энтропией данного газа. От давления 
(а следовательно и от удельного объёма) зависят и все другие иде-
ально-газовые термодинамические функции, куда входит энтропия, 
например, Ф и F.  

Идеально-газовые функции связаны между собой, и для опреде-
ления температурной зависимости достаточно знать ее для одной из 
функций. Если, например, известна Cр0(T), то 
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)p,T(S
T

dTc
)T(S . (3.5) 

Константы интегрирования S0, i0 могут быть взяты произвольно, так 
как обычно интерес представляют только изменения энтропии и эн-
тальпии. Если важна и сама величина энтропии, то из теоремы Нерн-
ста (третье начало термодинамики) при стремлении температуры к 
абсолютному нулю энтропия системы стремится к нулю при прочих 
фиксированных условиях (например, при неизменных объеме или 
давлении). 

Располагая соответствующими термодинамическими диаграмма-
ми, область справедливости модели идеального газа можно опреде-
лить по совпадению изотерм и изоэнтальп. Например, на lgp,i – диа-
грамме это вертикальные участки изотерм (рис. 3.6), а на i,s – диа-
грамме горизонтальные участки изотерм (рис. 3.5). 

 
3.2.2 Реальный газ 

 
Неидеальность газа с точки зрения его модели проявляется в ко-

нечности объема молекул и их потенциальном взаимодействии, за-
висящем не только от расстояния между молекулами, но и от их 
структуры. В первом приближении ограничиваются рассмотрением 
парных взаимодействий, во втором – тройных и т.д. Такой подход 
приводит к вириальному (от латинского vires - силы) уравнению со-
стояния реальных газов, называемому также уравнением Боголюбо-
ва-Майера. Его чаще всего представляют как выражение фактора 
сжимаемости 

Z= pv/RT      (3.6) 

в виде ряда по степеням плотности 

...ρ)T(Bρ)T(B1Z 2
32   .   (3.7a) 

Здесь В2, В3, ... – второй, третий и т.д. вириальные коэффициенты, 
которые для чистых газов являются функциями только температуры. 

http://www.megabook.ru/Article.asp?AID=690316
http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_2680.html
http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_729.html
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Первый вириальный коэффициент равен единице, поэтому для раз-
реженных газов, когда плотность стремится к нулю, вириальное урав-
нение переходит в ТУС идеального газа (3.1). 

На рис. 3.8 приведена pv, р - диаграмма аргона, построенная по 
экспериментальным данным. Для реального газа изотермы не явля-
ются горизонтальными прямыми как в случае идеального газа. При-
чем для всех газов при не очень высоких температурах они проходят 
через минимум. С повышением температуры точки минимума изо-
терм, названные точками Бойля, смещаются сначала в сторону 
больших давлений, а затем в противоположном направлении. Гео-
метрическое место этих точек называется кривой Бойля. Точка этой  

 
Рис. 3.8 

кривой, лежащая на оси ординат (р = 0), определяет температуру 
Бойля ТВ. При температурах, больших температуры Бойля, изотермы 
имеют вид восходящих кривых без точек минимума. Для газа, подчи-
няющегося уравнению Ван-дер-Ваальса ТВ = 3,375 Tкр. 

Вблизи точек Бойля небольшие участки изотерм реального газа 
можно приближённо рассматривать как отрезки горизонтальных пря-

http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_729.html
http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_1305.html
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мых, представляющих, согласно уравнению (3.1) изотермы идеально-
го газа. В этой окрестности для данного реального газа применимо 
ТУС идеального газа. 

Слева от точки Бойля сказывается преобладающее влияние сил 
притяжения между молекулами, и реальный газ более сжимаем, чем 
идеальный. Справа преобладает влияние собственного объёма мо-
лекул, препятствующего сжатию. Здесь реальный газ менее сжима-
ем, чем идеальный. Вблизи точки Бойля эти факторы, отличающие 
реальный газ от идеального, взаимно компенсируются. Второй вири-
альный коэффициент газа В2 в точке Бойля равен нулю. 

Статистическая физика позволяет вычислить вириальные коэф-
фициенты и их температурную зависимость, если известен потенци-
ал межмолекулярного взаимодействия для данного газа. При этом В2 
определяется взаимодействие пар частиц, В3 – одновременным вза-
имодействием трех частиц и т.д. Однако надежные сведения о по-
тенциале межмолекулярного взаимодействия весьма ограниченны, 
поэтому для расчетов вириальных коэффициентов на практике чаще 
всего используют соотношения, основанные на законе соответствен-
ных состояний и учитывающие критические параметры вещества. 
При этом используются экспериментальные данные по термическим 
свойствам вещества. 

Теоретически обоснована температурная зависимость вириаль-
ных коэффициентов, позволяющая представить уравнение (3.7а) в 
виде 

7j;10n;
T

1Z
m

0j

i
j

ijn

1i

 





     (3.7b) 

Путем деления параметров на соответствующие величины в критиче-
ской точке, получим вириальное уравнение в безразмерном виде 

ij
1j

j

i

1i

K
τ

ε
1Z 



     (3.7с) 

Здесь  

рк
рк

ρ/ρε;
T

T
τ   , 

а безразмерные коэффициенты Кij являются результатом соответ-
ствующих преобразований размерных коэффициентов уравнения 
(3.7b) с использованием критической температуры и плотности. 

Вириальное уравнение целесообразно применять для описания 
газов малой и умеренной плотности, не превышающей 30-40% от 
критической. При описании более плотных газов требуется вводить 

http://www.chemport.ru/chemical_encyclopedia_article_729.html
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большое число членов ряда. В области жидкого состояния вещества 
вириальное разложение расходится с экспериментальными данными. 
Для состояний вблизи критической точки оно в принципе непригодно.  

Коэффициент сжимаемости широко используется при формиро-
вании и других безразмерных ТУС. Одно из уравнений на основе Z: 

);,(Z),(Z),(ZZ )2()1(0    (3.8) 

где Z0 - характеризует поведение сферических молекул, Z(1),  Z(2)- 
определяют функцию отклонения от такого поведения. Существуют 
таблицы для этих функций, приведенные для многих веществ в спра-
вочнике [4] Р. Рида. Фактор ацентричности молекул  

1)7,0(lg H  ,    (3.9) 

является важной константой чистого вещества. Здесь πН - безраз-
мерное (отнесенное к критическому) давление насыщения при тем-
пературе, равной 0,7 Ткр. 

Коэффициент сжимаемости для любого вещества в зависимости 
от его состояния может быть как больше, так и меньше единицы. На 

рис. 3.9 это показано для азота. Во всех случаях 1Zlim
0




. 

 
Рис. 3.9 

Наряду с рассмотренными предложено множество других уравне-
ний, связывающих термические параметры состояния. Часть из них 
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выражает чисто эмпирическую зависимость, справедливую для опре-
деленного класса веществ. Но большинство уравнений исходят из 
некоторой простой модели взаимодействий молекул, и в той или иной 
мере учитывает конечный объем молекул и их взаимодействие. В ре-
зультате вводятся определённые поправки в ТУС идеального газа. 
При расчетах вблизи критической точки р>0,7 ркр учитывается , как 
правило, условие (2.17) в критической точке.   

Наибольшее распространение вследствие простоты и физической 
наглядности получило уравнение Ван-дер-Ваальса (1873 г.) 

(p + a/v
2
)(v – в) = RT.    (3.10) 

Постоянная b учитывает собственный объем, занимаемый молекула-
ми реального газа, постоянная «а» - межмолекулярное взаимодей-
ствие. Межмолекулярное притяжение эквивалентно существованию в 
газе некоторого внутреннего давления. Согласно модели Ван-дер-
Ваальса, силы притяжения между молекулами (силы Ван-дер-
Ваальса) обратно пропорциональны шестой степени расстояния 
между ними, или второй степени объема, занимаемого газом. Счита-
ется также, что силы притяжения суммируются с внешним давлени-
ем. С учетом этих соображений уравнение состояния идеального газа 
преобразуется в уравнение Ван-дер-Ваальса. 

Значения постоянных Ван-дер-Ваальса a и b, которые зависят от 
природы газа, но не зависят от температуры, чаще всего определяют 
по условиям (2.17) в критической точке. В этом случае 
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кр
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b  . 

Для различных газов они приведены в табл. 3.1. 
Таблица 3.1  

Газ a, л2 *бар* моль-2 
b,см3 * 
моль-1 

Газ a, л2 * бар* моль-2 
b, см3 * 
моль-1 

He 0,03457 23,70 NO 1,358 27,89 

Ne 0,2135 17,09 NO2 5,354 44,24 

Ar 1,363 32,19 H2O 5,536 30,49 

Kr 2,349 39,78 H2S 4,490 42,87 

Xe 4,250 51,05 NH3 4,225 37,07 

H2 0,2476 26,61 SO2 6,803 56,36 

N2 1,408 39,13 CH4 2,283 42,78 

O2 1,378 31,83 C2H4 4,530 5,714 

Cl2 6,579 56,22 C2H6 5,562 63,80 

CO 1,505 39,85 C3H8 8,779 84,45 

CO2 3,640 42,67 C6H6 18,24 115,4 
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В практике расчётов используется множество уравнений, сформи-
рованных по принципу уравнения Ван-дер-Ваальса. Среди них урав-
нение Редлиха – Квонга 

RT)bv(
)bv(vT

a
P

5,0













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 ,    (3.11) 

в котором для удовлетворения условиям в критической точке 
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Используются также уравнение Бертло 

RT)bv)(
Tv

a
P(

2
 ,     (3.12) 

Дитеричи, Бенедикта-Вебба-Рубина (БВР), Битти-Бриджмена Марти-
на-Хау, Вукаловича-Новикова и множество других, описанных, 
например, в [1, 4].  

Значительное их число объясняется не только необходимостью 
адекватного представления p,v,T – данных, но и удобством использо-
вания при формировании калорического уравнения состояния и зави-
симостей для соответствующих калорических свойств. Как отмечено 
в разделе 1 для этого, кроме ТУС, необходима температурная зави-
симость одного из калорических свойств. Чаще всего для этого ис-
пользуются теплоёмкости cp или cv в области идеально-газового со-
стояния. 

Структура зависимости калорических свойств от удельного объё-
ма или давления в соответствии с (1.15)-(1.21) полностью определя-
ется видом ТУС. Например, с учётом (1.17)  
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Интеграл в правой части представляет собой так называемую избы-
точную функцию, в данном случае избыточную энтальпию. Идеально-
газовая энтальпия связана с теплоёмкостью соотношением (3.5). 

Для изобарной теплоёмкости с учётом (1.20) 
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Для анализа этой зависимости рассмотрим ход изобар в v,Т-
диаграмме (рис. 3.10). Докритические изобары (р1, р2, р3) в области 

пара имеют отрицательную кривизну, т. е. 0)T/v( P
22  , а в жидкой 
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фазе — положительную. Критическая и сверхкритические изобары 
имеют точку перегиба, где указанная вторая производная равна ну-
лю. Правее этой точки характер изобар такой же, как в паре, левее – 
как в жидкости. 
 

 
Рис. 3.10 

Проследим за изменением вдоль изотермы производной 

P
22 )T/v(  , а следовательно, на основании (1.20), и за изменением 

производной  
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На участке докритической изотермы Т1 в паровой фазе производная 

0)T/v( P
22  , а в жидкости больше 0. В соответствии с этим полу-

чаем, что для паровой фазы вдоль изотермы  
Tp pc  >0, для жид-

кой фазы меньше нуля. Поэтому «паровая» изотерма в координатах 
ср — р представляет восходящую кривую, идущую слева направо и 
заканчивающуюся точкой, абсцисса которой равна давлению насы-
щения при данной температуре (рис. 3.11). 
Аналогичные рассуждения доказывают, что изотерма жидкости, беря 
начало в точке с абсциссой рн(Т1), представляет собой убывающую 

кривую, идущую слева направо. Теплоемкости насыщенного пара pvc  

и жидкости plc  при давлении )Т(p 1н  в общем случае не одинаковы, 

причем в зависимости от температуры и рода вещества большей мо-
жет быть или та или другая.  
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Сходный характер имеет и температурная зависимость изобарной 
теплоёмкости при докритическом давлении (рис. 3.12). В обоих слу-
чаях изобарная теплоёмкость вещества на линии насыщения претер-
певает разрыв, так как в двухфазной области она равна бесконечно-
сти. Бесконечна теплоёмкость ср и в критической точке (рис. 2.15). 
 

 
Рис. 3.11 

 
 

Рис. 3.12 

 
При сверхкритических параметрах отмеченного разрыва изобар-

ной теплоёмкости вещества не наблюдается, так как отсутствует фа-
зовый переход. Но немонотонный характер изолиний в околокритиче-
ской области сохраняется, и в точках перегиба соответствующих изо-
линий (изобар на рис. 3.10) наблюдаются максимумы изобарной теп-
лоёмкости (рис. 3.13, 3.14). Причём с удалением от критической точки 
максимумы выполаживаются. На рис. 3.13 приведены данные для 
воды (ркр=22,12 МПа; Ткр=374,12 К), на рис. 3.14 для двуокиси углеро-
да (ркр=7,382 МПа; Ткр=304,2 К). Подобные результаты представлены 
также на рис. 2.15. 

 

 

 
 

Рис. 3.13 

 
 

Рис. 3.14 
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Описанный характер поведения теплоёмкости связан с межмоле-
кулярным взаимодействием и должен отражаться интегралом в пра-
вой части (3.14), который полностью определяется видом ТУС. Уве-
личение теплоёмкости вещества с приближением к линии фазового 
перехода объясняется затратами энергии на перестройку молекуляр-
ной структуры, т.е. на подготовку фазового перехода. «Память» о фа-
зовом переходе объясняет немонотонный характер зависимости изо-
барной теплоёмкости и в сверхкритической области. 

 
3.2.3 Уравнения состояния жидкости и твёрдого тела 

 
Жидкость при параметрах вблизи критической точки обладает 

свойствами газа, а при низких температурах, близких к тройной точке, 
свойствами твердого тела. Теоретически обоснованного уравнения 
состояния и даже упрощенной модели, которая могла бы служить 
начальным приближением, подобно, например, модели идеального 
газа, для жидкости нет. Поэтому наряду с развитием теории жидкого 
состояния и отысканием теоретически обоснованного уравнения со-
стояния, способного передать все закономерности и особенности по-
ведения жидкости, было предложено большое число различных эм-
пирических уравнений, передающих с различной точностью экспери-
ментальные р,v,Т-данные в той или иной области параметров состо-
яния. 

Вдали от критической точки жидкость часто считают несжимаемой 
или учитывают только её температурное расширение. В этом случае 
может использоваться уравнение вида (2.12). Однако во многих слу-
чаях эти допущения являются неприемлемыми и используются более 
сложные уравнения состояния. 

В качестве независимых переменных при обобщении опытных 
данных для жидкости в отличие от газа чаще всего используют Т,р- 
или Т,v –переменные ввиду более простого вида изотерм. Так при 
Т<0,75 Ткр изотермы в р,v -координатах и изохоры в р,Т координатах 
представляют собой прямые линии для большинства веществ (см. 
рис. 2.23, 2.24). Тогда при умеренных давлениях может использо-
ваться термическое уравнение состояния (2.25) 
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в которое при высоких давлениях можно дополнительно ввести чле-
ны Кn(T)pn  (n=2,3....), содержащие давление в более высоких степе-
нях. Температурную зависимость удельного объема можно аппрок-
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симировать соответствующим полиномом или использовать для ее 
расчёта плотность на линии насыщения (2.15) 

3/j4

1j
нjркн )τ1(K1ρ/ρ 



   

Близким к (2.25) является уравнение 

)pp(α)TT(β1v/)T,p(v 00T000e  ,    (3.15) 

где удельный объём v0, изотермический коэффициент сжимаемости 
αТ0 (1.2) и термический коэффициент объёмного расширения β0 (1.3) 
берутся в исходном состоянии жидкости с температурой Т0 и давле-
нием р0. Такое ТУС не описывает критическую изотерму, так как 
условие (2.17) требует, чтобы по крайней мере одна из температур-
ных функций при критической температуре обращалась в бесконеч-
ность. 
Уравнение вида  

...)T(B)T(B)T(Bp 2
321      (3.16)  

такого недостатка лишено.  
К группе уравнений состояния жидкости, содержащих р и Т в каче-

стве независимых переменных, относится ТУС Тэйта 
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интегрируя которое вдоль изотермы от фиксированного давления р0 
до текущего давления, получаем: 

 
0
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p)T(B

p)T(B
lnvv


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  .   (3.18) 

Здесь v0 — удельный объем жидкости, соответствующий давлению 
р0. Уравнение состояния Тэйта в форме (3.18) удовлетворительно 
описывает свойства жидкости при высоких давлениях, однако при ро-
сте р может приводить к отрицательным значениям удельного объе-
ма. 

В связи с этим предложен ряд модификаций уравнения Тэйта. 
Наиболее удачные из них используют линейную зависимость 

 Tvp   от р на изотерме, следующую из (3.17) и подтверждаемую 

опытными данными для многих жидкостей вдали от критической точ-
ки. В качестве начала отсчета используют кривую затвердевания. 
Модифицированное таким образом уравнение Тэйта хорошо согла-
суется с опытными данными для жидкостей в широком диапазоне па-
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раметров состояния, за исключением области вблизи критической 
точки. 

Используется также уравнение Бирона 

pC

B
Av


  , 

где А, В и С — температурные функции, определяемые из экспери-
ментальных данных. Уравнение Бирона хорошо описывает термиче-
ские свойства жидкостей лишь в узком диапазоне температур и дав-
лений. 

Более точные результаты даёт уравнение 

;
V
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nm
     (3.19) 

следующее из вида вириального уравнения (3.7а). Большинство эм-
пирических уравнений состояния жидкости основано на различных 
модификациях этого уравнения. К таким ТУС относятся, например, 
уравнения Путилова и Эйкена [1]. 

Ввиду отсутствия достоверной статистической модели жидкости 
какие-либо теоретические оценки её теплоёмкости отсутствуют. Теп-
лоёмкости ср и сv определяют либо экспериментально, либо расчёт-
ным путём, используя соответствующие термодинамические соотно-
шения и опытные данные по калорическим и термическим парамет-
рам. 

Теплоемкость жидкости слабо зависит от давления. Например, при 
температуре 20 °С теплоемкость ср воды при увеличении давления от 
0,1 до 100 МПа изменяется всего на 5%. Для большей части техниче-
ских расчетов такой зависимостью можно пренебречь. Если такое до-
пущение не годится, зависимость теплоёмкости от давления можно 
определить по аналогии с (3.14) как  
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Здесь температурная зависимость теплоёмкости экспериментально 
определена при давлении р0 (обычно атмосферное давление).  

Подинтегральная функция вычисляется или непосредственно из 
экспериментальных данных по зависимости удельного объема жид-
кости от температуры и давления или на основе ТУС жидкости. Вы-
числение интеграла, стоящего в правой части уравнения (3.20), мо-
жет производиться графическими или численными методами. Хотя 
сама по себе эта операция не особенно точна, погрешность теплоем-
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кости ср будет незначительной из-за малости изменения ср с давле-
нием. 

Теплоемкость ср может и возрастать, и убывать с ростом темпера-
туры в зависимости от параметров состояния, иметь точки экстрему-
ма. В качестве иллюстрации на рис. 3.15 приведен график зависимо-
сти теплоемкости ср воды от температуры при различных давлениях. 
Теплоемкость ср воды имеет минимум при температуре около 20°С. С 
приближением к линии насыщения (пунктирная линия на рис. 3.15) 
теплоемкость ср заметно возрастает, что согласуется с результатами 
предыдущего раздела (рис. 3.12). 

Разница между теплоемкостями ср и сv определяется соотноше-
нием (1.22) и для жидкостей обычно невелика. Для воды при 277 К  

 

 
Рис. 3.15 

 
эти теплоёмкости равны в силу наличия максимума плотности жидкой 
фазы воды при этой температуре. Для 373 К разность теплоёмкостей 
составляет 0,45 кДж/(кг*К), т.е. около 10% значения ср. Поскольку экс-
периментальное определение теплоемкости ср является более точ-
ным, теплоемкость сv целесообразно определять расчетным путем по 
известным значениям теплоемкости ср, используя для этой цели 
уравнение (1.22). Значения фигурирующих в уравнении производных 
вычисляются на основе экспериментальных данных или по ТУС жид-
кости. 
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Энтальпия жидкости может быть либо определена эксперимен-
тально, либо (см. раздел 1) вычислена на основе термодинамических 
соотношений, если известна температурная зависимость теплоемко-
сти ср или другого калорического параметра и термическое уравнение 
состояния. ТУС используется для вычисления соответствующих про-
изводных из числа (1.15)…(1.21), определяющих зависимость кало-
рического параметра от давления или удельного объёма.  

Отметим, что абсолютное значение энтальпии или внутренней 
энергии не может быть ни измерено, ни вычислено термодинамиче-
скими методами. Определить можно лишь изменение энтальпии или 
внутренней энергии вещества. Так как интерес представляет раз-
ность этих параметров, начало отсчёта может быть выбрано произ-
вольно, но при соблюдении во всей области определения соотноше-
ния (1.5), связывающего эти параметры состояния.  

Для твёрдых тел изотермический коэффициент сжимаемости (1.2) 
обычно не превышает 10-10 Па-1. Поэтому их удельный объём зача-
стую принимают постоянным либо учитывают только термическое 
расширение, используя уравнения типа (2.12). Входящий в уравнение 
термический коэффициент объёмного расширения (1.3) имеет поря-
док 10-5 К-1 и обычно принимается постоянным. Его зависимость от 
температуры проявляется только в области низких температур (рис. 
3.16). При отсутствии данных по термическому коэффициенту β объ-
ёмного расширения, можно использовать утроенное значение темпе-
ратурного коэффициента линейного расширения твёрдых тел. 
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Рис. 3.16 

Очень малое значение β около 0,6*10-6 К-1 имеет инвар – сплав 
железа с никелем. Это его свойство используют в технике при созда-
нии дилатометрических регуляторов (биметаллических пластин), ос-
нованных на разности удлинений двух материалов, а также для дета-
лей очень точных механизмов. 

Что касается теплоемкости твердых тел, то, как показывает экспе-
римент, при средних и высоких температурах (выше комнатных) теп-
лоемкость твердого тела  

R3cv  , 

где R — газовая постоянная данного вещества. Это соотношение, 
установленное вначале экспериментально, а затем полученное и ме-
тодами молекулярно-кинетической теории вещества, носит название 
закона Дюлонга и Пти. Этот закон имеет приближенный характер и не 
учитывает температурную зависимость теплоемкости твердых тел. 

При низких температурах закон Дюлонга и Пти перестает быть 
даже качественно справедливым, поскольку теплоемкость твердых 
тел при низких температурах сильно зависит от температуры. Темпе-
ратурная зависимость теплоемкости в принципе не может быть полу-
чена термодинамическими методами. Уравнение для температурной 
зависимости теплоемкости твердых тел при низких температурах бы-
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ло получено с помощью методов квантовой статистики голландским 
физиком П. Дебаем в 1912г. 

Уравнение Дебая имеет вид: 

)/T(DR3cv   

где )/T(D    сложная функция приведенной температуры Т/θ, оди-

наковая для всех веществ, графически представленная на рис. 3.17.  

 
Рис. 3.17 

Индивидуальные свойства веществ в уравнении представлены газо-
вой постоянной R и характеристической дебаевской температурой θ, 
значения которой для некоторых веществ приведены в табл.3.2. 
 

Таблица 3.2 

 
При температурах, значительно ниже θ, уравнение Дебая приво-

дится к виду  
34

v )/T(R4,2c   , 
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которое называют кубическим законом Дебая. В соответствии с этим 
уравнением теплоемкость, твердого тела при низких температурах 
пропорциональна третьей степени температуры (рис. 3.17). 

Представленная на рис. 3.17 зависимость справедлива для любых 
твердых тел. Зная константу θ и атомную массу вещества, с помо-
щью графика можно легко определить теплоемкость твердого веще-
ства при температуре Т. Однако уравнение Дебая не имеет всеобще-
го характера. Оно применимо лишь для твердых тел со сравнительно 
простой кристаллической структурой. Оно также не передает харак-
тера температурной зависимости теплоемкости твердых тел вблизи 
точек фазовых переходов. Наконец, поскольку при высоких темпера-
турах это уравнение вырождается в уравнение закона Дюлонга и Пти, 
оно не отражает температурной зависимости теплоемкости твердых 
тел при высоких температурах. 

Что касается теплоемкости твердых химических соединений, то 
для ее оценки может быть использовано правило Коппа—Неймана, в 
соответствии с которым изохорная мольная теплоемкость твердого 
химического соединения равна сумме атомарных теплоемкостей 
элементов, атомы которых входят в состав молекулы данного соеди-
нения. Атомарные теплоемкости элементов могут быть определены в 
соответствии с законом Дюлонга и Пти. Следует подчеркнуть, что 
правило Коппа—Неймана имеет весьма приближенный характер. 

Изобарная теплоемкость ср связана  с сv уравнением (1.22). Для 
твердых тел разность (ср-сv) обычно составляет примерно 3—5% зна-
чения сv. Поэтому при не очень точных расчетах этой разницей мож-
но пренебречь и считать, что ср=сv. 

В 1908 г. немецким физиком Э. Грюнайзеном для металлов экспе-
риментально была установлена зависимость 

β/ср=ς 
между теплоемкостью ср и температурным коэффициентом объемно-
го расширения β. Им было найдено, что при любых температурах для 
металлов это отношение есть величина постоянная. Используя диф-
ференциальные уравнения термодинамики, можно показать, что для 
любого агрегатного состояния вещества 
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Совмещая эти два уравнения, получим для металлов 
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При известных температурной зависимости теплоемкости и ТУС 
твердого тела энтальпия, внутренняя энергия и энтропия, как и для 
реального газа, могут быть вычислены на основе термодинамических 
соотношений, представленных в разделе 1. 

 
3.3 Особенности поведения свойств на пограничных  

кривых 
 
Общим для свойств на пограничных кривых является их зависи-

мость от одного параметра. Так как при равновесии фаз их темпера-
туры и давления одинаковы, то в качестве независимой переменной 
удобно выбирать один из этих параметров. Остальные свойства бу-
дут их функциями. Большинство из свойств не зависит от того, с ка-
кой стороны пограничной кривой (однофазной или двухфазной) мы 
подходим. Это такие свойства как удельные объёмы, энтальпии и эн-
тропии насыщенных фаз, их коэффициенты вязкости, теплопровод-
ности и ряд других параметров. 

Другую группу составляют свойства, которые скачком меняются в 
окрестности пограничной кривой, т.е. не имеют на ней определенного 
значения. Для их однозначного определения необходимо дополни-
тельно указать с какой стороны (однофазной или двухфазной) погра-
ничной кривой мы хотим их определить. Например, излом изобары на 
линии насыщения в Т,s-диаграмме (рис. 3.3) объясняется скачкооб-
разным изменением изобарной теплоёмкости и выражается через 
производную 
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когда в качестве изолинии y=const берётся изобара. В двухфазной 
области изобарная теплоёмкость бесконечно велика, так как изобара 
совпадает с изотермой. 

К свойствам второй группы относится также теплоёмкость Cv. Изо-
хора при переходе из однофазной области в двухфазную также пре-

терпевает излом (рис. 3.3), но производная  vsT   не равна нулю. 

Поэтому и в двухфазной области значение Cv вполне конечно. Для 
однозначности величинам этой группы кроме индексов, определяю-
щих признак процесса, добавляют индексы, характеризующие 
направление подхода к пограничной кривой. Например, символом дф

vc  

обозначают изохорную теплоёмкость пара в состоянии насыщения, 
определяемую со стороны двухфазной области (рис. 3.18) 
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Рис. 3.18. 

 
3.4 Свойства вещества в трехфазной области 

 
Тройная точка в р,Т-диаграмме, (см. рис. 2.4) характеризующая 

состояние соприкасающихся фаз чистого вещества, выражает усло-
вия их равновесия, когда давление и температура во всех фазах 
одинаковы и имеют вполне определенное значение для данного ве-
щества. В p,V-диаграмме (рис. 3.2) или Т,S- диаграмме (рис. 3.19) со-
стояние равновесия трех фаз изображается линией, так как исполь-
зуется только один не зависящий от состава смеси параметр. Удель-
ный объём v и энтропия s для каждой фазы свои. 

В двухфазной области состояния в p,V- или Т,S- диаграмме опре-
деленному положению точки соответствует вполне однозначный со-
став смеси, определяемый правилом рычага. Например, отношение 
масс паровой и жидкой фаз в точке «М» определяется отношением 
длин отрезков LM и MV (см. рис. 3.19). Определить состав трехфаз-
ной смеси, имея точку на тройной линии, в этих диаграммах нельзя. 
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Рис. 3.19. 

Это можно сделать, когда оба параметра на координатных осях 
термодинамической диаграммы выбраны так, что их значения раз-
личны для кристаллической, жидкой и паровой фаз. Такими парамет-
рами, например, являются внутренняя энергия и объём (Рис.3.20).  

 
Рис. 3.20 

Точки S, L и V на диаграмме отмечают, соответственно, состояния 
твёрдой, жидкой и паровой фаз чистого вещества при равновесии. 
Треугольник SLV называется фундаментальным треугольником. Ли-
нии SL, LV, SV - прямые, так как на них находятся в равновесии две 
соответствующие фазы при одинаковых значениях давления и тем-
пературы. На линии SL сосуществуют твердая и жидкая фазы, на ли-
нии LV паровая и жидкая, на линии SV твёрдая и паровая фазы. На 
каждой из линий меняется только состав двухфазной смеси. 
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Любая точка внутри фундаментального треугольника характери-
зует вполне определённый состав трёхфазной смеси. В качестве 
примера определим состав в точке М. Для этого нужно провести пря-
мую через точку М из любой вершины фундаментального треуголь-
ника (например, из L) до пересечения с противоположной стороной. 
Получим точку D. Далее состав смеси определяется по правилу ры-
чага, из которого следует:  

.
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;GGGG

;
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GG
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








 

Для однозначного определения свойств равновесной трехфазной 
смеси необходимо задать две величины, характеризующие ее состав. 
Например, удельный объём 

V = Vl(1-Xv-Xs)+VSXS+VVXv, 
когда заданы массовые доли паровой и кристаллической фаз  

G

G
X v

v  ; 

G

G
X s

S  . 

Все производные по давлению или температуре от термодинами-
ческих параметров в трехфазной области равны нулю или бесконеч-
ности. В частности, изохорная теплоёмкость равна бесконечности, а 
равновесная скорость звука нулю 
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Последнее связано с тем, что плотность трёхфазной смеси при по-
стоянном давлении можно изменить, сохраняя энтропию, за счёт из-
менения состава смеси. 

3.5. Применение методов подобия в термодинамике 
 
Термическое уравнение состояния является основой для вычис-

ления всех термодинамических свойств вещества. Однако для со-
ставления достаточно точного уравнения состояния, как правило, 
необходимо располагать обширным экспериментальным материалом 
по свойствам. Если опытные данные отсутствуют либо имеются в 
ограниченном количестве, используют метод термодинамического 
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подобия, который является достаточно эффективным средством для 
предсказания свойств вещества. 

Состояние чистого однофазного вещества определяется двумя 
параметрами, например плотностью и температурой. Параметры ча-
ще всего обезразмеривают путём деления на соответствующие ве-
личины в критической точке. Таким образом, получим безразмерные 
переменные , . В качестве третьего параметра может быть принято 

либо давление, либо какой-нибудь безразмерный комплекс, образо-
ванный сочетанием этих переменных, например, коэффициент сжи-
маемости. В результате безразмерное ТУС может быть записано в 
виде 

),(zz       (3.22) 

или  

),(  . 

Здесь безразмерные параметры кркркр ρ/ρε;T/Tτ;p/pπ   

называются приведенными давлением, температурой и плотностью. 
Состояния двух (или нескольких) веществ с одинаковыми значе-

ниями двух приведенных параметров называются соответственными. 
Если в соответственных состояниях разных веществ равны значения 
третьего безразмерного параметра, то говорят, что для указанных 
веществ справедлив закон соответственных состояний. Вещества, 
подчиняющиеся закону соответственных состояний, являются термо-
динамически подобными. Их свойства могут быть описаны одним и 
тем же уравнением состояния в некоторой безразмерной системе па-
раметров. Другими словами, два или несколько веществ являются 
термодинамически подобными, если их термодинамические поверх-
ности в некоторой безразмерной системе координат совпадают. Тер-
модинамическое подобие распространяется не только на термиче-
ские, но и на калорические свойства веществ. 

В уравнение состояния реального газа, в какой бы форме оно ни 
было взято, всегда входит несколько постоянных величин, характери-
зующих природу данного вещества. Эти постоянные называют инди-

видуальными константами в отличие от универсальных констант  
постоянной Больцмана kБ, числа Авогадро NA, универсальной газовой 
постоянной Rμ, которые также могут содержаться в уравнении состо-
яния. Закон соответственных состояний справедлив для веществ, 
свойства которых описываются уравнением состояния, содержащим 
не более двух индивидуальных констант. В этом случае уравнение 
состояния может быть приведено к виду универсальной (т. е. одина-
ковой для всех без исключения веществ) безразмерной функции при-
веденных параметров.  
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Например, в уравнении Ван-дер-Ваальса индивидуальными кон-
стантами являются величины а и Ь, универсальной константой — ве-
личина Rμ. Уравнение состояния (3.22), общее для всех веществ, яв-
ляется математическим выражением закона соответственных состо-
яний. Обобщенный график сжимаемости для газов приведен на рис. 
3.21. 
 

 
Рис.3.21 

 
К сожалению, реальные вещества в широкой области состояний 

не описываются ни уравнением Ван-дер-Ваальса, ни каким-либо 
иным двухконстантным уравнением. Поэтому подавляющее боль-
шинство веществ в строгом смысле этого слова не являются термо-
динамически подобными. Например, для различных веществ крити-
ческий коэффициент сжимаемости меняется в пределах от 0,18 до 
0,30. Но если взаимодействие между молекулами газа описывается 
двухпараметрическим потенциалом, как например для инертных га-
зов Аг, Кг, Хе, то указанные вещества должны быть термодинамиче-
ски подобны, что подтверждается многочисленными опытными дан-
ными. Критические коэффициенты этих веществ практически совпа-
дают (zкр=0,292), что согласуется с теорией. 
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Из того факта, что все вещества не являются термодинамически 
подобными, следует, что в общем случае теоретическое уравнение 
состояния должно содержать более двух индивидуальных констант. 
Поскольку число независимых переменных для чистого вещества 
равно двум, то две константы могут быть использованы для образо-
вания безразмерной системы координат, а третья и другие свыше 
двух войдут в состав некоторых безразмерных комплексов bj, входя-
щих в безразмерное уравнение состояния  

)b,..b,b,,(zz n21 .    (3.23) 

Тогда термодинамически подобными будут те вещества, для которых 
будут одинаковы сходственные безразмерные комплексы, играющие 
роль критериев подобия. 

Наиболее простой случай, когда в качестве такого критерия ис-
пользуется коэффициент сжимаемости в критической точке веще-
ства. В качестве дополнительных критериев могут быть приняты, 
например, фактор ацентричности ω, приведенный дипольный мо-
мент, характеризующий полярность газа, и др. 
Если использовать только критерий zкр=idem, то для вычисления тер-
модинамических свойств малоисследованного вещества поступают 
следующим образом. По значению критического коэффициента zкр 
изучаемого вещества подбирают эталонное вещество с тем же зна-
чением zкр, для которого имеются уравнение состояния или подроб-
ные таблицы термодинамических свойств. Если при этом для иссле-
дуемого вещества имеется некоторое ограниченное число экспери-
ментальных р, v, Т-данных, то проверяют совпадение коэффициентов 
сжимаемости веществ при этих соответственных состояниях. Если 
такое совпадение имеет место, то на основании уравнения состояния 
или таблиц термодинамических свойств эталонного вещества при 
одинаковых приведенных параметрах вычисляют термические и ка-
лорические свойства исследуемого вещества. 

Указанным путем были установлены отдельные группы подобных 
веществ: Аг, Кг, и Хе; азот и кислород, а также некоторые другие. 
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ГЛАВА 4 
 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МНОГОКОМПОНЕНТНЫХ 
ОДНОФАЗНЫХ СИСТЕМ 

 
4.1. Общие соотношения для смесей 

 
Поскольку термодинамические свойства смеси определяются ин-

тенсивными и отнесенными к единице количества вещества удель-
ными параметрами, то для характеристики состава смеси следует 
использовать соответствующие относительные доли компонентов. 
Наиболее широко применяются в связи с этим мольная Nj и массовая 
gj доли компонента 

 ;G/Gg;M/MN jjjj      (4.1а) 

где Мj – число молей j-го компонента, gj – его масса в смеси, М – об-
щее число молей компонента, G - общая масса смеси. В газовых 
смесях низкого давления используется также объёмная доля  

V/Vr jj  ,      (4.1b) 

где V – объём смеси, а парциальный объём Vj компонента определя-
ется при условии, что он находится под общим давлением смеси, на 
основе ТУС идеального газа. Все эти соотношения однозначно свя-
заны между собой, так как 

jjj /GM  ; 
p

TRG
V

jj
j  ; 



n

1j
jGG ; 



n

1j
jMM ; 



n

1j
jVV .(4.2) 

Здесь μj – молекулярная масса j-го компонента. Отсюда очевидно, 
что сумма каждой из рассмотренных долей, взятая по всем компо-
нентам смеси, равна единице. 

Для газовых смесей часто определяют кажущуюся молекулярную 
массу 

 


n

1j
jjm N . (4.3) 

В случае разбавленных растворов для задания состава часто ис-
пользуется понятие моляльной концентрация, представляющей со-
бой число молей растворенного компонента, приходящееся на 1000 г 
растворителя. При малой концентрации компонента в растворе в ря-
де случаев используют промилле – тысячную долю единицы. Ее обо-
значают как 00

0  или «pm». Это одна десятая процента. Широко ис-

пользуется также величина «pрm», которая не имеет столь однознач-
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ного толкования. В одних источниках это миллионная доля единицы, 
в других – тысячная доля процента (percent pro mille). 

 
4.2. Смесь идеальных газов 

 
Газовая смесь, каждый компонент которой является идеальным 

газом, также является идеальным газом, так как представляет систе-
му молекул, объем которых пренебрежимо мал, а силы притяжения 
между ними отсутствуют. Для такой системы справедлив закон Даль-
тона: каждый отдельный газ ведет себя в газовой смеси так, как буд-
то он один при температуре смеси занимает весь объем. 

Математически с учетом (4.2) это можно выразить как 

TRMTRMTRGVp jjjjjjj  ,   (4.а) 

 jpp       (4.4) 

Входящее в приведенные соотношения давление  

V

TRG

V

TR
Mp

jj
jj 


     (4.5) 

называется парциальным. Это то давление, которое имел бы j-й ком-
понент, если бы один при температуре смеси занимал весь ее объем. 

Здесь - jM  число молей компонента; j – его молекулярная масса; R 

- универсальная газовая постоянная. Отсюда 

 JM
V

TR
p


     (4.6) 

и учетом (4.2) 

j

jj
N

M

M

p

p
 ; jj Npp  ,   (4.7) 

где Nj - мольная доля компонента. 
Если просуммировать правую и левую часть (4.а) и учесть, что 

jjj /GM  , 

а для смеси в целом справедлива модель идеального газа, закон 
Дальтона (4.4) и уравнение 

GRTpV  , 

получим 

  


  GRTRGT
G

TRpV jj
j

j
. 

Отсюда 
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

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R
R     (4.8) 

и далее  

 

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Полученный результат совпадает с (4.3).  
Парциальный объем - это объем, который занимал бы газ, если 

бы при температуре смеси находился при общем давлении смеси. 
Записывая это математически, и сравнивая с (4.а), получим 

VpTRGpV jjjj  ,    (4.б) 

откуда 

j
jj

j N
p

p

V

V
r  .     (4.9) 

Таким образом, для смеси идеальных газов объёмная и мольная до-
ли компонента совпадают. Из (4.б) и (4.а) следует также, что для сме-
си идеальных газов сумма парциальных объемов равна общему объ-
ему смеси, т.е. справедлив закон Амага 

)N,..N,N,T,p(V)T,p(V 1n21i  .   (4.10) 

Рассмотрение калорических свойств смеси начнём с внутренней 
энергии, которая может быть выражена через внутренние энергии 
компонентов до смешения как  

  T,pU)T,p(U j  .     (4.с) 

Для идеального газа внутренняя энергия зависит только от темпера-
туры и может определяться как 

     TugT,pu o
jj ;     

 TuNT,pu o
jj  (4.11) 

Аналогичные соотношения можно получить для энтальпии и тепло-
ёмкости смеси. 

Энтропия идеально-газовой смеси вычисляется иначе. При сме-
шении компонентов смеси от исходного состояния, когда каждый из 
них занимал свой объем при давлении и температуре смеси, энтро-
пия возрастает, т.е. 

     mj ST,pST,pS   . 

Чтобы вычислить приращение энтропии рассмотрим энтропию смеси 
идеальных газов как сумму энтропий компонентов, находящихся при 
парциальном давлении, с учётом их доли. Тогда 
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     T,pST,pS jj  ,  

и, приравнивая правые части двух последних уравнений, с учётом 
(3.4) получим 

   jj
j

jjm NlnTRM
p

p
lnTRMSS . 

Для одного киломоля смеси 

 

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n

1j
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o
jj ;s)T,p(sN)T,p(s   




n

1j
jjm NlnNRs   (4.12) 

Приращение энтропии при смешении идеальных газов называют эн-
тропией смешения. Она всегда больше нуля и отражает факт необ-
ратимости любого процесса образования смеси из чистых компонент, 
первоначально находящихся при тех же, что и смесь, давлении и 
температуре. 

 
4.3. Смесь реальных газов 

 
Для реальных газовых смесей не справедлив закон Дальтона и, 

как правило, не справедлив закон Амага. Поэтому сумма внутренних 
энергий составляющих не равна внутренней энергии смеси, если все 
они берутся при одних и тех же р и Т 

     T,pUT,pU j  . 

В то же время если компоненты, находящиеся в исходном состоянии 
при одинаковых р и Т, смешиваются в изолированной системе, то 
внутренняя энергия и объём не меняются, а давление и температура 
смеси отличаются от начальных, т.е. получаем 

    T,pU'T,'pU  

Чтобы привести давление и температуру системы к прежним значе-
ниям необходимо воздействие в форме теплоты и работы. В случае 
изобарной системы достаточно только теплового воздействия, а под-
веденную (в алгебраическом смысле) теплоту называют интеграль-
ной теплотой смешения. 

Указанные воздействия таковы, что после приведения смеси к ис-
ходным р и Т ее внутренняя энергия, объём и другие параметры из-
меняются на некоторую величину по сравнению с исходными, напри-
мер, 

    VT,pVT,pV
n

1j
j 



. 

Для удельных мольных параметров 
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


 
n

1j
1n1μ

o
jμj1n1μ )N,...N,T,p(vΔ)T,p(vN)N,...N,T,p(v     (4.13a) 

)N,...N,T,p(iΔ)T,p(iN)N,...N,T,p(i 1n1μ

n

1j

o
jμj1n1μ 


          (4.13b) 

)N,...N,T,p(uΔ)T,p(uN)N,...N,T,p(u 1n1μ

n

1j

o
jμj1n1μ 


       (4.13c) 

)N,...N,T,p(sΔ

sΔ)T,p(sN)N,...N,T,p(s

1n1μ

N

1j
m

o
jμj1n1μ








 
  (4.13d) 

Величины u, v и т.п. называются избыточными функциями смеси. 
При этом избыточная энтальпия смеси с учётом выражения первого 
начала термодинамики (1.8а) равна интегральной теплоте смешения. 
Её называют также энтальпией образования раствора. 

Все избыточные функции для данной смеси (фиксированного со-
става) связаны между собой дифференциальными соотношениями 
(1.9), (1.11) - (1.22). Поэтому, из эксперимента достаточно определить 
только одну избыточную функцию. Если это избыточный объём, то 

dp
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
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0













      (4.14) 

Смесь реальных газов отличается от идеально-газовой тем, что из-
быточный объем не равен нулю. Соответственно, отличаются от нуля 
и другие избыточные функции. Отметим, что в идеально-газовой сме-
си при фиксированных р и Т удельные мольные объёмы всех чистых 
компонентов одинаковы и равны мольному объёму смеси. 

Использование соотношений (4.13) не вызывает проблем, когда 
агрегатное состояние смеси и любого компонента в чистом виде при 
р,Т смеси совпадают. В противном случае наряду с соотношениями 
(4.13) используют форму представления, когда свойства смеси адди-
тивно слагаются из свойств компонент, например 
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



n

1j
n21jμjn21 )M,...,M,M,T,p(vM)M,...,M,M,T,p(V  (4.15) 

Последние, как правило, не совпадают со свойствами чистого компо-
нента при данных р и Т, а имеют некоторые эффективные свойства 
для конкретной смеси. Такие формально вводимые свойства (напри-

мер, jv  в соотношении (4.15) так же, как и в случае идеально-

газовой смеси, называют парциальными. 
При фиксированных давлении и температуре любая экстенсивная 

функция раствора представляет собой однородную функцию первой 
степени от числа молей компонент. (Однородной функцией степени m 

называется такая, где )z,y,x(ψk)kz,ky,kx(ψ m  ). В этом случае 
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Сравнивая это выражение с (4.15), получим: 

jk NN,T,pj
n1jμ

M

V
)M,...M,T,p(v



















   (4.16) 

Аналогично определяются и другие парциальные мольные парамет-
ры, а соотношение (4.16) есть математическое определение парци-
альной мольной величины. С его учётом изменение объёма раствора 
при бесконечно малом изменении количества компонентов 

  iiμT,p dMvdV     (4.в) 

Дифференциал dVp,T может быть представлен на основании выраже-
ния (4.15) без использования условия однородности функции V как: 





n

1j
n21jμj

n

1j
jjμn21T,p )M,...M,M(vdMdMv)M,...M,M(dV  (4.г) 

Сравнивая (4.в) и (4.г), получаем уравнение Гиббса-Дюгема 





n

1j
jμj 0vdM ,  

или после деления на общее число молей смеси 
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



n

1j
jμj 0vdN  .    (4.17) 

Аналогичные выражения могут быть записаны и для других парци-
альных величин. Уравнение (4.17) отражает то обстоятельство, что 
при фиксированных р и Т и произвольном изменении состава раство-
ра соответствующие парциальные величины не являются полностью 
независимыми. 

Особенно наглядна эта связь для бинарного раствора. Рассмот-
рим её на примере парциального объёма, обозначив через N моль-
ную долю второго компонента. Из (4.17) в этом случае следует 

0vNdvd)N1( 2μ1μ   

и после дифференцирования 

 
  N1

N

Nv

Nv

T,p2μ

T,p1μ







 .    (4.17а) 

Аналогичные выражения могут быть записаны и для изменения дру-
гих парциальных величин бинарного раствора, а соотношение (4.17а) 
очень удобно при определении их взаимосвязи. 

Физический смысл парциального мольного объёма поясним ри-
сунком 4.1. В исходном состоянии (рис. 4.1,а) добавляемое в раствор 
количество dMj компонента имеет объём dVo, соответствующий 
удельному мольному объёму чистого j-го компонента при р,Т раство-
ра. После растворения добавленной порции j-го компонента объём 
раствора увеличился на dV (рис. 4.1,б). Именно эта величина исполь-
зуется в формуле (4.16). 

p, T

j
0

j
0 dM)T,p(dV


jdM

nj21 M,,M,,M,M 

j1n21
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j

0 dM)N,,N,N,T,p(dV 
 

njj21 M,,dMM,,M,M  

p, T

а) б)  

Рис.4.1 
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Мольные объёмы компонента jμv  и 
o

jμ
v  для газовых смесей при 

невысоких давлениях почти одинаковы (а как для идеально-газовой 
смеси?), а при растворении газа в жидкости существенно различают-
ся. Попадая в растворитель, молекулы газа из-за действия межмоле-
кулярных сил образуют как бы жидкое состояние растворяемого ком-
понента. В общем случае парциальный мольный объём компонента 
отличается от его мольного объёма как при агрегатном состоянии чи-
стого вещества, так и при агрегатном состоянии растворителя. 

Из (4.15) удельный мольный объём смеси 




 
n

1j
1n21jμj1n21μ )N,...,N,N,T,p(vN)N,...,N,N,T,p(v  . 

Аналогичные результаты можно получить и для других параметров, 
например для энтальпии смеси 






n

1j
1n21jj1n21 )N,...,N,N,T,p(iN)N,...,N,N,T,p(i .  

Сравнивая эти выражения с (4.13), определим соотношения для рас-
чёта избыточных функций смеси в виде 

)N,...N,T,p(vΔN)N,...N,N,T,p(vΔ 1n1jμ

n

1j
j1n21μ 


  ; 

)N,...N,T,p(iN)N,...N,N,T,p(i 1n1j

n

1j
j1n21 


   ,  (4.18) 

где избыточные функции компонент 

)T,p(v)N,...N,T,p(v)N,...N,T,p(v o
j1n1j1n1j   ;  

)T,p(i)N,...N,T,p(i)N,...N,T,p(iΔ o
jμ1n1jμ1n1jμ   . (4.19) 

Аналогичные соотношения справедливы и для других аддитивных 
функций, например U, S, и Ф. При этом с учётом сказанного выше из-
быточную энтальпию компонента смеси называют также дифферен-

циальной или парциальной теплотой jq  смешения (растворения) 

компонента. По физическому смыслу это отнесенная к единице коли-
чества компонента теплота изобарно-изотермического добавления к 
смеси бесконечно малого количества рассматриваемого компонента. 

Понятия теплоты смешения, парциальной энтальпии и энтальпии 
смеси для бинарной смеси иллюстрирует рис. 4.2. Кривая 2 пред-
ставляет энтальпию смеси. Пунктирная прямая 1 соответствует иде-



 117 

альной смеси с нулевыми избыточными функциями. Разность орди-
нат этих линий в точке "b" есть интегральная теплота смешения q. 
Касательная 3 согласно (4.16) отбивает на соответствующих осях ор-
динат значения парциальной мольной энтальпии компонентов 1 и 2. 

i

N

2

p, T

b
1

3

q1

iμ1

iμ2

q1

q

i
o

μ1

i
o
μ2

 

Рис. 4.2. 
 

Разность между каждой из них и соответствующей величиной o

ji  для 

чистого компонента согласно (4.19) определяет дифференциальную 
теплоту смешения j-го компонента. Связь интегральной и дифферен-
циальных теплот смешения даёт соотношение (4.18). Значения инте-
гральной теплоты смешения некоторых веществ с водой представле-
ны в табл. 4.1 

Для парциальных величин справедливы все дифференциальные 
уравнения термодинамики, если в них экстенсивные величины (не р и 
не Т!) заменить на соответствующие парциальные. Рассмотрим, 
например, уравнение (1.17) для определенной массы смеси 
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Считая, что количество вещества определяется числом молей ком-
понентов, продифференцируем  
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В результате получим вполне аналогичное (1.17) соотношение 
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.    (4.20) 

Таблица 4.1. 
Интегральные теплоты смешения некоторых веществ с водой, 

кДж на 1 кмоль растворенного вещества 

 
 
В некоторых случаях смесь реальных газов хорошо подчиняется 

закону Амага (4.10) во всем интервале давлений от нуля до р. Такие 
смеси называют идеальными. Их калорические свойства вычисляют-
ся как для идеально газовых смесей, но закон Дальтона для них в 
общем случае не применим, так как индивидуальные компоненты 
(или часть из них) не следуют ТУС идеального газа. Отсутствие избы-
точного объема объясняется взаимной компенсацией изменений 
объемов компонент относительно идеально-газового. При этом пар-
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циальный мольный объём компонента равен мольному объёму соот-
ветствующего чистого вещества. 

Важнейшим вопросом при построении ТУС смеси реальных газов 
является определение правил комбинирования свойств чистых ком-
понентов, представленных для каждой из них соответствующей кон-
стантой в "индивидуальном" ТУС. Для уравнения Редлиха-Квонга и 
Бенедикта-Вебба-Рубина такие правила приведены, например, в 
учебнике Э.Э. Шпильрайна [1] и справочнике Р. Рида [4].  

Наиболее теоретически обоснованным для газов является урав-
нение Боголюбова-Майера (3.7а), которое для смеси может быть за-
писано в виде  

...ρ)T(Cρ)T(B1Z 2   

с температурными коэффициентами  

k

n

1j

n

1i
jiijk

n
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n
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n

1i
jiij NNNCC;NNBB    

   

 .   (4.21) 

Температурный коэффициент «В» учитывает парные взаимодей-
ствия между молекулами, коэффициент «С» - взаимодействия между 
тремя молекулами. Для бинарной смеси из (4.11) следует 

2
2222112

2
111 NВNNВ2NВВ   

3
2222

2
211222

2
1112

3
1111 NCNNC3NNC3NCC  . 

Коэффициенты Вjj, Сjjj, берутся для соответствующих чистых компо-
нентов. В случае разреженных газов можно ограничиться только ко-
эффициентом В. 

Для бинарной смеси используется также уравнение состояния 
Кричевского-Казарновского: 

12212211 ppNN)T(aN)T,v(pN)T,v(pp  . (4.22) 

Здесь р1 и р2 – давления чистых компонентов, вычисленные на осно-
ве их ТУС при одинаковых v и T; а(Т) – температурная функция, 
определяемая для данной бинарной смеси по опытным данным. 

Часто для оценки свойств смеси используется метод термодина-
мического подобия. Смесь рассматривается как некое чистое веще-
ство со своими псевдокритическими свойствами. Различие подходов 
связано с вычислением этих псевдокритических свойств. Для смесей 
ряда углеводородов хорошие результаты дают простые формулы 

   крjjкр TNT  ;    крjjкр pNp  .   (4.23) 

На основе этих критических параметров определяются приведенные 
давление и температура, которые используются для нахождения ко-
эффициента сжимаемости, например, по диаграмме рис. 3.21.  
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В уравнениях, где используется фактор ацентричности ω, напри-
мер, в уравнении (3.8), псевдокритические свойства вычисляются как  
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
n
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крjμj

n

1j
крjj

крμкр

n

1j
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TRp;NTT ; 

j

n

1j
jN 



      (4.24) 

Метод термодинамического подобия применительно к смесям еще 
менее точен, чем для чистых веществ. Для смеси реальных газов он 
может использоваться только вдали от критических свойств и линии 
насыщения. 

 
4.4. Жидкие и твердые смеси (растворы) 

 
Растворимость - способность одного вещества смешиваться с 

другими на молекулярном уровне. Газы, как правило, обладают не-
ограниченной растворимостью. Жидкие и твердые смеси характери-
зуются значительно большими силами межмолекулярного взаимо-
действия и возможность смешения веществ с образованием раство-
ров ограничена. Есть практически нерастворимые вещества, которые 
при смешении образуют дисперсные (гетерогенные) системы. Это 
либо эмульсии - смеси жидких фаз, либо суспензии, когда дисперги-
рованная частица твердая. 

Большинство веществ в той или иной мере растворимы друг в 
друге. Обычно компонент, содержащийся в растворе в большем ко-
личестве, называют растворителем, а в меньшем - растворенным 
веществом. В жидких растворах растворенными веществами всегда 
называют компоненты, которые при температуре и давлении раство-
ра в чистом виде находятся в другом агрегатном состоянии (газооб-
разном или твердом). 

Насыщенным раствором называют такой, который при данных па-
раметрах имеет максимально возможную концентрацию растворен-
ного вещества. При ее превышении раствор становится пересыщен-
ным (метастабильным) и может происходить выпадение растворен-
ного вещества в чистом виде. 

Избыточные функции для растворов достаточно велики и могут 
быть одного порядка с основными. Принципиально связь между из-
быточными функциями может быть описана уравнениями (4.14). Но 
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эти соотношения предполагают интегрирование от состояния иде-
ально-газовой смеси и практически для растворов не применимы, так 
как при изотермическом переходе к параметрам раствора неизбежен 
переход через кривую фазового равновесия, на которой, как показано 
в разделе 5, скачкообразно меняется состав смеси. 

Нулевым приближением для растворов является идеальный рас-
твор, у которого избыточный объем равен нулю для всех давлений, 
начиная от давления насыщения. Избыточные функции в общем 
случае зависят не только от набора компонентов, но и от их концен-
трации в растворе. Для идеального раствора эти функции равны ну-
лю, а энтропия смешения определяется соотношением (4.12). 

В отличие от газовых смесей свойства компонентов при парамет-
рах раствора (р,Т) не всегда совпадают с их равновесными свой-
ствами, когда они находятся в чистом виде. Например, при растворе-
нии в воде кристалла соли её молекулы находятся там не в состоя-
нии твердой фазы, как для чистого вещества, а как бы в жидком со-
стоянии с соответствующей этой фазе подвижностью. Поэтому свой-
ства компонентов в жидких или твердых растворах определяются для 
того агрегатного состояния, которое соответствует данному раствору, 
а при описании свойств растворов сохраняют форму (4.15). 
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ГЛАВА 5 
 

ФАЗОВОЕ РАВНОВЕСИЕ МНОГОКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМ 
 

5.1. Общие условия фазового равновесия многокомпонентных 
систем 

 
Общие условия равновесия не зависят от структуры системы и 

были определены соотношениями (1.23), (1.24). Для системы при 
p,Т=const в соответствии с (1.24d) изобарно-изотермический потен-
циал должен быть минимальным, т.е. 

0d  ; 0d2  . 
Для смеси из n компонентов и m фаз 
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где j  - парциальный мольный потенциал j-ого компонента в k -ой 

фазе. Дифференцируя полученное соотношение с учетом уравнения 
Гиббса-Дюгема (4.17) и условия (1.24d), получим 
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  (5.а) 

Ввиду отсутствия химических реакций количество каждого компо-
нента в системе не меняется. Полагая одинаковой молекулярную 
массу каждого компонента в различных фазах, закон сохранения 
массы компонента запишем в виде 





m

1k

)k(
i 0dM .       (5.б). 

Условие (5.б) накладывает только одно ограничение на изменение 
количества каждого компонента в фазах. В остальном соответствую-
щие дифференциалы независимы. Поэтому равенство (5.а) может 
быть выполнено только в случае, когда химические потенциалы j-го 
компонента во всех фазах одинаковы: 

)m(
j

)3(
j

)2(
j

)1(
j

...  .    (5.1) 
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Это и есть условие равновесия многокомпонентной многофазной си-
стемы. 

Если рассматривать каждую из m фаз независимо друг от друга, 
но при одинаковых р и Т, то для описания их состояния требуется 
(2+m(n-1))  параметров. Условия (5.1), записанные для всех n компо-
нентов дают n (m -1) уравнений. В результате число степеней свобо-
ды системы из n компонентов и m фаз 

     nm2n1m1nm2  . 

Этот вывод обосновывает правило фаз Гиббса (1.1). Так как мини-
мальное число степеней свободы равно нулю, то максимально воз-
можное число равновесно сосуществующих фаз в системе на две 
единице больше числа компонентов. 

 
5.2. Летучесть и её свойства 

 
Условие равновесия (5.1) записано через калорические парамет-

ры, поэтому его использование достаточно неудобно из-за наличия 
энтропийного члена и возможной неопределенности при выборе 
начала отсчета энтальпии и энтропии компонентов. В то же время 
при термодинамическом равновесии в любой системе температуры 
её частей, в том числе фаз, всегда одинаковы, т.е. переход в данное 
состояние можно рассматривать как изотермический процесс от про-
извольного (но при той же температуре) начального состояния. Инте-
грирование вдоль изолинии значительно упрощает процедуру расчё-
та любого параметра состояния, в том числе и химического потенци-
ала. Например, химический потенциал при произвольном давлении с 
учётом соотношения (2.2) можно определить как  


p

p
0

0

vdp)T,p()T,p( , 

а для идеального газа 

00 p/pln)T,p()T,p(  . 

Указанные посылки привели к введению в термодинамику раство-
ров понятия летучесть. Для обоснования летучести рассмотрим 
условия равновесия фаз чистого вещества (2.4) 

;)2()1(   ;TTT )2()1(   .PPP )2()1(   

Если начальное давление на изотерме взять достаточно малым, то 
вещество будет находиться в идеально-газовом состоянии, и началь-
ные химические потенциалы фаз одинаковы. Тогда вместо равенства 
химических потенциалов насыщенных фаз можно записать 
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или с учётом (2.2) 
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В случае идеального газа, где 
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Уравнение (5.2) дает связь  с р для идеального газа, имеет про-

стой вид, где отсутствуют приведенные для   недостатки. Чтобы со-

хранить такие преимущества для реальных веществ Г. Льюис ввел 
понятие летучесть (фугитивность) f такое, что для любого чистого 
вещества 
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или в дифференциальной форме  
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flndRTd TT  . 

Из сопоставления соотношений (5.2) и (5.3) сразу следует, что лету-
честь идеального газа равна его давлению, т.е. 

p)T,p(f г.ид  ; или p)T,p(flim
0p




   (5.5) 

Соответственно размерности летучести и давления одинаковы. 
Для j-го компонента смеси из (5.4) с учётом замечаний при выводе 

соотношения (4.20) следует 
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Любое изотермическое изменение химического потенциала компо-
нента может быть определено через летучести соотношением 

)T(f

)T(f
nTRφφ/φΔ

)1(j

)2(j
j

_

)1(j

_

)2(j
2
1jT

_

 ,  (5.6) 

где fj(1), fj(2) - летучести j-ого компонента в состояниях один и два, от-
личающихся в общем случае давлениями и концентрациями. Этими 
состояниями, в частности, могут быть соответствующие фазы много-
компонентной системы или чистого j-ого компонента. Тогда без огра-
ничения общности вместо равенства (5.1) химических потенциалов j-
ого компонента в каждой фазе можно записать равенство его летуче-
сти в этих фазах. 

)n(
j

)3(
j

)2(
j

)1(
j

f...fff      (5.1a) 

Если в соотношении (5.6) состояние 1 отвечает чистому j-му ком-
поненту, то для одного моля 
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Отсюда следует, что логарифм летучести является такой же парци-
альной величиной, как и химический потенциал, и для него примени-
мо уравнение Гиббса-Дюгема (4.17), которое в этом случае имеет вид 
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Зависимость летучести от давления следует из первой части (5.в) 
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Для определения температурной зависимости летучести, рассматри-
вая в уравнении (5.6) состояние 2 как состояние при р*→0, получим 

RT

)T,p()T,p(

)T,p(f

)T,p(f
ln

** 
  

и после дифференцирования по температуре при постоянном давле-
нии с учётом (5.5) для летучести f(p*,T) 
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Используя (2.1) и то обстоятельство, что из тождества (1.8а) при по-
стоянном давлении следует 
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окончательно получим 

2
0

p RT

)T,p(i)T(i

T

nf 













.    (5.9а) 

Здесь первый член числителя – энтальпия вещества в идеально-
газовом состоянии, которое соответствует условию р*→0. 

Без каких-либо ограничений подобные преобразования при усло-
вии, что в соотношении (5.6) состояние 1 отвечает чистому компонен-
ту, дают для j-го компонента смеси вполне аналогичное соотношение 
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Здесь первый член числителя – энтальпия вещества чистого компо-
нента в агрегатном состоянии смеси. 
 

5.3. Вычисление летучести вещества 
 

5.3.1. Летучесть газа 
 
Летучесть идеального газа (5.5) тождественно равна давлению. 

Для реального газа летучесть определяется соотношением (5.3), ко-
торое можно записать в виде  


p

p

*

*

vdp
RT

1
)T,p(fln)T,p(fln  

Давление р* выбирается малым, чтобы газ в этом состоянии соответ-
ствовал идеальному, где летучесть равна давлению. Тогда после до-

бавления и вычитания в подинтегральной функции vид. г=RT/p и со-

ответствующих преобразований получим 
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Таким образом, летучесть газа отклоняется от давления в той мере, в 
какой отклоняется от идеально-газового его объём. Отношение лету-
чести к давлению 

p/f       (5.11) 

называют коэффициентом летучести. 
Для вычисления летучести реального газа необходимо адекват-

ное ТУС, допускающее интегрирование в соответствии с (5.10). Ре-
зультаты такого вычисления, представленные в форме логарифма 
коэффициента летучести, содержатся, например, в справочнике Р. 
Рида [4]. Для углекислого газа, кислорода и водорода коэффициенты 
летучести приведены в табл. 5.1. 

Таблица 5.1 
Летучести некоторых газов f·10-5 Па 

p·10-5 
Па 

CO2 (Т=333 К) O2 (Т=273 К) H2 (Т=198 К) 

f  f  f  

25 23,2 0,928 - - 25,4 1,055 

50 42,8 0,856 48,0 0,960 - - 

100 70,4 0,704 92,5 0,925 107,3 1,073 

200 91,0 0,465 174,0 0,870 232,5 1,162 

300 112,0 0,373 - - 380,0 1,266 

 
Отличие газа от идеального характеризует также коэффициент 

сжимаемости (3.6).  Можно показать, что в случае слабонеидеально-
го, для которого достаточно использовать только второй вириальный 
коэффициент в ТУС (3.7а), коэффициенты летучести и сжимаемости 
примерно одинаковы, т.е. z . 

 
5.3.2. Летучесть жидкости и твердого тела. 

 
Стабильное конденсированное (жидкость или твёрдая фаза) со-

стояние реализуется при давлениях, превышающих соответствую-
щее давление насыщения. Поэтому расчёт летучести на основе со-
отношения (5.3) следует начинать именно от этого давления. В со-
стоянии насыщения для сосуществующих фаз выполняется условие 
(5.1а), которое в случае равновесия жидкость-пар чистого вещества 
имеет вид 

)T,p(f)T,p(f ннvннl  . 
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Тогда из соотношения (5.3) для несжимаемой жидкости на изотерме 
Т=ТL (рис.5.1) 
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и летучесть жидкости в точке L 
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Для широкого круга задач vl vv   и  

нvнl p)T(f)T,p(f  . 

Объединяя последние соотношения, можно записать 
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Таким образом, летучесть жидкости определяется значением летуче-
сти сухого насыщенного пара при данной температуре, т.е. может 
быть гораздо меньше давления этой жидкости при данной темпера-
туре (табл. 5.2). Формула (5.12) объясняет происхождение термина 
летучести. Летучесть жидкости определяется давлением насыщенно-
го пара, образующегося ("вылетающего") из неё.  



 129 

Таблица 5.2 
Летучесть воды, кПа 
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0,1 3,063 6,746 11,951  50 4,413 8,879 16,791 

10 3,296 6,702 12,791  60 4,743 9,521 17,961 

20 3,618 7,193 13,697  80 5,476 10,936 20,536 

30 3,547 7,719 14,664  100 6,317 12,550 23,458 

40 4,103 8,279 15,695      

 
Летучесть твердого тела на линии сублимации при температуре 

ниже тройной точки равна летучести сухого насыщенного пара этого 
тела. При других давлениях (точка S1 на рис.5.1) аналогично преды-
дущему получим 

)T(p)T(f

RT

)pp(v
exp)T(f)T,p(f

нvн

нs
vнs








 


,  при Т≤Ттр (5.13) 

т.е. летучесть твердых тел при данной температуре близка давлению 
насыщения на линии сублимации (рsv на рис. 5.1). 

Летучесть твердого тела при температуре выше тройной точки 
(точка S2 на рис.5.1) определяется по летучести жидкости на линии 
плавления (при давлении рsl) с поправками, полученными на основе 
аналогичных предыдущим рассуждений 

  




 


RT

)pp(v
expT,pf)T,p(f ses

sees   при ТТтр   (5.14) 

Таким образом, летучесть вещества в различных агрегатных со-
стояниях в конечном счете выражается через летучесть пара, по 
крайней мере, при докритических температурах. 

 
5.3.3. Летучесть и активность компонента смеси. 

 
Изотермическое изменение летучести компонента можно опреде-

лить, интегрируя соотношение (5.8). В этом случае 
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
P

P

iμ
μ

1
*

jn21j
*

dpv
TR

1
,...)M,T,P(fln)M,...,M,M,T,P(fln . 

Для газовой смеси в качестве нижнего предела используют такое ма-
лое давление, при котором смесь является идеально-газовой. Тогда 
летучесть j-го компонента в этом состоянии равна его парциальному 
давлению р*·Nj . Далее по аналогии с разделом 5.3.1, добавляя и вы-
читая в подинтегральной функции vμид.г после соответствующих пре-
образований получим 

 






P

0P
г.ид.μjμ

μ

jn21j

*

dpvv
TR

1

)NPln()M,...,M,M,T,P(fln

.   (5.15) 

Для смеси, подчиняющейся закону Амага (4.10), как отмечено в 
разделе 4.3, парциальный мольный объём компонента равен его 
мольному объёму в состоянии чистого вещества 

o
jμjμ vv   

и вычисление летучести компонента упрощается. После логарифми-
рования произведения в правой части (5.15) с учётом (5.10) получим 

j
o
jn21j Nln)T,P(fln)M,...,M,M,T,P(fln   

и далее 

j
o
jn21j N)T,P(f)M,...,M,M,T,P(f  . 

Это выражение закона Рауля, который в общем виде при произволь-
ном агрегатном состоянии системы можно записать как 

j
)k(0

j1n21
)k(

j N)T,p(f)N...N,N,T,p(f  .    (5.16)  

Здесь верхний индекс подчёркивает, что летучести компонента в 
смеси и как чистого вещества должны вычисляться в одинаковом аг-
регатном состоянии. Смеси и растворы, подчиняющиеся закону Рау-
ля в интервале давлений от 0 до р, называются идеальными. С учё-
том приведенного вывода (5.16) можно также сказать, что для иде-
альных смесей справедлив закон Амага. 

Добавляя и вычитая в подинтегральной функции (5.15) 
o

j
v


 после 

преобразований, аналогичных использованным при выводе (5.16), 
получим соотношение 
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 dp)vv(
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]N)T,p(fln)M,...M,T,p(fln o
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_

jj
0
jn1j 



 ,    (5.17) 

которое может использоваться для различных агрегатных состояний 
смеси. Первое слагаемое правой части отвечает закону Рауля, вто-
рое учитывает неидеальность раствора. Если концентрация j-го ком-
понента стремится к единице, то подинтегральная функция в (5.17) 
стремится к нулю и для этого компонента в реальной смеси справед-
лив закон Рауля (5.16). 

Для сохранения формы представления (5.16) при любых концен-
трациях реального раствора ввели понятие активность компонента 

)T,p(f

)N...N,T,p(f
)N...N,N,T,p(a

)k(0
j

1n1
)k(

j
1n21j


  ,   (5.18) 

которая в идеальном растворе в точности равна мольной доле Nj. 
Отношение 

j

1n1j
1n21j N

)N...N,T,p(a
)N...N,N,T,p(


   

называется коэффициентом активности j-го компонента. По смыслу 
эта величина близка рассмотренному для чистого вещества коэффи-
циенту летучести (5.10) и поэтому обозначена тем же символом. 

С учётом (5.7) и (5.9) из формулы (5.18) следует, что для лога-
рифма активности также справедливо уравнение Гиббса-Дюгема 

0alndN j
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1j
j 



     (5.7а) 

и соотношение 
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.   (5.9b) 

Числитель (5.9b) представляет собой избыточную энтальпию j-го 
компонента, взятую со знаком минус. 

Кроме того, с учетом (5.18) из (5.8) получим зависимость активно-
сти от давления 

2
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.  (5.8а) 
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Здесь числитель представляет собой избыточный мольный объем j-
го компонента. В обоих соотношениях производные берутся при по-
стоянном составе смеси. 

В уравнении (5.15) и полученном из него (5.17) невозможно непо-
средственное вычисление летучести компонента, концентрация кото-
рого стремится к нулю. Для преодоления этого недостатка преобра-
зуем (5.15) к виду  

 





P

0P
г.ид.μjμ

μj

1n21j

*

dpvv
TR

1
Pln
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)N,...,N,N,T,P(f
ln   (5.г) 

Правая часть (5.г) зависит от давления и температуры, и имеет ко-
нечное значение при любой концентрации j-го компонента. Это зна-
чение при стремящейся к нулю концентрации есть логарифм коэф-
фициента Генри этого компонента в данном растворе 

j

1n21j

0N
j

N

)N,...,N,N,T,P(f
lim)T,P(K

j




 .   (5.19) 

Коэффициент Генри не является свойством только растворяемого 

компонента, так как его парциальный мольный объём jv  (4.16) мо-

жет меняться при других растворителях и другой номенклатуре ком-
понент (см. подраздел 4.3). В силу (5.19) зависимость коэффициента 
Генри от давления совпадает с (5.8) для летучести, т.е. 

TR
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
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
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







 .   (5.8а) 

Растворы с малой долей растворённого компонента называются 
разбавленными растворами. Зачастую к ним можно отнести растворы 
газов в жидкости и гомогенную часть практически несмешивающихся 
жидкостей, например, воды и масла. Для разбавленных растворов 
справедливо соотношение (5.19), которое преобразованное к виду 

)T,P(KN)N,...,N,N,T,P(f jj1n21j   (5.19а) 

называют законом Генри. Доля растворителя в такой системе близка 
к единице и для расчёта его летучести может использоваться закон 
Рауля (5.16). Выражение для расчёта коэффициента Генри следует 
из соотношений (5.г) и (5.19) 

 



P

0P
г.ид.μjμ

μ
j

*

dpvv
TR

1
Pln)T,p(Kln .  (5.20) 

Для реального бинарного раствора геометрическую интерпрета-
цию коэффициента Генри и закона Рауля даёт рис. 5.2. Здесь N обо-
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значает мольную долю второго компонента, линиями 1 и 2 представ-
лены истинные летучести соответствующих компонентов, пунктирные 
прямые 3 и 4 дают их значение для идеального раствора. При кон-
центрации одного из компонентов близкой к единице, для этого ком-
понента в растворе справедлив закон Рауля (5.16).  
Его летучесть при 1jN  приближается к пунктирной прямой закона 

Рауля, которая является касательной к графику истинной летучести 
компонента. Когда доля компонента 0jN  значение производной ле-

тучести по его концентрации определяется коэффициентом Генри 
(5.19). Поэтому касательная к графику летучести соответствующего 
компонента при стремлении его концентрации к нулю отбивает на 
противоположной оси ординат отрезок, равный значению коэффици-
ента Генри (см. рис. 5.2). 

 

f1,f2

N

f
o

1(p,T)
T2пл

2

p, T

1
4

3

f
o

2(p,T)

к2(p,T)

к1(p,T)

Рис. 5.2 
 

Таким образом, для реальных разбавленных растворов летучести 
компонент определяются законами Рауля и Генри. При других кон-
центрациях компонентов для вычисления летучести необходимо ис-
пользовать соответствующие базовые соотношения, например, 
(5.17). 
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5.3.4. Летучесть и устойчивость фазового равновесия 
многокомпонентных систем 

 
Для дальнейшего использования представляет интерес выразить 

условия устойчивости состояний многокомпонентной изобарной изо-
термической системы по отношению к возможному перераспределе-
нию компонентов. В состоянии равновесия такой системы должно 
выполняться условие (1.24d) минимума энергии Гиббса, а для его 
устойчивости любые флуктуации должны приводить только к увели-
чению этой энергии. 

Рассмотрим случай бинарного раствора, состоящего из М1 молей 
первого и М2 молей второго компонента. Их химические потенциалы, 
соответственно, φ1 и φ2, мольная доля второго компонента N. Разде-
лим систему на две произвольные части с числом молей МI и MII и 
рассмотрим её изменения из-за возмущения, вызвавшего переход 
ΔМ1 молей первого компонента из части I в часть II. Так как количе-
ство компонента неизменно, изменение энергии Гиббса системы 

1
I
1

II
1 M)(  . 

Для устойчивости равновесия ΔФ должно быть больше нуля, что вы-
полняется при условии 
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Аналогичные преобразования для второго компонента дают  
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Объединяя и обобщая условия устойчивости однородной много-
компонентной изобарной изотермической системы по отношению к 
возможному перераспределению компонентов, запишем 

0
M

jkM,T,pj

j






















;    0
N T,p

1 











;   0

N T,p

2 











,  (5.21) 

где N - мольная доля второго компонента в бинарном растворе. 
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Если рассмотреть соотношение (5.6) для случая изобарно-
изотермического изменения химического потенциала вследствие ма-
лого изменения количества одного из компонентов, то 
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С его использованием условия устойчивости (5.21) выражаются через 
летучести как 
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В устойчивом состоянии смеси увеличение концентрации компонента 
должно сопровождаться ростом его летучести. 
 

5.4. Растворимость 
 
Растворимостью называют не только способность одного веще-

ства смешиваться с другими на молекулярном уровне (см. подраздел 
4.4). Этим же термином характеризуют и предельную концентрацию 

pN  растворяемого вещества. С точки зрения термодинамики для ре-
ализации равновесия между растворяемым веществом и его раство-
ром должно выполняться условие равенства химических потенциалов 
(или летучестей) растворяемого вещества в фазах, т.е. вещество 
должно быть хотя бы в малой степени растворимо в другом веще-
стве. 

Рассмотрим случай, когда одна из фаз практически чистое веще-
ство, а другая - раствор этого вещества. Вещество, присутствующее в 
обеих фазах, называют растворяемым веществом, только в одной - 
растворителем. Далее верхние индексы (1) и (2) отмечают параметры 
в агрегатном состоянии растворителя и чистого растворяемого веще-
ства, соответственно. Нижние индексы характеризуют компоненты: 1 
– растворитель, 2 – растворяемое вещество. 

Число независимых параметров, характеризующих раствори-
мость, определяется правилом фаз Гиббса (1.1) и для рассматрива-
емой системы равно 2. Таким образом, следует искать зависимость 

 T)(P,N N pp  . 

Конкретный её вид определяется составом и агрегатным состоянием 
раствора и растворяемого вещества. Общее условие фазового рав-
новесия (5.1а) для растворяемого компонента записывается как 
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)N,T,p(f)N,T,p(f )2()2(
2

p)1(
2  .      (5.д) 

Здесь и далее для бинарного раствора используемая без нижнего 
индекса мольная доля относится ко второму (растворяемому) компо-
ненту. Для рассматриваемых в разделе 5.4 систем N(2) близка к еди-
нице. Поэтому летучесть растворяемого компонента в фазе (2) можно 
рассчитать, используя закон Рауля 

)2()2(o
2

)2()2(
2 N)T,p(f)N,T,p(f  .   (5.е) 

В случае растворения твёрдого тела в жидкости N(2) считается равной 
единице, и правая часть (5.д) есть летучесть чистого растворяемого 
вещества. 

Прежде чем рассматривать частные случаи растворимости, опре-
делим её зависимость от температуры и давления, а также общие 
подходы к вычислению летучести растворяемого компонента в рас-
творителе. Чтобы в явном виде определить температурную зависи-
мость растворимости подставим (5.е) в (5.д) и, прологарифмировав, 
получим 
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Дифференцируя это соотношение по температуре, имеем  
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Пренебрегая отличием N(2) от единицы и разрешая уравнение (5.ж) 
относительно производной от растворимости с учётом (5.9а) и (5.9) 
получим выражение 
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которое, с учётом соотношения (4.19) для избыточной энтальпии вто-
рого компонента в растворе и предположения равенства в чистом ви-
де разности его энтальпий в фазах (1) и (2) соответствующей теплоте 
фазового перехода, 
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Уравнение (5.22) легко интегрируется для идеального раствора. В 

этом случае летучесть 
)1(

2
f  определяется законом Рауля (5.16) и 
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С учётом равенства нулю избыточной энтальпии и полагая постоян-
ной теплоту фазового перехода, получим соотношение 

)p(
TR

Nln
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





     (5.23) 

для расчёта так называемой идеальной растворимости. Термин 
"идеальная растворимость" не означает предельную растворимость, 
а связан только с обозначением модели раствора, принятой при вы-
воде формулы (5.23). 

Характер температурной зависимости идеальной растворимости 
определяется знаком теплоты фазового перехода. При растворении 

газа в жидкости 02   и с ростом температуры идеальная раство-

римость падает, а производная (5.22) меньше нуля. В случае раство-
рения твёрдого тела в жидкости – наоборот. 

Для реальных растворов температурная зависимость раствори-
мости (5.22) может отличаться от идеальной не только величиной, но 
и знаком. В соответствии с (5.21а) знаменатель правой части уравне-
ния (5.22) положителен, и знак производной определяется числите-
лем. Растворимость газа в жидкости с ростом температуры может 
увеличиваться только в случае, когда избыточная энтальпия положи-

тельна и больше теплоты парообразования 2 . Это, в частности, 

реализуется при растворении инертных газов в жидких щелочных ме-
таллах. 

При положительной, но меньшей чем теплота парообразования 
избыточной энтальпии, растворимость газа с ростом температуры 
убывает медленнее идеальной. В случае отрицательной избыточной 
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энтальпии температурная зависимость растворимости газа выражена 
сильнее, чем для идеального раствора. 

Идеальность растворов газа в жидкости практически не реализу-
ется. В то же время модель идеального раствора твёрдого тела в 
жидкости значительно более приемлема, так как у этих сред суще-
ственно меньше различие в межмолекулярных силах.  

 
5.4.1. Растворимость газа в жидкости 

 
В соответствии с принятыми выше условиями при равновесии 

концентрация паров растворителя 1 в газовой фазе (2) (рис. 5.3) ма-
ла и летучесть газа в фазе (2) определяется соотношением (5.е). Ос-
новные трудности при определении растворимости связаны с расчё-
том левой части (5.д), т.е. летучести газа (как вещества), растворён-
ного в жидкости.  

 

N

(2)
p, T

1+2

(1)
 

Рис.5.3  
 

Наиболее просто задача решается в предположении, что раство-
ряемый газ и жидкий раствор идеальны. Для идеально-газовой смеси 
правая часть (5.е) равна парциальному давлению газа р2, а летучесть 
в левой части (5.д) вычисляется с использованием закона Рауля для 
жидкого состояния компонента 2 как 

p)l(0
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С учётом (5.12) летучесть чистого компонента 
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Подставляя это выражение в предыдущее соотношение с использо-
ванием (5.д) получим соотношение 
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для расчёта идеальной растворимости газа в жидкости. В большин-
стве случаев температура раствора выше критической температуры 
растворяемого газа и давление насыщения рн2 определяют путём со-
ответствующей экстраполяции кривой парообразования, например, в 
координатах "lnp – 1/T". 

Соотношение (5.24) имеет простой вид, идеальная растворимость 
не зависит от рода растворителя. Однако идеальность растворов га-
за в жидкости зачастую не выполняется, даёт определённую погреш-
ность и экстраполяция кривой парообразования. В то же время рас-
творимость газа в жидкости достаточно мала (табл. 5.3). 

Всё это предопределило более широкое использование для таких 
систем модели разбавленного раствора, когда летучесть растворён-
ного газа вычисляется с использованием коэффициента Генри как 

p
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Тогда из (5.д) и (5.е) с учётом того, что при умеренных давлениях ле-
тучесть газа близка давлению, получим 
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В отличие от (5.21) формула (5.22) позволяет учесть нелинейность 
зависимости растворимости от давления растворяемого газа над 
раствором, что наблюдается в опытах. 

Для конкретизации зависимости растворимости газа в жидкости от 
давления, проинтегрировав соотношение (5.8а), получим 


p

p
2μ

μ
1н22

1н

dpv
TR

1
)Т,p(Kln)T,p(Kln  

Поскольку речь идёт о жидкой фазе, то нижним пределом интегриро-
вания является давление насыщения рн1(Т) растворителя. Подстав-
ляя коэффициент Генри, определённый из (5.25), получим 
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Так как соотношение (5.26) используется при высоких давлениях, до-
пущение о равенстве летучести газа давлению неправомерно. 

 
Таблица 5.3 

Растворимость газов в жидкостях при р=105 Па, T=293 К 

Растворитель 
Np·104 

He H2 Ne N2 CO O2 Ar CO2 N2O NH3
* 

Амилацетат - 4,6 - 9,4 13 - - 270 312 - 

Анилин 0,14 1,2 0,24 1,1 1,9 - 2,1 - - - 

Ацетон 0,92 2,9 1,42 5,3 7,8 8,4 8,5 209 - - 

Бензол 0,66 2,5 0,99 4,3 6,5 8,1 7,9 91 - - 

Вода 0,07 0,15 0,09 0,11 0,19 0,17 0,28 7 - 4810 

Метиловый спирт 0,55 1,5 0,78 2,8 3,0 - 4,6 71 53 4390 

Метилацетат - 2,9 - 5,8 8,3 8,9 - - - - 

Нитробензол 0,16 1,5 0,27 1,2 3,9 - 2,4 113 - - 

Сероуглерод 0,27 0,84 0,44 1,7 2,0 - 4,7 22 - - 

Толуол 0,79 3,7 1,2 5,4 7,7 - 9,4 107 - 26 

Хлорбензол 0,51 2,0 0,82 3,6 6,3 7,9 6,9 93 - - 

Хлороформ - - - 4,3 6,3 - - 128 - - 

Циклогексан 1,12 - 1,64 7,2 - - 14,0 - - - 

Четыреххлористый 
углерод 

- 3,2 - 3,3 8,6 12,1 14,0 100 - - 

Этилацетат - 3,2 - 6,8 9,9 7,1 - - - - 

Этиловый спирт 0,76 2,1 1,06 4,0 4,5 - 6,4 70 73 3980 

Этиловый эфир 1,87 6,05 3,37 12,3 16,9 19,5 25,9 - - 790 

Идеальная раство-
римость 

- - 1,7 10 11 16 24 178 202 2380 

*  для аммиака растворимость приведена при 273 К 

 

Парциальный мольный объём 2v  соответствует жидкому состо-

янию растворяемого компонента 2 и его зависимостью от давления 
можно пренебречь. Используя вторую часть (5.26), получим 
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,  (5.27) 

т.е. линейную зависимость от давления, правомерность которой под-
тверждается опытными данными по растворимости водорода в жид-
ком аммиаке (рис. 5.4). Соотношение (5.27) позволяет определить 

парциальный мольный объём 2v  и температурную функцию 

К2(рн1,Т) на основе экспериментальных данных по растворимости газа 
в жидкости. 
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Рис. 5.4 

 
Преобразуя уравнение (5.27), можно получить зависимость 
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конкретизирующую соотношение (5.25) при высоких давлениях. Од-
нако увеличение растворимости с ростом давления делает неправо-
мерной модель разбавленного раствора и базовое уравнение (5.26), 

которое, строго говоря, справедливо только при )T(pp 1í . Поэто-

му с ростом давления погрешность соотношений (5.25)…(5.27) уве-
личивается. При высоких давлениях их можно рекомендовать, глав-
ным образом, для аппроксимации опытных данных по растворимости, 
для интерполяции и экстраполяции таких данных. Причём входящую 

в уравнения величину 2v  в этом случае следует рассматривать как 

некий эмпирический коэффициент. 
При очень высоких давлениях (сотни МПа) наблюдается максимум 

растворимости газа в жидкости при возрастании давления, что в 
корне противоречит соотношениям (5.25)…(5.27). Этот вопрос рас-
смотрен в [2, с. 121]. Точка экстремума соответствует такому давле-
нию, при котором парциальный мольный объём растворённого в жид-
кости газа равен его мольному объёму как чистого вещества. 

Представление об истинных значениях парциального мольного 
объёма растворённых в различных жидкостях газов даёт табл. 5.4. В 
двух последних строках таблицы даны значения температуры насы-
щения и мольного объёма чистого растворяемого компонента в жид-
ком состоянии. 
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Таблица 5.4 
Парциальные мольные объемы, см3/моль, растворенных газов 

при 298 К и нормальном атмосферном давлении 

Растворитель 

Газ 

H2 N2 CO O2 СH4 С2H2 С2H4 С2H6 СО2 SО2 

Ацетон 38 55 53 48 55 49 58 64 - 68 

Бензол 36 53 52 46 52 51 61 67 - 48 

Вода 26 40 36 31 37 - - - 33 - 

Метилацетат 38 54 53 48 53 49 62 69 - 47 

Метиловый 
спирт 

35 52 51 45 52 - - - 43 - 

Хлорбензол 34 50 46 43 49 50 58 64 - 48 

Четыреххлори-
стый углерод 

38 53 53 45 52 54 61 67 - 54 

Этиловый 
эфир 

50 66 62 56 58 - - - - - 

Температура 
насыщения, К 

20,4 77,4 81,6 90,2 111 189 169 184 
* 

298 
263 

Мольный объ-
ём, см3/моль 

28,5 34,7 35,5 28,2 37,7 42,6 49,3 54,9 
* 

56,7 
- 

*  для углекислого газа параметры взяты при давлении 57,2·105 Па 

 
При определении температурной зависимости растворимости га-

за, преобразуя соотношение (5.ж), можно учесть отличие концентра-
ции N(g) в газовой фазе от единицы. В этом случае 

p/p1N 1н
)2(   

и с учётом уравнения Клапейрона-Клаузиуса (2.3), записанного при 

условии, что 0v/v vl   а паровая фаза компонента 2 идеально-

газовая, получим 
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Здесь ψμ1 теплота парообразования растворителя. 
Дальнейшие преобразования, аналогичные используемым при 

выводе формулы (5.22), дают соотношение 

 
T,p

p)1(
2

2
μ

1μ
)2(

2μ
p)1(

2μ

p

p

Nln/flnTR

ψ)1N/1(ψ)N,T,p(iΔ

T

Nln























.   (5.22а) 
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Здесь ψμ2 теплота парообразования растворяемого вещества (газа). 
Строго говоря, теплоту парообразования второго компонента в чи-
стом виде можно использовать только при докритических его темпе-
ратурах. Однако наблюдаемые корреляции теплоты растворения га-
зов с теплотой фазового перехода свидетельствуют в пользу такого 
использования и при сверхкритических температурах. 

Интегрирование соотношения (5.22а) для идеального раствора 
при нулевой концентрации паров растворителя даёт формулу (5.23). 
В остальных случаях такое интегрирование затруднительно. 

Отметим, что при температуре насыщения чистого растворителя 
растворимость газа во всех случаях равна нулю. Отсутствие такой 
асимптоты в некоторых полученных соотношениях объясняется при-
нятой моделью раствора, предполагающей пренебрежимо малую 
упругость паров растворителя. 

В случае растворения в жидкости газовой смеси отличия от рас-
творимости чистого компонента обусловлены взаимным влиянием 
компонентов как в газовой, так и в жидкой фазах. Если это не учиты-
вать, то растворимость определяют для каждого компонента в от-
дельности, используя формулу (5.22). Причём зависимостью коэф-
фициента Генри от давления можно пренебречь. 

Когда в смеси реальных газов растворимость компонентов мала, 
для каждого из них можно записать соотношение, аналогичное (5.26) 
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а при не зависящем от давления парциальном мольном объёме рас-
творённого компонента 
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где индекс 1 отмечает жидкость  растворитель. 
Если для компонентов газовой смеси справедлив закон Рауля, то 

при известной растворимости 
op
j

N  компонента как чистого (един-

ственного над жидкостью) газа его растворимость в составе смеси 
)g(

j
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j

p
j

NNN  ,     (5.28) 

где 
)g(

j
N  - мольная доля j-го компонента в смеси газов над жидко-

стью. 
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5.4.2. Растворимость твердого тела в жидкости 
 
В рассматриваемом здесь случае компонентом 2 и фазой (2) яв-

ляется твёрдое тело. Следуя введенным выше обозначениям, из 
(5.д) с учётом того, что растворитель (компонент 1) в твёрдой фазе 
отсутствует, получим 

)T,P(f)N,T,P(f
)s(o

2
p)l(

2
    (5.29) 

Обе фазы (жидкая и твердая) близки к несжимаемым. Поэтому в 
первом приближении влиянием давления на равновесие можно пре-
небречь. Тогда: 

)T,P(fN)T(k)N,T,P(f
)s(o

2
p

2
p)l(

2
  

)T(k/)T,P(fN 2
)s(o

2
p       

Это соотношение с практической точки зрения эквивалентно соотно-

шению )T(NN pp  , т.е. не упрощает задачу нахождения темпера-

турной зависимости растворимости. 
Облегчает задачу то, что при малых концентрациях для растворов 

твердых тел в жидкостях более точно выполняется допущение об 
идеальности раствора из-за меньшего различия межмолекулярных 
сил в фазах. Поэтому для таких систем справедлив закон Рауля 
(5.16) и летучесть растворенного вещества 

p)l(o
2

p)l(
2 N)T,P(f)N,T,P(f  . 

Далее с учётом выражений (5.12), (5.13) для летучести фаз чистого 
вещества из (5.29) следует 

)T(P

)T(P

)T,P(f

)T,P(f
N

)l(
2н

)s(
2н

)l(o
2

)s(o
2p  .   (5.30) 

Давление насыщенной жидкости )(

2


нp  при температуре ниже тройной 

точки растворяемого вещества определяется путём экстраполяции 
кривой парообразования (рис. 5.5). Верхним пределом существова-
ния такой системы является температура тройной точки Ттр раство-
ряемого вещества 2. 

Для конкретизации температурной зависимости продифференци-
руем (5.30) с учётом соотношения (2.5), полученного из уравнения 
Клапейрона-Клаузиуса. В результате получим 

;
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
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Рис. 5.5 

 
и при постоянной теплоте плавления компонента 2 sl =const  

C
TR

ψ
Nln

2

slp  . 

Константу «С» определим из условия, что при температуре тройной 
точки растворимость Np=1, так как давления в (5.30) одинаковы. В 
этом случае 

тр2

sl

TR

ψ
C    

и получаем так называемое уравнение Шредера 

ТТR

)ТT(ψ
Nln

2тр2

2тр2slp




 .   (5.31) 

Здесь индексом 2 отмечены индивидуальные константы растворяе-
мого вещества.  

Уравнение (5.31) не учитывает влияние свойств растворителя и 
зачастую даёт неточные результаты. Но оно качественно верно от-
ражает исключительно важные для практики тенденции: 

1)  растворимость увеличивается с ростом температуры; 
2)  при Т=const менее растворимо твердое тело с большей тем-

пературой тройной точки; 
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3)  при одинаковых температурах тройной точки менее раство-
римо твердое тело, теплота плавления которого больше. 
Растворимость большинства твердых тел значительно ниже иде-

альной (5.31), но для представления экспериментальных данных о 

растворимости широко используются координаты pNln  - 
T

1 . Для 

реальных растворов при температуре плавления твердой фазы могут 
образовываться два не смешиваемых жидких слоя. Такое явление 
часто встречается в сильных электролитах. 

Температурная зависимость растворимости твердых тел в жидко-
сти определяется соотношением (5.22). Влияние давления на рас-
творимость можно получить, используя те же приемы, что и при вы-
воде этой зависимости. Логарифмируя и дифференцируя уравнение 
(5.29) по давлению, получим 
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Из этого уравнения с учетом (5.8) следует 
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.   (5.32) 

Определим стоящую в знаменателе (5.32) производную для иде-
ального раствора. В соответствии с законом Рауля: 

     Pl0
2

pl
2

N)T,P(fN,T,Pf  ; 

и после логарифмирования 
     Pl0

2
pl

2
NlnflnN,T,Pfln  . 

Дифференцируя последнее уравнение, получим  
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Таким образом, для идеального раствора твердого тела в жидко-
сти получим 



 147 
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Здесь учтено, что в идеальном растворе 
   l0

μ
l0

μ 22

νν  . Из (5.33) сле-

дует, что растворимость твердого вещества в жидкости уменьшается 
с ростом давления, если увеличивается мольный объем растворяе-
мого вещества при его плавлении. И, наоборот, растворимость твер-
дого вещества в жидкости увеличивается с ростом давления в случае 

   loso

22
v


 . Влияние давления на растворимость некоторых ве-

ществ в воде представлено на рис. 5.6.  

 
Рис. 5.6 

Растворимость при атмосферном давлении принята за единицу.  
 

5.4.3. Растворимость конденсированных тел в газах 
(парах) 

 
При рассмотрении равновесия конденсированной фазы 2 (жидко-

сти или твердого тела) с газом, растворимостью которого в этой фазе 
можно пренебречь, принято считать, что концентрация конденсиро-
ванного вещества в газовой фазе определяется только давлением 
насыщения этого вещества, однозначно зависящим от температуры: 

p

)T(p
N нP  .       (5.34) 
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Здесь общее давление паро-газовой смеси  

gн р)Т(pp   

определяется законом Дальтона (4.4). В этом случае при Т=const с 
ростом общего давления растворимость всегда уменьшается. 

Однако результаты экспериментального исследования раствори-
мости жидкостей и твёрдых тел в сжатых газах не соответствуют 
уравнению (5.34). Это демонстрирует рис. 5.7, где представлена изо-
терма растворимости воды в углекислом газе при температуре 50 ºС.  

 
Рис. 5.7 

Причём в области высоких давлений нет даже качественного согла-
сования. 

Уравнение (5.34) было скорректировано Гиббсом, который учел 
изменения давления насыщения при изменении давления в конден-
сированной фазе из-за роста общего давления. Из условия равнове-
сия (5.д), где нижний индекс 2 отмечает вещество конденсированной 
фазы (2), а верхний индекс(1) относится к паро-газовой фазе, при 
условии N(2)=1 следует  
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Логарифмируя и дифференцируя это уравнение по давлению, и вы-
полняя преобразования, аналогичные процедуре вывода соотноше-
ний (5.32) и (5.33), с учётом (5.8) получим  
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Здесь дополнительно принято условие, что для вещества 2 в паро-
газовой смеси справедлив закон Рауля (5. 16). 
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При интегрировании (5.35) полагают, что в конденсированном со-
стоянии удельный объем не зависит от давления, а для газовой фазы 
конденсированного вещества справедливо уравнение: 

 
TRzpv μ1

g0
μ2

 ,  

где коэффициент сжимаемости берётся для газа (компонент 1). Тогда 
в результате интегрирования 
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Константу интегрирования определим из условия, что при общем 
давлении, равном давлению насыщения вещества конденсированной 
фазы растворимость равна единице. В этом случае 
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и окончательно получим уравнение Гиббса-Дальтона 
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Уравнение (5.36) качественно верно описывает зависимость рас-
творимости твердых и жидких веществ в газах с ростом давления. 

 
5.4.4. Взаимная растворимость веществ, находящихся 

в одинаковом агрегатном состоянии 
 
При анализе растворимости веществ, находящихся в различных 

агрегатных состояниях, в качестве простейшего приближения прини-
малась идеальность образующегося раствора. Учет неидеальности 
приводил к уточнению результата. 

Когда речь идет о взаимной растворимости веществ, находящихся 
в одинаковом агрегатном состоянии, приближение идеального рас-
твора вообще не имеет смысла, ибо вещества будут неограниченно 
растворимы друг в друге. Ограниченная взаимная растворимость в 
этом случае является особенностью только неидеальных растворов. 
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Общим условием фазового равновесия является равенство хими-
ческих потенциалов (5.1) или летучестей (5.1а) j-го компонента во 
всех фазах. Когда этого равенства нет, в соответствии с (1.24d) про-
исходит переход компонента из фазы, где его химический потенциал 
или летучесть выше, в фазу, где они ниже. Этот процесс продолжа-
ется до тех пор, пока потенциалы или летучести не сравняются. 

Такой пример представлен на рис. 5.8 для случая растворения га-
за (компонент 2) в жидкости. Летучесть в газовой фазе представлена 
горизонтальной прямой, летучесть в жидком растворе в соответствии 
с законом Рауля (5.16) наклонной прямой. Когда концентрация рас-
творяемого газа в растворителе мала, его летучесть в газовой фазе 
больше, чем в жидкой и идёт процесс растворения газа в жидкости. 
Летучесть компонента 2 в растворе увеличивается и при определен-
ной концентрации сравнивается с летучестью газа. Это и есть рас-
творимость NP при данных р и Т. 

 
Рис. 5.8 

 
Проведенное рассмотрение позволяет заключить, что идеальная 
растворимость газа в жидкости ограничена из-за различия летучестей 
чистого растворяемого компонента в различных агрегатных состоя-
ниях. Аналогичное положение возникает при растворении твердых 
веществ в жидкости и конденсированной фазы в газе.  

Если растворяемое вещество в чистом виде находится в одинако-
вом агрегатном состоянии с растворителем, то понятие идеального 
раствора теряет смысл. Равновесие в такой системе, когда присут-
ствует в чистом виде растворяемое вещество, достигается только 
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при Np=1 (рис. 5.9). В этом случае говорят, что вещество имеет не-
ограниченную растворимость. 

Взаимная растворимость веществ при одинаковом агрегатном со-
стоянии ограничена только для реальных растворов. Ограниченная 
растворимость у газов встречается только при высоких давлениях 
(сотни МПа), у жидкостей наблюдается достаточно часто, а для твер-
дых тел типична. 

Ограниченная взаимная растворимость сильно сжатых газов, т. е.. 
расслоение газовой смеси при высоких давлениях, была предсказана 
вначале теоретически. И лишь сравнительно недавно это удалось 
подтвердить экспериментально. Например, для смеси азот-аммиак 
расслоение наблюдается только при давлениях выше 200 МПа.  

 
Рис. 5.9 

 
Как уже отмечалось, ограниченная взаимная растворимость жид-

костей встречается достаточно часто. Примером двух жидкостей с 
ограниченной растворимостью могут являться фенол и вода (рис. 
5.10).  

Если, например, при 30°С добавлять постепенно в воду фенол, то 
первые его порции будут полностью растворяться в воде, образуя 
гомогенный раствор вода — фенол. Однако, начиная от массовой 
доли фенола в растворе примерно 0,08, дальнейшее добавление 
фенола к раствору приводит к разделению раствора на две фазы. 
Концентрации их определяются граничными линиями АК и ВК. При 
повышении температуры предельная концентрация фенола, при ко-
торой начинается расслоение раствора на две фазы, будет увеличи-
ваться в соответствии с граничной кривой АК. Качественно то же 
происходит при растворении воды в феноле. 
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Рис. 5.10 

 
Для раствора фенол — вода взаимная растворимость с ростом 

температуры увеличивается. При температуре, соответствующей 
точке К, и при более высоких температурах будет иметь место не-
ограниченная растворимость. Точка К носит название критической 
точки растворения, а температура, соответствующая точке К, — кри-
тической температуры растворения.  

Область, лежащая внутри кривой АКБ, представляет собой зону 
или область несмесимости. Во всей этой области раствор представ-
ляет собой гетерогенную систему, состоящую из двух гомогенных 
фаз, каждая из которых является раствором фенол — вода. Состав 
равновесных фаз при каждой температуре определяется абсциссами 
точек на кривых АК и ВК. Так, например, гетерогенная система в точ-
ке М на рис. 5.10 состоит из двух гомогенных растворов — одного 
раствора из 12% фенола и 88% воды (точка а) и второго раствора из 
63% фенола и 37% воды (точка b). 

Существуют жидкости, взаимная растворимость которых с возрас-
танием температуры уменьшается. Они имеют нижнюю критическую 
температуру растворения. При более высоких температурах имеет 
место ограниченная взаимная растворимость, а при температурах 
меньше критической — неограниченная растворимость. Некоторые 
растворы жидкостей имеют не одну, а две критические температуры 
растворения. Классическим примером такого жидкого раствора явля-
ется раствор никотина в воде (рис. 5.11).  
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Рис. 5.11 

 
Границы области нерастворимости могут быть определены из усло-
вий равенства летучестей реальных компонентов.  
 

5.5. Фазовое равновесие в бинарных растворах 
 

При анализе общих условий фазового равновесия в растворе, по 
мере увеличения числа компонентов в системе в соответствии с (1.1) 
растет возможное число равновесно сосуществующих фаз, а с ним 
увеличивается многообразие фазовых равновесий и сложности при 
описании системы. Поэтому далее будем рассматривать только двух-
компонентные (бинарные) растворы как частный случай многокомпо-
нентных систем. 

Если в бинарной системе равновесно сосуществуют две фазы, то 
в соответствии с правилом фаз Гиббса (1.1) такая система .имеет две 
степени свободы. Это означает, что из четырех величин – давления 
р, температуры Т, мольной доли N(1) второго компонента в фазе 1, 
мольной доли N(2) второго компонента в фазе 2, характеризующих со-
стояние такой системы, лишь две являются независимыми. 

Чтобы не иметь дело с функциями двух переменных, обычно одну 
из произвольно задаваемых величин полагают постоянной, а все ис-
комые величины определяют как функции второй из произвольно вы-
бираемых величин. Всего из четырех исходных величин могут быть 
составлены шесть независимых пар. Все искомые зависимости в не-
явном виде содержатся в условиях фазового равновесия: 
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В соответствии с общими обозначениями верхний индекс отмечает 
фазу, а нижний - компонент системы. Для бинарной смеси с целью 
упрощения обозначений далее мольную долю второго компонента в 
фазе j будем обозначать Nj ( j=l, v, s, 1, 2). Тогда 

2j1j

2j
j

MM

M
N


   N=N2; N1=1-N.   (5.38) 

 
5.5.1. Равновесие жидкость - пар в идеальных растворах 
 
Рассмотрим условие (5.37) для идеального в жидкой и паровой 

фазах, раствора при малых давлениях, когда паровую фазу можно 
считать идеально-газовой смесью. В соответствии с законом Рауля 
(5.16) для идеального раствора: 
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С учетом (5.37), (5.39) и соотношений (5.11), (5.12) для вычисле-
ния летучести чистых компонентов в фазах получим: 

)N1(P)N1)(T(P vlн1
     (5.40) 

vlн2 NPN)T(P       (5.41) 

В (5.40), (5.41) присутствуют все параметры, характеризующие 
равновесное состояние двухфазного, двухкомпонентного идеального 
раствора. Любые две величины могут быть взяты в качестве незави-
симых параметров состояния раствора. Чаще всего в качестве тако-
вых берут давление и концентрацию, а температура присутствует в 
качестве фиксированного параметра. 

Складывая уравнения (5.43) и (5.44), получим 

lннl NPP)N1(P
21
    (5.42) 

Эта зависимость на рис. 5.12 изображена прямой линией, соединяю-
щей соответствующие давления насыщения компонентов. 
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Рис. 5.12 
 

Ввиду идеальности паровой фазы непосредственно из (5.40), (5.41) 
следует  
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Чтобы получить зависимость давления насыщения от концентра-
ции паровой фазы, разделим обе части уравнения (5.40) на ррн1, а 
уравнения (5.42) – на ррн2 и сложим полученные результаты. Полу-
чим уравнение линии конденсации 
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Эту линию можно легко получить путем графических построений, 
смысл которых ясен из рис. 5.12. Из уравнения (5.44)  
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P
2 .      (5.з) 

Такое же условие следует из подобия треугольников OaNl и OANv. 
Это значит, что состоянию «а» жидкой фазы раствора отвечает точка 
«в», характеризующая состояние равновесного с нею пара. Анало-
гично можно построить точки линии конденсации при других давле-
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ниях раствора между 
1нP  и 

2нP .  Линия Р(Nl), прямая для идеального 

раствора, называется линией кипения. 
Выше линии кипения находится область жидкой фазы. Ниже ли-

нии конденсации располагается область паровой фазы. Линия кипе-
ния и конденсации ограничивают двухфазные состояния раствора. В 
области двухфазного состояния, характеризуемого точкой «d», отно-
шение число молей жидкости к числу молей пара равно: 
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Ml+Mv=M; 
MlNl+MvNv=MNd; 

Из (5.40) и (5.41) следует что: 

лll

lл
v

α)N1(N

Nα
N




 ,    (5.45) 

где 

1н

2н

л
P

P
  - относительная летучесть компонента 2. Если л =1 

то двухфазная область в Р,N,- диаграмме при Т=const стягивается в 
горизонтальную линию. Из уравнений (5.40), (5.41) может быть полу-
чена и зависимость T(Nl) и T(Nv) при Р=const (Рис. 5.13). 

 
Рис. 5.13 
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5.5.2. Равновесие жидкость - пар в растворе с нелетучим 
компонентом 

 
Выше был рассмотрен случай фазового равновесия, когда оба 

компонента, обладая сравнительно близкими давлениями насыщен-
ных паров при данной температуре, присутствуют в обеих фазах в 
концентрациях, изменяющихся от 0 до 1. Однако на практике встре-
чаются случаи, когда один из компонентов при данной температуре 
имеет пренебрежимое по сравнению с другими давление пара, т. е., 
как принято говорить, является практически нелетучим. В таком слу-
чае этот компонент присутствует только в жидкой фазе, а его наличи-
ем в паре можно пренебречь. Подобные равновесия реализуются, 
например, в случае растворов некоторых солей в воде, когда при не-
высоких температурах паровая фаза представляет собой практиче-
ски чистый водяной пар. 

Если жидкий раствор по-прежнему считать идеальным и учесть, 
что Nv=0, то из уравнения (5.40) следует, что давление кипения рас-
твора: 

)N1()T(PP lн1
 ,     (5.46) 

т.е. меньше давления насыщения чистого компонента. Следователь-
но при Р=const температура кипения будет выше температуры кипе-
ния чистого растворителя. Используя уравнение Клапейрона-
Клаузиуса в виде (2.5), можно определить эту разность температур 
[2] 
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Повышение температуры кипения раствора по сравнению с чистым 
растворителем пропорционально мольной доле нелетучего компо-
нента, причем коэффициент пропорциональности зависит только от 
свойств растворителя. 

Уравнение (5.47) может быть, кроме того, успешно применено для 
определения относительной молекулярной массы растворенного ве-
щества в весьма разбавленных растворах. Действительно, мольная 
концентрация компонента 2 в этом случае связана с молекулярными 
массами компонентов следующим образом: 
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Подставив эту концентрацию в (5.47) после простых преобразований 
получим формулу для определения молекулярной массы растворен-
ного вещества 
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Метод, использующий уравнение (5.48) для определения молекуляр-
ной массы растворенного нелетучего вещества в разбавленных жид-
ких растворах, носит наименование эбуллиоскопии. 

Величина 

1

1

lv

1
2
н1

ψ

μTR 
 в уравнении (5.48) является постоянной для 

данного растворителя и не зависит от вида растворенного вещества. 
В физической химии одну тысячную этой величины называют эбул-
лиоскопической постоянной растворителя. 

Говоря о пределах применимости модели раствора с нелетучим 
компонентом, следует отметить, что у многих растворов двух жидко-
стей пар растворителя часто можно полагать свободным от раство-
ренного вещества, если температура кипения растворителя ниже 
температуры кипения растворенного вещества более чем на 100°С. 

 
5.5.3. Равновесие жидкость - пар в неидеальных растворах 

 
Условия фазового равновесия в виде уравнений (5.37) справедли-

вы для любых, в том числе и неидеальных, растворов. Однако отсут-
ствие в случае неидеальных растворов простых связей между лету-
честями компонентов и независимыми переменными приводит к то-
му, что уравнения фазового равновесия в общем случае не могут 
быть решены. Однако использование этих уравнений позволяет 
уменьшить объем экспериментальных данных, необходимых для 
полного описания системы. 

По сравнению с закономерностями фазового равновесия идеаль-
ного раствора, неидеальные растворы обнаруживают как количе-
ственные, так и качественные особенности. Если неидеальность в 
жидкой фазе невелика, то качественно характер Т, N- и р, N-
диаграмм такого раствора не отличается от приведенных на рис. 5.12 
и 5.13. Отличие проявляется лишь в том, что в р, N -диаграмме линия 
кипения для неидеального раствора не прямая, а имеет кривизну того 
или иного знака. 

По мере увеличения неидеальности характер этой линии может 
изменяться и качественно. На ней может появиться, например, мак-
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симум (рис. 5.14). Из общих уравнений фазового равновесия можно 

показать, что если при некоторой концентрации   0Np T   , то 

при этой же концентрации и   0Np Tv  . Это утверждение явля-

ется содержанием второго закона Коновалова. Кроме того, при этой 
концентрации давления начала и конца парообразования будут оди-
наковыми.  

На этом основании построена кривая конденсации на рис. 5.14. 
Кривая конденсации в точке А так же, как и кривая кипения, имеет 
экстремум. Раствор, обладающий такой особенностью, называется 
азеотропным. Для такого раствора характерно, что при концентрации 
NA, соответствующей азеотропной точке А, процесс парообразования 
раствора протекает так же, как у чистого вещества, —давление и 
температура в течение всего процесса парообразования остаются 
неизменными. Правее точки А (рис. 5.14) давление насыщения рас-
твора уменьшается с ростом N. Давление насыщения в таком рас-
творе больше максимального давления любого из компонентов. В 
азеотропной точке концентрация в паровой и жидкой фазах раствора 
совпадают. 

Диаграмма Т, N, соответствующая р, N-диаграмме, изображенной 
на рис. 5.14, приведена на рис. 5.15. В азеотропной точке А кривые 
начала и конца парообразования здесь имеют минимум, вследствие 
чего такой азеотропный раствор называется минимально кипящим. 
Примером такого раствора является раствор этиловый спирт — вода, 
имеющий при давлении в 101 325 Па азеотропную точку при массо-
вой концентрации спирта 95,57% и при температуре 78,15°С. 

 

Рис. 5.14 
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Рис. 5.15 
 

Существуют и максимально кипящие азеотропные растворы. 
Примером такого раствора является раствор азотной кислоты в воде. 
C изменением давления или температуры азеотропная точка может 
смещаться по концентрации, а при определённых значениях пара-
метров исчезнуть. Тогда неидеальный раствор будет иметь обычный 
вид фазовых диаграмм. 

К неидеальным относятся и растворы с областью несмесимости в 
жидкой фазе. Допустим, что при давлении р границы области несме-
симости в жидкой фазе для рассматриваемого неидеального раство-
ра изображаются кривыми АВ и СD (рис. 5.16). Левее кривой АВ и 
правее СD жидкий раствор гомогенен. 

 
Рис. 5.16 
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Если ТН1 и ТН2 — температуры насыщения чистых компонент, то в 
области гомогенного раствора кривые начала и конца парообразова-
ния должны иметь качественно такой же вид, как и для обычных рас-
творов. Эти линии на рис. 5.16 представлены кривыми ТМ и ТЕ, ТН1М 
и ТН2N. 

Пар, равновесный с жидким раствором в точке М, характеризуется 
точкой Е и находится также в равновесии с раствором в точке N. 
Спецификой фазового равновесия в этом случае является то, что для 
любого жидкого раствора, концентрация которого лежит между гра-
ницами области несмесимости, при парообразовании образуется 
трехфазная система, состоящая из двух жидких растворов с концен-

трациями )1(
I

N  и )1(
II

N  и насыщенного пара с концентрацией 
E

N . Эти 

концентрации и температура ТЕ  для данного давления имеют един-
ственно возможное значение, поскольку в соответствии с правилом 
фаз (1.1) данная система имеет всего одну степень свободы, которая 
исчерпывается заданием давления.  

 

5.5.4. Равновесие твёрдое тело  жидкость в бинарных системах 
 

Часто при анализе фазового равновесия твердое тело  жидкость 
необходимо выяснить при какой температуре плавится твердый рас-
твор или затвердевает жидкий, если их концентрации известны. Для 
решения этой задачи необходимо записать условия фазового равно-
весия для рассматриваемой системы. Обозначим твердую фазу ин-

дексом (1), а жидкую  (2). Тогда условия фазового равновесия твер-
дое тело - жидкость в бинарной системе запишутся так: 
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При не очень высоких давлениях, что характерно для большин-

ства случаев такого равновесия, зависимостью (p) можно прене-
бречь и условия фазового равновесия будут выглядеть так: 
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    (5.и) 

Наиболее просто ответ на поставленный вопрос можно получить, 
если и твердый и жидкий раствор идеальны. В случае, идеальности 
обеих фаз уравнения (5.и) запишутся так: 
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При Т=Т1пл  1
(1)

= 1
(2)

, а при Т=Т2пл  2
(1)
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уравнения (5.50) можно привести к виду 
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Разность энтропий фаз, стоящая под интегралом с некоторым 
приближением может быть выражена через теплоту плавления Ψsl, 

которую при не очень большом интервале температур (Т  Тпл) можно 
принять постоянной. Тогда условия равновесия после преобразова-
ний приобретают вид: 
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Уравнения (5.51) представляют собой искомые зависимости, кото-
рые графически представлены кривыми I и II на рис. 5.17. Кривая I, 
называемая линией солидуса, представляет собой кривую начала 
плавления твердых растворов, а кривая II – линия ликвидуса – кривую 
начала затвердевания. Область диаграммы под кривой I соответству-
ет твердой фазе, над 'кривой II – жидкой, а между ними – двухфазной 
системе твердая фаза + жидкость.  
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Рис. 5.17 
 
Для неидеальной системы (5.51) заменятся следующим: 
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  (5.52) 

 
Изучая экспериментально зависимость температуры начала плав-

ления или начала затвердевания от концентрации соответственно 
твердого или жидкого раствора, можно с помощью (5.52) с некоторым 
приближением определить активность компонент в этих растворах. 
Дополнительно при этом следует использовать уравнения Гиббса – 
Дюгема, связывающие активности обеих компонент. Погрешность та-
кого расчета окажется тем меньше, чем меньше разность температур 
плавления чистых компонент. 
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В твердой фазе вещества очень часто бывают частично или прак-
тически полностью несмесимыми. На рис. 5.18 кривые АВ и CD пред-
ставляют собой границы области несмесимости в твердой фазе. Ли-
ния ликвидуса имеет ветви Т1плЕ и Т2плЕ, а линия солидуса – три 
участка Т1плМ, MN и NТ2пл.  

Точка E называется эвтектической точкой, а соответствующая 
ей температура — эвтектической температурой. 

При практически полной несмесимости в твердой фазе и полной 
смесимости в жидкой фазовая диаграмма приобретает характерный 
вид, изображенный на рис. 5.19. Для этого раствора в точке а систе-
ма двухфазная, причем твердая фаза состоит из практически чистой 
компоненты 1, а жидкий раствор имеет концентрацию, соответствую-
щую точке b.  
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Рис. 5.18      Рис. 5.19 
 
В предположении идеальности жидкого раствора кривые ликвиду-

са Т1плЕ и Т2плЕ будут описываться уравнениями: 
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  (5.53) 

Совместное решение этих уравнений позволяет найти координаты 
точки пересечения кривых Т1плЕ и Т2плЕ, т.е. концентрацию и темпе-
ратуру в эвтектической точке Е. 

Уравнения (5.53) одновременно позволяют найти понижение тем-
пературы начала кристаллизации раствора по сравнению с чистым 
растворителем при условии, что в твердую фазу переходит только 
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растворитель, а жидкая фаза представляет собой идеальный рас-
твор. Это отличие температуры кристаллизации учитывается и при 
использовании в холодильной технике низкотемпературного теплоно-
сителя – жидкий лед. Жидкий лед представляет собой суспензию 
мелких кристаллов льда и водного раствора солей (NaCl, CaCl или 
др.) или гликолей (пропиленгликоля, этиленгликоля). При его получе-
нии температура кристаллизации раствора меняется в зависимости 
от концентрации растворенного вещества. Зависимость температуры 
кристаллизации от концентрации растворенного вещества представ-
лена в табл. 5.5.1. 

Таблица 5.5.1 
Зависимость температуры кристаллизации водных растворов от кон-

центрации растворяемого вещества 
NaCl CaCl2 Этиленгликоль Пропиленгликоль 

% от 
массы 

tкр, 
oC 

% от 
массы 

tкр, 
oC 

% от 
массы 

tкр, 
oC 

% от 
массы 

tкр, 
oC 

0 0 0 0 0 0 0 0 

1,5 -0,9 1,3 -0,6 14 -5 15,2 -5 

2,9 -1,8 2,5 -1,2 23,6 -10 25 -10 

4,3 -2,6 5,9 -3 30,5 -15 33 -15 

5,6 -3,5 7,1 -3,7 36,2 -20 39 -20 

7 -4,4 9,4 -5,2 41,1 -25 44 -25 

8,3 -5,4 11,5 -7,1 45,4 -30 48 -30 

9,6 -6,4 13,7 -9,1 49,3 -35 51 -35 

11 -7,5 15,8 -11,4 52,8 -40 54 -40 

12,3 -8,6 17,8 -14,2 56,1 -45 57 -45 

13,6 -9,8 20,9 -19,2 58 -50   

15,2 -11 22,8 -23,3 63,1 -60   

16,2 -12,2 24,7 -28,3 66 -65   

17,5 -13,6 25,7 -31,2     

18,8 -15,1 26,6 -34,6     

20 -16,6 27,5 -38,6     

21,2 -18,2 28,4 -43,6     

22,4 -20 29,4 -50,1     

*23,1 -21,2 *29,9 -55     

23,7 -17,2 30,3 -50,6     

24,9 -9,5 31,2 -41,6     

26,1 -1,7 32,1 -33,9     

26,4 0 33 -27,1     

  33,9 -21,2     

  34,7 -15,6     

  35,6 -10,2     

  36,4 -5,1     

  37,3 0     

*  эвтектическая точка 
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Если концентрация растворенного вещества невелика, то, напри-
мер, первое уравнение (5.51) можно преобразовать к виду: 
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 в этом уравнении составлен только из 

свойств, характеризующих плавление чистого растворителя, и 
называется криоскопической постоянной данного вещества. 

Еще одной из бинарных систем твердое тело-жидкость являются 
гидраты углеводородов. Гидраты углеводородов представляют собой 
белые кристаллические соединения, похожие на лед или плотный 
снег. Химические формулы гидратов: СH4·6Н2О; С2Н6·7Н2О; 
С3Н8·7Н2О; i-C4H10·7H2O; n-С4Н10·7Н2О. Гидраты — нестабильные со-
единения, существующие во влажном газе при определенных усло-
виях по температуре и давлению. Благоприятствуют образованию 
гидратов высокая турбулентность потока газа и его пульсация. На 
рис. 5.20 приведены условия, при которых образуются гидраты: левее 

линий  область существования гидратов. Для существования гидра-
та необходимо, чтобы парциальное давление водяного пара в смеси 
было больше равновесной упругости пара над гидратом. Установле-
но, что упругость паров воды над гидратом меньше упругости паров 
воды и льда. Таким образом, если газ насыщен водяным паром, то 
имеются условия для образования гидрата.  

 

 
Рис. 5.20 
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5.5.5. Критическая область в растворах 
 

Если изобразить, например, в р, N-диаграмме ряд изотерм кипя-
щей жидкости и пара раствора (рис. 5.21), то по мере увеличения 
температуры растут давления насыщенного пара. При некоторых до-
статочно высоких температурах будет достигнуто сначала критиче-
ское давление одного чистого компонента, а затем и критическое 
давление другого чистого компонента. Очевидно, что в области кри-
тических давлений чистых компонентов следует ожидать критических 
явлений и в их растворах. 

 
Рис. 5.21 

При давлениях, превышающих критическое давление того компо-
нента, у которого оно меньше, уже не может быть достигнуто равно-
весное состояние между кипящим раствором и его насыщенным па-
ром при всех составах. Соответствующие кривые кипения и конден-
сации отойдут от оси ординат, например, от оси N =1 на рис. 5.21, где 
меньшее критическое давление имеет второй компонент. Таким об-
разом, в рассматриваемом случае можно говорить о переходе рас-
твора в область критических состояний. Область двухфазных состоя-
ний с ростом давлений суживается. 

Критические явления в растворах существенно отличаются от та-
ковых в чистых веществах. Как известно, в критической точке чистого 
вещества обе его фазы тождественны. Критическая точка чистого 
вещества, кроме того, соответствует одновременно максимальному 
давлению и максимальной температуре, при которых могут сосуще-
ствовать жидкая и паровая фазы. 
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Применительно к растворам критические явления наблюдаются в 
широкой области состояний в зависимости от состава. Даже для дан-
ного постоянного состава нет точки, в которой бы одновременно име-
ли место максимальные давления и температуры двух сосуществу-
ющих фаз, а также наблюдалось тождество этих фаз. Для бинарного 
раствора эти три характерных свойства критической точки наблюда-
ются при данном составе в трех различных точках (рис. 5.22). 

 
Рис. 5.22 

Максимальное давление, при котором могут существовать две фазы,  
соответствует точке М, максимальная температура сосуществующих 
фаз — точке N, а тождественны обе фазы будут в точке К. Линия аМК 
является кривой кипящей жидкости, а линия bМК —кривой сухого 
насыщенного пара. 

Для построения р,Т-диаграммы с кривыми кипения и конденсации 
при постоянном составе используется р,N -диаграмма (см. рис. 5.21) 
с достаточно большим количеством линий кипения и конденсации при 
разных температурах. 

В критической области растворов могут быть реализованы про-
цессы обратной конденсации (Ткр<Т<Tmax) и обратного парообразо-
вания (Ркр<Р<Pmax). В первом случае при повышении давления 
сначала идет конденсация, а затем испарение образовавшегося кон-
денсата вплоть до полного его исчезновения. При обратном парооб-
разовании увеличение температуры вдоль изобары сначала приво-
дит к образованию паровой фазы, а затем идет ее конденсация. 
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5.5.6. Калорические диаграммы для областей фазовых 
переходов 

При фазовых переходах в растворе меняются два параметра из 
трех, характеризующих состояние раствора. Например, при Т=const 
и N=const меняется давление, при Р=const и Т=const меняется кон-
центрация. При равновесии фаз состав паровой и жидкой фаз раз-
личный. В паровой фазе доля легкокипящего компонента выше. Раз-
личие условий фазового перехода обусловливает различные тепло-
ты при парообразовании в этих процессах. Для их расчета необходи-
мо использовать калорические диаграммы. 

Аналитическое определение тепловых эффектов при фазовых пе-
реходах затруднительно даже для идеальных растворов. Задачи эти 
решаются графоаналитически с использованием i,N и S-N диаграмм, 
построенных при постоянном давлении. Рассмотрим построение i-N 
диаграммы идеального бинарного раствора при Р=const для случая 
фазового равновесия жидкость — пар. Все свойства чистых компо-
нентов известны. Исходной для построения i,N -диаграммы, является 
Т,N -диаграмма того же раствора, изображенная на рис. 5.23. Здесь 
нанесена сетка изотерм, которые так же, как и линии кипения и кон-
денсации, должны быть перенесены в i,N -диаграмму. 

Построение i,N -диаграммы области парообразования идеального 
раствора начинается с нанесения изотерм в паровой и жидкой фазах. 
Поскольку рассматриваемый раствор является идеальным, то тепло-
ты растворения в обеих фазах равны нулю и изотермы представляют 
собой прямые, уравнением которых является 

  N)T,p(i)N1()T,p(i)N,T,p(i
)k(o

2
)k(o

1
)k( 

   (5.55) 

где 
)(

2

)(

1 , koko ii  — мольные энтальпии чистых первого и второго компо-

нентов в k-ом агрегатном состоянии при данных температуре Т и 
давлении р. Таким образом, для нанесения какой-либо изотермы в i,N 
-диа-грамме достаточно знать энтальпии чистых компонентов при со-
ответствующих температурах и выбранном давлении. 

Изотермы строятся раздельно для жидкой и паровой фаз и для 
этого необходимы энтальпии чистых компонентов в соответствующем 
агрегатном состоянии. Здесь энтальпии фаз различаются теплоту па-
рообразования соответствующего компонента. При температуре T > 
Tн1 (р) энтальпия компонента 1 в жидкой фазе, а при температуре T < 
Tн2 (р) энтальпия компонента 2 в паровой фазе определяются для 
метастабильного состояния соответствующего вещества.  

Далее на построенные изотермы наносятся точки а2, а3, . . и b2, 
b3 . . по соответствующим их абсциссам на Т,N-диаграмме (рис. 5.23). 
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Рис. 5.23 

 

 
Рис. 5.24 

 
Через эти точки проводятся штриховая и сплошная линии, представ-
ляющие собой линии конденсации и кипения в i,N -диаграмме. В 
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двухфазной области на изотермах каждая из фаз находится при р,Т 
=idem и изотерма представляет собой прямую линию между точками 
пересечения соответствующих изотерм фаз c линией кипения и ли-
нией конденсации (рис. 5.24). Для построения изотерм в области 
влажного пара одноименные точки а и b, принадлежащие одинако-
вым изотермам, соединяются прямыми.  Отрезки изотерм жидкости 
левее точек b и изотерм пара правее точек а не имеют физического 
смысла. Они были использованы лишь для построения. 

Для реальных растворов наличие Т,N-диаграммы еще не доста-
точно для построения i,N- диаграммы так как уравнение (5.55) не вы-
полняется. Но в области двухфазных состояний реального раствора 
изотермы также будут прямыми линиями. Там имеет место механи-
ческая смесь фаз находящихся при одинаковых p и Т 

Построение S-N- диаграммы может быть выполнено вполне ана-
логично. Только в этом случае даже для идеального раствора зави-
симость энтропии смеси от концентрации не линейна (из-за энтропии 
смешения). Изотермы в S,N- диаграмме при р=const в области пара 
и жидкости криволинейны, а в области двухфазных состояний по-
прежнему представляют прямые линии. 

 
5.5.7. Тепловые эффекты при фазовых переходах 

 
В отличие от однокомпонентных систем фазовые переходы в мно-

гокомпонентных происходят при изменении любого из двух незави-
симых параметров. В связи с этим можно ввести множество теплот 
фазового перехода. Наиболее важными среди них являются инте-
гральная и дифференциальная теплоты. Интегральная теплота па-
рообразования - это количество теплоты необходимое для образова-
ния при постоянном составе сухого насыщенного пара из единицы 
количества (моля килограмма) жидкого раствора находящегося в со-
стоянии насыщения. Следуя этому определению, запишем 

)N,p(i)N,p(iiiψ v
)l(

нv
)v(

н32
)p(

lv i

 .  (5.56) 

Графически эта теплота представлена на i,N –диаграмме рис.5.25. 
Отметим, что температуры в точках 2 и 3 различны. Интегральная 
теплота конденсации при той же концентрации смеси одинакова по 
модулю и противоположна по знаку теплоте парообразования 

)p(
vl

)p(
lv ii

 . 
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Рис. 5.25 

 
Дифференциальная теплота парообразования - это количество 

теплоты необходимое для образования единицы количества сухого 
насыщенного пара из бесконечно большого количества жидкого рас-
твора находящегося в состоянии насыщения. Это соответствует 
условию, что составы фаз в процессе парообразования остаются 
неизменными и соответствуют равновесным составам. Определим 
выражение для расчета этой теплоты. Для этого рассмотрим измене-
ние состояния конечного количества М насыщенного раствора при 
парообразовании из-за подвода бесконечно малого количества теп-

лоты. Так как constM  , то 

0dMdMv   . 

Из условия сохранения массы компонента 2 следует 

   vvdNNdNNdMMNM   ,  

а уравнение сохранения энергии имеет вид 

   vvdMidiidMMQiM   . 

Отсюда для дифференциальной теплоты парообразования получим  
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Таким образом 

   
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NNii 


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 .  (5.57) 

Производная в (5.57) берется на линии кипения в состоянии 1. В со-
ответствии с принятыми на рис. 5.25 обозначениями 

      424512
p

lvd
iiiiiiψ  . 

Дифференциальная теплота конденсации может быть вычислена 
вполне аналогично, но производная здесь берется на линии конден-
сации в состоянии 2. В обозначениях рис. 5.25 

      818621
p
vld

iiiiii  . 

Дифференциальные теплоты испарения и конденсации не равны по 
модулю так как производные в них берутся вдоль разных кривых и в 
разных точках. 
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ГЛАВА 6 
 

6. ПЕРЕНОСНЫЕ И ПОВЕРХНОСТНЫЕ СВОЙСТВА 
 

6.1. Переносные свойства жидкостей и газов 
 

6.1.1. Вязкость 
 

Вязкостью называется явление возникновения касательных сил 
при относительном перемещении частиц вещества. Сила F, действу-
ющая при этом между двумя соседними слоями газа или жидкости, 
определяется по уравнению Ньютона: 

,
dn

d
F


      (6.1) 

где F – сила на единицу площади; dω – разность скоростей слоёв; dn 
– расстояние между слоями. 

Коэффициент пропорциональности η в формуле Ньютона носит 
название динамической вязкости. Таким образом, динамическая 
вязкость (сопротивление сдвигу) − сила сопротивления, возникаю-
щая при взаимном относительном перемещении слоев вещества с 
определенной скоростью.  

Единицей динамической вязкости (коэффициента динамической 
вязкости η) в системе СИ является паскаль·секунда (Па·с), также 
встречается размерность, выраженная в Пуаз (П). Связь между этими 
величинами: 

1 мкП = 1·10
-7

 Па·с. 
Величина, обратная динамической вязкости, именуется текуче-

стью. 
Отношение динамической вязкости к плотности вещества называ-

ется кинематической вязкостью: 

.



       (6.2) 

Размерность коэффициента кинематической вязкости  − м2/с 

Также единицами коэффициента кинематической вязкости явля-
ются - стокс (1 Ст = 10-4 м2/с) или сантистокс (1 сСт = 10-6 м2/с), в 
Великобритании - секунды Редвуда (RS), в Европе - градусы Эн-
глера (°Е) и в США - универсальные секунды Сэйболта (SUS). Со-
отношение различных единиц вязкости при одной температуре: 

5·10
-6

 м
2
/с = 5 сСт = 42 SUS = 1,4 °E = 39 RS. 
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Значения коэффициентов вязкости зависят от рода вещества, 
температуры и давления. 

Вязкость жидкостей с повышением температуры уменьшается бла-
годаря снижению энергии межмолекулярного взаимодействия, пре-
пятствующего перемещению молекул. С повышением температуры 
вязкость газов увеличивается, поскольку она обусловлена интенсив-
ностью теплового движения.  

Зависимость вязкости газов от температуры приближенно описы-
вается формулой Сезерленда: 

.
273

T

CT

C273 2

3

0t 












    (6.3) 

где ηt  вязкость газа при заданной температуре; η0  вязкость газа 

при температуре 273 К; Т  температура в К; С  константа, завися-
щая от свойств газа. 

Значения константы С для некоторых газов даны в табл. 6.1. Для 
большего числа газов значения константы С и η0 приводятся в 
табл. 4.109 [10]. 

 
Таблица 6.1 

 
 
С увеличением давления вязкость всегда возрастает. Вязкость ре-

альных газов зависит от давления особенно заметно в области высо-
ких давлений и больших разрежений. С повышением давления вяз-
кость увеличивается тем значительнее, чем больше степень откло-
нения реального газа от идеального и чем ниже температура. Однако 
при небольшом избыточном давлении и разрежениях примерно до 
130 – 260 Па вязкость меняется мало и её можно считать практически 
независящей от давления. 

Вязкость газовой смеси см  может быть приближенно оценена по 

формуле Манна: 
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где 21, и т. д. – кинематические вязкости компонентов; 

21 m,m и т. д. – молярные доли компонентов смеси. 

При течении жидкости в цилиндрическом канале из-за тормозяще-
го действия вязкого сопротивления устанавливается распределение 
скоростей  по радиусу канала: у стенки канала она равна нулю, а в 
центре максимальна (рис 6.1). 

 
Рис.6.1. 

Для многих расплавов и растворов полимеров и коллоидных си-
стем, в отличие от низкомолекулярных жидкостей, вязкость зависит 
также от режима течения. 
 

Вязкость газов при низких давлениях 
Методика расчета вязкости газов при низких давлениях базируется 

или на теории Чэпмена-Энскога, или на принципе соответственных 
состояний. 

Теория Чэпмена-Энскога детально рассматривает взаимодей-
ствие между сталкивающимися молекулами, используя потенциаль-
ную энергию. Для каждого выбранного межмолекулярного потенциа-
ла требуется отдельное решение. В общем виде решение для вязко-
сти можно записать следующим образом: 






2

T
69,26     (6.4) 

где η – вязкость, мкП (1·10-7 Па·с), μ – молекулярная масса, σ – ради-
ус твердой сферы, Å (ангстремы), Ωυ – интеграл столкновений. 
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Чтобы использовать данное уравнение для расчета вязкостей, 
нужно найти диаметр столкновений σ и интеграл столкновений Ωυ. В 
случае решения уравнения Ωυ получается как сложная функция без-
размерной температуры Т*. Безразмерная температура связана с ха-
рактеристической энергией (энергия при которой силы притяжения и 
отталкивания молекул равны) ε  соотношением: 

ε

Tk
*T Б      (6.5) 

Для определения интеграла столкновений Ωυ неполярных газов 
Нойфельд и др. предложили эмпирическое уравнение, удобное для 
машинного применения 

*FTexp

E

*DTexp

C
)

*T

A
(

B
    (6.6) 

A=1,16145; В=0,14874; С=0,52487; D=0,77320; Е=2,16178; 
F=2,43787 

Уравнение (6.6) применимо при 0,3  Т*  100, среднее отклонение 
составляет 0,0064%. Значения ε/kБ и σ , необходимые для расчета 
вязкости по уравнению (6.4) приведены для многих веществ в 
табл. П.6.1. 

Для определения интеграла столкновений Ωυ полярных газов 
Брокау предложил использовать следующее выражение: 

*T

2,0 2
       (6.7) 

где   – интеграл столкновений, вычисленный по уравнению (6.6),  – 

параметр потенциала Штокмайера. Для некоторых характерных по-

лярных молекул значения ε/kБ , σ и  представлены в табл. П.6.2. 
Методы, основанные на принципе соответственных состоя-

ний. 
При расчете вязкости неполярных газов можно использовать 

уравнение, предложенное Тодосом, которое имеет следующий вид: 

1,0e94,1e04,2T610,4 rr T058,4T449.0618.0
r 


  (6.8) 

3/2
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2/16/1
кр PμTξ  ; 
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T

T
Т   

Получаемая в результате вычисления по уравнению (6.8) динами-
ческая вязкость имеет размерность мкП. 

Райхенберг предложил следующее соотношение для расчета вяз-
кости полярных газов, основанное на принципе соответственных 
состояний: 
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где  выражено в микропуазах (1·10-7 Па·с). В большинстве случаев 
α* численно совершенно аналогичен значению критической вязкости 
ηкр, определенному по уравнению (6.10). Однако для органических 
соединений Райхенберг рекомендует использовать: 




i
ii

кр
2/1

Cn

Tμ
*a ,     (6.11) 

где α* выражено в микропаузах; ni – число атомных групп i - го типа. 
Групповые составляющие Сi приведены в табл. П.6.3 

 
Вязкость газовых смесей при низких давлениях 

К сожалению, вязкость газовых смесей редко бывает линейной 
функцией состава. Возможны даже максимумы, в которых вязкость 
смеси превышает значение вязкости для любого чистого компонента, 
например, система амиак-водород. 

Строгая кинетическая теория Чэпмена-Энскога может быть расши-
рена для определения вязкости многокомпонентной газовой смеси 
при низких давлениях. Конечные выражения довольно сложны и со-
стоят из отношения двух детерминантов, которые содержат элемен-
ты, включающие в себя мольные доли, молекулярные массы, вязко-
сти чистых компонентов, температуру и разнообразные интегралы 
столкновений. Пренебрегая членами второго порядка, точное реше-
ние может быть аппроксимировано рядом как 


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Вязкость бинарной системы, состоящей из компонентов 1 и 2 
определится как 
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   (6.13) 

Далее приводятся некоторые методы расчета параметров Φij и Φji.  
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Аппроксимация Вильке. Вильке использовал модель, разрабо-
танную Сезерлендом на основе кинетической теории, получил 
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Величина Φji находится путем перестановки индексов или  
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Аппроксимация Хернинга и Ципперера. В качестве аппроксими-
рующего выражения для Φij предлагается следующее: 
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Это простое соотношение не применимо для систем содержащих 
водород. 

Аппроксимация Брокау. В особенно полном исследовании вязко-
стей газовых смесей Брокау предложил определять Φij  как 
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Член уравнения Sij принимается равным 1, если компоненты j и i – 
неполярные газы. Для полярных газов 
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Параметр Аij является функцией только отношений молекулярных 
масс компонентов, т.е. 
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Уравнение (6.12) нужно использовать с параметром Φji , рассчи-
танным или по уравнению Вильке, или по уравнению Брокау, оно бо-
лее предпочтительно, если какой-либо компонент смеси является по-
лярным газом. Для неполярных смесей погрешность расчета обычно 
составляет менее 2-3%. Для смесей полярных компонентов и непо-
лярных компонентов с полярными погрешность редко превышает 4%. 
 

Вязкость жидкостей 
Вязкость газов может быть рассчитана с помощью методов, осно-

ванных на теоретических предпосылках, но для определения вязко-
сти жидкостей аналогичной теоретической базы не существует, по-
этому приходится использовать эмпирические расчетные методы. 

Вязкость жидкостей ниже нормальной точки кипения обычно не за-
висит от средних давлений, но при очень высоких давлениях было 
замечено значительное увеличение вязкости. На данный момент не 
существует надежного способа определения низкотемпературных 
вязкостей жидкостей при низких температурах. Далее приводятся че-
тыре самых лучших и наиболее общих методов определения вязко-
сти жидкости при низких температурах, но ни один из них не является 
надежным. 

Метод Оррика и Эрбара. Этот метод использует групповые со-
ставляющие для определения А и В в уравнении 

T

B
Aln

)l(

)l(





     (6.20) 

где η(l) – вязкость жидкости, сП (1·10-3 Па·с); ρ(l) – плотность жидкости 
при 20оС, г/см3; μ – молекулярная масса; Т – температура, К. 

Групповые составляющие для получения значений А и В даны в 
табл. П.6.4. Для жидкостей, нормальная температура кипения кото-
рых ниже 20 оС, используются значения ρ(l) при этой температуре; 
для жидкостей температура замерзания которых выше 20 оС, следует 
применять значение ρ(l) в точке плавления. 

Метод Томаса. Томас предположил, что вязкость жидкостей при 
температуре ниже нормальной точки кипения может быть рассчитана 
по эмпирическому выражению 
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   (6.21) 

где η(l) – вязкость жидкости, сП (1·10-3 Па·с); ρ(l) – плотность жидкости, 
г/см3; θ – константа вязкости, определяемая по значениям, представ-
ленным в табл.6.2; Tr = T/Tкр – приведенная температура. 
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Таблица 6.2 

 
 
Метод Морриса. Другой метод использующий групповые состав-

ляющие для расчета вязкости жидкостей, был предложен Моррисом, 
который предположил, что 
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     (6.22) 

Параметр η+ является константой для каждого класса соединений. 
Его значения даны в табл.6.3. 

Таблица 6.3 

 
 
J является функцией структуры и рассчитывается как 

2/1

i
ii )nb(0577,0J 







   

где bi – групповые составляющие, значения которых представлены в 
табл.6.4; ni – число, показывающее сколько раз группа появляется в 
молекуле. 

Метод Ван-Вельцена, Кардозо и Лангенкампа. После чрезвы-
чайно подробного исследования влияния структуры на вязкость жид-
костей Ван-Вальцен и др. предложили следующее уравнение 
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где η(l) – вязкость жидкости, сП (1·10-3 Па·с); Т – температура, К; В и 
Т0 – параметры, связанные со структурой. 
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Таблица 6.4 

 
 
Чтобы определить эти параметры, нужно сначала найти эквива-

лентную длину цепи N*. 

 iNN*N , 

где N – действительное число атомов углерода в молекуле, а ΔNi – 
структурные составляющие из табл.9.11 [5]. Если структурная или 
функциональная группа ΔNi проявляется ni раз в молекуле, то нужно 
прибавлять поправки niΔNi. 

Для определения вязкости насыщенных жидкостей при высоких 
температурах оказалось возможным применять соотношения, осно-
ванные на использовании принципа соответственных состояний. 

)1()l()0()l()l( )()(    (6.24) 

где ω –фактор ацентричности, представлен в приложении А [5], а па-
раметры (η(l)ξ)(0) и (η(l)ξ)(1) являются функциями приведенной темпера-
туры, которые с близким приближением в диапазоне 0,76 ≤ Tr ≤0.98 
могут быть выражены как . 
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где η(l) выражено в сантипуазах (сП). 
Для определения низкотемпературной вязкости жидких смесей, 

состоящих из двух компонентов, при наличии достаточного количе-
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ства экспериментальных точек и данных по объему смеси можно ис-
пользовать уравнения  
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если А выбрать в качестве компонента с меньшей вязкостью, то 
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где NA , NB – мольные доли компонент смеси; νm, νA, νB – кинематиче-
ская вязкость смеси и компонент А и В соответственно, сСт; μj – мо-
лекулярная масса компонент; rj – объемная доля компоненты; αj – 
характеристический параметр вязкости для j в смеси, кал/(моль·К); Rμ 
– универсальная газовая постоянная (Rμ=1,987 кал/(моль·К)). 

Если имеется только одна экспериментальная точка, то можно 
применить уравнение 

)l(
i

i
im lnNln      (6.27) 

Уравнения (6.26) и (6.27) можно использовать также, если нет ни-
каких данных о вязкости смеси. 

 
Вязкость многофазных систем 

Если в разбавленных дисперсных системах (при отсутствии взаи-
модействия между диспергированными частицами) размер частиц 
оказывается значительно большим, чем размер молекул жидкости, но 
намного меньшим, чем радиус капилляров, по которым такая жид-
кость течет, то макроскопическая вязкость, измеренная каким-либо 
методом, будет отличаться от вязкости чистой жидкости, хотя тече-
ние такой системы может быть описано законом Ньютона. Происхо-
дит это потому, что частица, по своим размерам намного превосхо-
дящая молекулы жидкости, искажает картину течения слоев жидко-
сти. 
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Влияние частиц дисперсной фазы на вязкое течение жидкостей 
будет состоять в том, что те слои, которые прилегают непосред-
ственно к частицам, могут перемещаться только с той же скоростью, 
что и частицы. Этот эффект был рассчитан Эйнштейном (1906 г.) для 
сферических частиц. Принимая, что на достаточном удалении от по-
верхности частицы поток имеет постоянную скорость, а сама частица 
перемещается вместе с потоком, Эйнштейн получил уравнение для 
вязкости дисперсной системы 

)r5,21( j0   или jотн0 r5,21ηη/η    (6.28) 

где η – динамическая вязкость дисперсной системы; η0 - динамиче-
ская вязкость дисперсионной среды; ηотн– относительная вязкость; rj 
– объемная доля частиц дисперсной фазы; 2,5 – коэффициент фор-
мы сферических частиц. 

Симха распространивши метод Эйнштейна на дисперсные систе-
мы с частицами, имеющими форму, отличающуюся от сферической 
при низких градиентах скорости течения, когда частицы ориентирова-
ны длинной осью параллельно течению, получил уравнение 

)ur1( j0       (6.29) 

где u – коэффициент формы частиц (для асимметричных частиц все-
гда больше 2,5). 

При больших градиентах скорости течения частицы могут распола-
гаться беспорядочно, в том числе и поперек течения, что приводит к 
образованию локальных турбулентных областей, для таких диспер-
сий характерно неньютоновское течение. 

Уравнение (6.29), известное как уравнение Симха-Эйнштейна, об-
щее, как для сферических, так и для несферических частиц, часто за-
писывают в форме 
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где ηуд  удельная вязкость  безразмерная величина, показывающая 
приращение вязкости относительно вязкости дисперсионной среды, 
приходящееся на дисперсную фазу. 

Удельная вязкость зависит только от общего объема, занятого 
дисперсной фазой и не зависит от размера частиц и их распределе-
ния по размерам. 

Для разбавленных эмульсий, в которых сферические капли жидко-
сти имеют вязкость η', Тейлор получил уравнение 

0

0
jуд

ηη

η4,0η
r5,2η




      (6.31) 

http://www.xumuk.ru/bse/882.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1545.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/853.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1393.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/853.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/853.html
http://www.xumuk.ru/bse/882.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/853.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/853.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/853.html
http://www.xumuk.ru/bse/879.html
http://www.xumuk.ru/bse/882.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/853.html
http://www.xumuk.ru/bse/882.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/5369.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1545.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1545.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/853.html


185 

Для дисперсных систем, где возможно парное взаимодействие ча-
стиц, приводящее к образованию ориентированных вдоль потока 
временных агрегатов частиц, Симха предложил уравнение, описыва-
ющее вязкость систем со сферическими частицами, в котором взаи-
модействие между частицами и возможные их столкновения при те-
чении дисперсной системы учитываются дополнительным членом: 

2
jjуд r6,12r5,2η      (6.32) 

Более точным считается теоретическое уравнение Ванда, полу-
ченное для дисперсных систем, в которых образуются агрегаты из 
двух частиц. В нем не учитывается рассеивание энергии, возможное 
при столкновении частиц в потоке 

2
jjуд r34,7r5,2η      (6.33) 

Это уравнение нашло экспериментальное подтверждение при изу-
чении поведения стеклянных сфер в водно-глицериновой среде с вы-
сокой вязкостью. Был найден коэффициент для второго члена урав-
нения (6.32), равный от 9 до 13, что согласуется как с уравнением 
Ванда, так и с уравнением Симха. 

В общем виде можно записать уравнение зависимости вязкости 
дисперсной системы от объемной концентрации дисперсной фазы в 
виде 
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Это уравнение позволяет учесть все виды взаимодействий, возни-
кающих при течении дисперсных систем. Можно отметить, что при 
концентрации дисперсной фазы менее 1% при расчете второго члена 
уравнения (6.34) относительная вязкость даже при наибольшем зна-
чении постоянной b вносит поправку не более 0,1% от найденной от-
носительной вязкости, что находится в пределах экспериментальной 
погрешности. При более высокой концентрации дисперсной фазы 
необходимо учитывать второй член уравнения, а при необходимости 

высокой точности определения вязкости  и третий. 
Уравнение (6.34) можно использовать и для расчета вязкости не-

сферических частиц в зависимости от концентрации. Для таких си-
стем уравнение зависимости вязкости от концентрации принимает 
вид 
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где а – параметр, зависящий от формы частиц; K1, K2, K3,... – безраз-
мерные постоянные. 

Постоянная а рассчитывается как отношение длинной оси несфе-
рических частиц к короткой. 

Постоянные уравнений (6.34) и (6.35) зависят не только от формы 
частиц, но и от градиента скорости течения, так как при низких скоро-
стях течения броуновское движение частиц создает большое сопро-
тивление течению, особенно если асимметричные частицы ориенти-
руются поперек потока. В этой связи экспериментально найденная 
вязкость дисперсных систем с постоянной концентрацией уменьша-
ется при повышении скорости сдвига даже в том случае, если в дис-
персии не образуется пространственная структура. Приведенные 
выше уравнения справедливы для дисперсных систем, в которых на 
поверхности частиц не образуется двойной электрический слой или в 
которых не развита его диффузионная часть. 

Если же на поверхности частиц образуется двойной ионный слой 
диффузионной структуры, то в процессе течения диффузионная об-
кладка может отрываться от частиц, в результате чего частицы при-
обретают нескомпенсированный заряд и течение может тормозиться 
в результате электростатического взаимодействия. Этот эффект, 
называемый электровязкостным, учитывается добавочным членом в 
уравнении Эйнштейна (6.28) 

0
jj0

ηk

rπ2/ες
r5,2r5,21η/η     (6.36) 

где ε – диэлектрическая проницаемость среды; ζ – электрокинетиче-
ский потенциал; r – радиус частиц; k – удельная электрическая про-
водимость среды; η0 – вязкость дисперсионной среды. 

Уравнение (6.36) в 1916 г. предложил Смолуховский для жестких 
не набухающих частиц. При развитых диффузионных слоях для ча-
стиц с r >> 10-8 м при k >> 10-4 Ом-1×cм-1 поправочный член может 
быть на порядок больше основного. 

При введении электролитов и следующим за этим сжатием двой-
ного ионного слоя вязкость падает до некоторого предельного значе-
ния, не зависящего от вида добавленного электролита. 

Экспериментальная проверка уравнения (6.36) показала, что 
найденные экспериментальные значения вязкости в 100 раз меньше 
рассчитанного по уравнению Смолуховского. В связи с этим были 
предложены другие уравнения, учитывающие электровязкостный 
эффект, в частности, уравнение Буфа:  
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где q – постоянная, зависящая от температуры и природы электроли-
та; е – элементарный заряд; kd – параметр Дебая, характеризующий 
толщину двойного ионного слоя; f(kr) – параметр, зависящий от раз-
мера частиц и толщины двойного ионного слоя. 

Уравнение Буфа более точно учитывает электровязкостный 
эффект и теоретически предсказывает порядок величины вязкости. 
Рассчитанные по этому уравнению и найденные экспериментально 
значения вязкости имеют один порядок, но различаются по величине 
в 2-3 раза. 

 
6.1.2. Теплопроводность 

 
Теплопроводностью жидкостей и газов называют процесс распро-

странения теплоты при непосредственном соприкосновении частиц, 
имеющих различную температуру, т. е. процесс атомно – молекуляр-
ного характера, не связанный с макроскопическим движением среды. 

По закону Фурье для одномерного теплового потока  

,S
l

T
Q




       (6.38) 

где    теплопроводность (коэффициент теплопроводности); Т  

температура; l  длина теплопровода; S  площадь сечения тепло-
провода. 

В системе СИ для коэффициента теплопроводности принята раз-
мерность Вт/(м·град) или Вт/(м·К). В литературе может встречаться и 
другая его размерность. Связь между размерностями коэффициента 
теплопроводности представлена в табл.6.5. 

 
Таблица 6.5 

Единица 
измерения Км

Вт


 

Ксм

Вт


 

Ксексм

кал


 

Кчм

кал


 

Км

Вт


 1 0,01 0,0023885 0,85984 

Ксм

Вт


 100 1 0,23885 85,984 

Ксексм

кал


 418,68 4,1868 1 360,0 

http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4344.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/5306.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/5306.html
http://www.xumuk.ru/colloidchem/50.html
http://www.xumuk.ru/colloidchem/50.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/853.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/853.html
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Кчм

кал


 1,1630 0,011630 0,002778 1 

 
Для различных веществ коэффициент теплопроводности разли-

чен и в общем случае зависит от структуры, плотности, влажности, 
давления и температуры.  

а) Теплопроводность в газах обуславливается молекулярным 
движением. В процессе столкновения кинетическая энергия переда-
ется от одних молекул к другим. Коэффициент теплопроводности га-
зов лежит в пределах 0,005÷0,5 Вт/(м·К). С повышением температуры 
коэффициент теплопроводности возрастает, от давления практиче-
ски не зависит, за исключением очень высоких (больше 2·108 Па) и 
очень низких (меньше 2·103 Па) давлений 

б) Механизм распространения тепла в жидкости можно предста-
вить как процесс переноса энергии путем нестройных упругих коле-
баний (аналогично механизму распространения звука). Коэффициент 
теплопроводности капельных жидкостей лежит в пределах 0,08÷0,7 
Вт/(м·К). С повышением температуры для большинства жидкостей он 
убывает, исключение составляют лишь вода и глицерин.  

в) Коэффициент теплопроводности строительных и теплоизоля-
ционных материалов лежит в пределах 0,02÷3,0 Вт/(м·К). С повыше-
нием температуры он возрастает. Как правило, для материалов с 
большей плотностью коэффициент теплопроводности имеет более 
высокие значения. Он зависит также от структуры материала, его по-
ристости и влажности. Для влажного материала коэффициент тепло-
проводности может быть значительно выше, чем для сухого и воды в 
отдельности. Так, например, для сухого кирпича он составляет 0,3, 
для воды 0,6, а для влажного кирпича 0,9 Вт/(м·К).  

Материалы с низким значением коэффициента теплопроводности 
(меньше 0,2 Вт/(м·К)) обычно применяются для тепловой изоляции и 
называются теплоизоляционными.  

г) В чистых метлах распространение тепла обуславливается в ос-
новном электронной проводимостью. Наличие примесей в металлах 
приводит к увеличению структурных неоднородностей, на которых 
рассеиваются электроны. Этим и объясняется меньшее значение ко-
эффициента теплопроводности сплавов по сравнению с чистыми ме-
таллами. Коэффициент теплопроводности металлов лежит в преде-
лах 20÷400 Вт/(м·К). Самым теплопроводным металлом является се-
ребро ( ≈410 Вт/(м·К)), затем идут чистая медь ( ≈395 Вт/(м·К)), зо-
лото ( ≈ 300 Вт/(м·К)), алюминий ( ≈210 Вт/(м·К)) и т. д. Для боль-
шинства металлов с повышением температуры коэффициент тепло-
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проводности убывает. Он также убывает при наличии разного рода 
примесей. 

д) Теплопроводность неметаллических материалов, особенно ди-
электриков, определяется колебанием атомов кристаллической ре-
шетки ввиду малого количества свободных электронов, поэтому их 
коэффициент теплопроводности меньше чем у металлов и сплавов. 

е) В анизотропных телах величина коэффициента теплопроводно-
сти существенно зависит от направления теплопереноса. Так, напри-
мер, коэффициент теплопроводности древесины, измеренный попе-
рек волокон, может отличаться в 2 - 3 раза от его значения, измерен-
ного вдоль волокон. Коэффициент теплопроводности в анизотропных 
телах представляет собой тензор второго ранга 

























zzzyzx

yzyyyx

xzxyxx

 

 
Теплопроводность газов и их смесей 

Теплопроводность зависит от рода вещества и его состояния. На 
основании молекулярно-кинетической теории коэффициент тепло-
проводности газа не зависит от давления. В действительности при 
значительном увеличении давления теплопроводность газа увеличи-
вается. Зависимость теплопроводности газа от температуры даётся 
уравнением Сезерленда: 

2

3

0T
273

T

CT

C273












     (6.39) 

Теплопроводность разных газов при Т=273 К и константы С пред-
ставлены в табл. 6.6. Для большего числа газов значения 0  и С при-

водятся в [10] 
Таблица 6.6 
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Для одноатомных газов, которые не имеют вращательных или ко-
лебательных степеней свободы, коэффициент теплопроводности 
можно определить как 










2

2/14 )/T(10989,1
,   (6.40) 

где λ – теплопроводность, кал/(см·с·К); Т – температура, К; μ – моле-
кулярная масса; σ – характеристическое расстояние, Ǻ; Ωυ – интеграл 
столкновений. 

Уравнение (6.40) можно преобразовать к виду 

25,2
C








 ,   (6.41) 

где Сυ – теплоемкость при постоянном объеме, кал/(моль·К). 
Для расчета теплопроводности многоатомных газов Эйкен пред-

ложил модифицировать уравнение (6.41), выделив составляющие 
энергии поступательного движения и внутренней энергии, и привел к 
виду 

47,4C 



    (6.42) 

В последствии Эйкен модифицировал уравнение (6.42) и привел 
его к виду: 

52,3C32,1 



    (6.43) 

Это уравнение часто называют модифицированной корреляцией 
Эйкена. Обычно экспериментальные значения λ лежат между значе-
ниями, рассчитанными по уравнениям (6.42) и (6.43). Также есть и 
другие расчетные методы для определения коэффициента тепло-
проводности. 

Теплопроводность газов при низких давлениях увеличивается с 
температурой. В узких диапазонах зависимость λ от Т почти линейна. 
Если имеются данные о теплопроводности в единственной точке при 
определенной температуре, они могут быть использованы для опре-
деления теплопроводности при другой температуре: 

n

1

2

T

T

T

T

1

2













     (6.44) 

Теплопроводность всех газов возрастает с давлением, хотя при 
низких и умеренных давлениях это влияние относительно невелико. 
Многие корреляции теплопроводности при высоком давлении осно-
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вываются на использовании принципа соответствующих состояний. 
Стил и Тодос предложили корреляцию: 

при ρr <0,5 

)1e)(100,14(ZΓ)λλ( rρ535,085
кр

0  
,    (6.45) 

при 0,5<ρr<2 

)069,1e)(101,13(ZΓ)λλ( rρ67,085
кр

0  
,   (6.46) 

при 2< ρr <2,8 

)016,2e)(10976,2(ZΓ)λλ( rρ115,185
кр

0  
.  (6.47) 

3/2
кр

2/16/1
кр

P

μT
Γ  ; 

кр
r

ρ

ρ
ρ  , 

где λ0 – теплопроводность при Т и низком давлении (1 атм), 
кал/(см·с·К); ρr – приведенная плотность; Zкр – критический коэффи-
циент сжимаемости (приложение А [4]). 

Теплопроводность газовой смеси обычно не является линейной 
функцией состава. В форме, аналогичной теоретическому соотноше-
нию для вязкости, теплопроводность газовой смеси определяется 
как: 












n

1i
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1j
ijj

ii
m

AN

N
    (6.48) 

где λi – теплопроводность чистого компонента i ; Ni, Nj – мольные до-
ли компонентов i и j; Aij – параметр. 
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
 ,  (6.49) 

где λtr – значение теплопроводности для одноатомного газа; k – ко-
эффициент, значение которого близко к единице (k = 0,85). 

)T2412,0exp()T0464,0exp(
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Теплопроводность большинства простых органических жидкостей 
в 10 – 100 раз больше теплопроводности газов при низких давлениях 
и той же температуре. Она мало зависит от давления, а повышение 
температуры обычно приводит к уменьшению теплопроводности. 

Существуют много методов расчета теплопроводности чистых 
жидкостей. Почти все они эмпирические и только ограниченно прове-
ренные. Рассмотрим некоторые из них. 

Для расчета коэффициента теплопроводности Роббинс и Кингри 
предложили следующее соотношение 

3/4
N

r
*

3
)l( Cp

T

55,0

S

10)H94,40,88(

















,  (6.51) 

где λ(l) – теплопроводность жидкости, кал/(см·с·К); Ср – мольная теп-
лоемкость при постоянном давлении, кал/(моль·К); ρ – мольная плот-
ность жидкости, моль/см3. 

)T/273ln(RT/HS bbb
*   , 

где ΔHυb – мольная теплота парообразования при нормальной тем-
пературе кипения; Tb – нормальная температура кипения, К. Значе-
ния параметров H и N берутся из табл.П.6.5. 

Уравнение (6.51) может применяться в диапазоне температур 
Tr = 0,4÷0,9.  

С другой стороны, Ридель предлагает другое соотношение для 
расчета теплопроводности: 

3/2
br

3/2
r

2/1

3
)l(

)T1(203

)T1(2031064,2












,  (6.52) 

где Tr b – приведенная температура при нормальной точке кипения  
(Trb = Т/Tb ); μ – молекулярная масса. 

При расчете теплопроводности по уравнению (6.52) были получе-
ны плохие результаты для углеводородов с низкой молекулярной 
массой и углеводородов с разветвленной цепью. Лучшие результаты 
получались для неуглеводородов. 

Филиппов и Новоселова приводят следующую зависимость для 
расчета теплопроводности бинарных смесей жидкостей: 

)N1(N)(72,0)N1(N 22122122m  ,  (6.53) 

где m , 21,   коэффициенты теплопроводности смеси и компо-

нентов смеси соответственно; 12  ; 2N   мольная доля компо-

нента с большей теплопроводностью.  
Уравнение (6.53) можно также записать и в другом виде 
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)C1(gCg 2
2
2

12

1m 



,   (6.54) 

где 2g  – массовая доля компонента 2; С – константа смеси. Если 

экспериментальное значение С неизвестно, его обычно принимают 
равным 0,72. Погрешность расчета коэффициента теплопроводности 
по соотношениям (6.53) и (6.54) обычно не превышает 4%. Однако 
эти уравнения не пригодны для многокомпонентных растворов. 

Коэффициент теплопроводности суспензий и коллоидных раство-
ров составляет ~ 90% от коэффициента теплопроводности жидкой 
фазы (по оценке), в которой содержится взвесь, поэтому для его рас-
чета можно пользоваться упрощенной зависимостью: 

)l(
m 9,0  ,     (6.55) 

где 
)l(   коэффициенты теплопроводности жидкой фазы. 

Для эмульсий минеральных масел в воде Ванг и Кнудсен приво-
дят приближенную зависимость на основе принципа аддитивности 

2211m rr  ,    (6.56) 

где m , 21,   коэффициенты теплопроводности эмульсии, воды и 

масла; 1r , 2r   объемные доли воды и масла в смеси. 

Чтобы моделировать типичную зависимость между теплопровод-
ностью и составом смеси и получить соотношение, применимое для 
многокомпонентных смесей, Вредвельд предложил соотношение для 
бинарной смеси 

r
22

r
11

r
m gg       (6.57) 

Для получения более точных результатов необходимо выбрать 
значение параметра r. Если r = 1, то коэффициент теплопроводности 
определяется по принципу аддитивности. Наиболее приемлемое зна-

чение r зависит от отношения 12 / , где 12  . Для большинства 

смесей 1≤λ2/λ1≤2, и в этом диапазоне значение r = -2 обеспечивает 
достаточную согласованность предсказанных и рассчитанных тепло-
проводностей. 

Для расчета теплопроводности многокомпонентной смеси жидко-
сти соотношение (6.57) преобразуется к виду 
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     (6.58) 

 
Теплопроводность пористых материалов 
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Распространение тепла в пористых материалах обуславливается 
совокупностью различных явлений. Внутри твердых частей тела, а 
также в местах непосредственного контакта между ними тепло пере-
носится благодаря теплопроводности. В среде, заполняющей поры, 
перенос тепла  осуществляется теплопроводностью, конвекцией и 
излучением одновременно. Поэтому коэффициент теплопроводности 
пористых материалов является величиной, в достаточной степени 
условной. В этом случае имеет смысл коэффициента теплопровод-
ности некоторого однородного тела, через которое при одинаковых 
форме, размерах и температуре на его границах проходит тоже коли-
чество тепла, что и через данное пористое тело. 

Коэффициент теплопроводности пористых тел зависит от их объ-
емной плотности, влажности, степени пористости, формы и размеров 
пор, температуры и многих других факторов. Определение коэффи-
циента теплопроводности пористых тел в большинстве случаев носит 
эмпирический характер. Ниже приводятся эмпирические зависимости 
для расчета коэффициента теплопроводности некоторых пористых 
материалов. 

Для расчета коэффициента теплопроводности пеноматериалов 
можно использовать соотношение: 

)0244,0)(/17,1( 111  ,    (6.59) 

где   и    коэффициенты теплопроводности и плотность пеномате-

риала; 1  и 1   коэффициенты теплопроводности и плотность 

твердой массы. 
Для расчета коэффициента теплопроводности древесины в об-

щем случае может использоваться соотношение 

0236,0)00233,01159,0(1073,1 3  
, (6.60) 

где   и    коэффициенты теплопроводности и плотность древеси-

ны;    влажность древесины в %. 

Коэффициент теплопроводности древесины и волокнистых мате-
риалов зависит от направления измерения. Так, если измерение 
идет: 

перпендикулярно волокнам 

 175,00233,0 ,    (6.61) 

параллельно волокнам 

 35,00466,0 ,     (6.62) 

Для учета воздушных пустот (пор) значение   плотного материа-

ла умножают на примерную величину (1  V2/3), где V  объемное со-
держание пустот. Повышение влаги в органических материалах на 
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1% (относительно массы сухого материала) увеличивает его тепло-
проводность на ~1%.  

Для вычислений   плотного вещества необходима оценка его по-
ристости. Например, если плотность угля с 25%-ной пористостью 
равна 1200, то действительная плотность р = 1200/0,75=1600 г/см3. 

 
6.1.3. Коэффициенты диффузии 

 
Диффузия — это перенос вещества из одной области в другую в 

пределах одной фазы при отсутствии перемешивания (механическим 
способом или конвекцией). Эксперимент и теория показывают, что 
диффузия происходит при наличии градиента давления (диффузия 
под давлением), градиента температуры (термическая диффузия), 
полей внешних сил, а также градиента концентрации (молекулярная 
диффузия). 

Коэффициент диффузии определяется из уравнения  

,dt
dx

dc
DSdm   

где dm – масса диффундирующего вещества в направлении оси x 
через с ечение S за время dt при градиенте концентрации – dc/dx; 

vl3/1D   - коэффициент диффузии, определяемый потоком ве-
щества, диффундирующего за время t = 1 сек через сечение S=1 при 

dc/dx=1, см2/с или м2/с, v  - скорость молекул. 
В тех случаях, когда нет экспериментальных данных о коэффици-

енте диффузии D, см2/с, для качественной оценки его значения в 
диапазоне 0 – 100 ºС можно воспользоваться уравнением. 

BA
23/1

B
3/1

A

2/3

m

1

m

1

)vv(p

T00043.0
D 


 , 

где р – давление, МПа; Av  и Bv , Am  и Bm  - соответственно моляр-

ные объёмы, см3/моль, и молекулярные массы компонентов, участ-
вующих в процессе. 

Разработана теория, описывающая диффузию в бинарных смесях 
при давлениях от низких до умеренных. Теория основана на решении 
уравнения Больцмана и приписывается Чэпмену и Энскогу. 

D
2
AB

2/1
BABA2/33

AB
P

]/)[(
T10858,1D




 

, (6.63) 

где DAB – коэффициент диффузии, см2/с; Т – температура, К; Р – дав-
ление, атм; σ – характеристическое расстояние, Ǻ; ΩD – интеграл 
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столкновений для диффузии; μА, μВ – молекулярные массы компо-
нент. 

Ключом к использованию этого уравнения являются выбор закона 
межмолекулярных сил и численная оценка σАВ и ΩD. 

2
BA

AB


 ; 
2/1

BAAB )(  ; 

*HTexp

G

*FTexp

E

*DTexp

C
)

*T

A
(

BD    (6.64) 

AB

Б

ε

Tk
*T  ; А = 1,06036; В =0,15610; С = 0,19300; D = 0,47635;  

Е = 1,03587; F = 1,52996; G =1,76474; H = 3,89411, 
где T – температура, К; Т* – безразмерная температура; ε – характе-
ристическая энергия (энергия при которой силы притяжения и оттал-
кивания молекул равны). Значения ε/kБ и σ , необходимые для расче-
та коэффициента диффузии по уравнению (6.64) приведены для мно-
гих веществ в табл. П.6.1. 

Так как уравнения для вязкости газа и коэффициент диффузии 
при низких давлениях основывается на одной и той же теории 
Чэмпмэна-Энского, они могут быть использованы для выяснения со-
отношения между этими двумя свойствами газа. 

Коэффициент самодиффузии определяется следующим образом: 

A
D

υ
AА η

Ω

Ω

Pμ

RT
20,1D   ,   (6.65) 

где вязкость ηА выражена в пуазах. Отношение интегралов столкно-
вений Ωυ/ΩD является слабой функцией kT/ε и приблизительно равно 
1,1 при обычных температурах. 

Брокау предложил альтернативный метод расчета коэффициен-
тов диффузии в бинарных смесях, содержащих полярные компо-
ненты. Используется уравнение (6.63), но интеграл столкновений 
рассчитывается по формуле: 

*T

δ19,0
)]64.6(уравнениюпо[ΩΩ

2
AB

DD    (6.66) 

bb

2
p

3

TV

1094,1 
 , 

где μр – дипольный момент, дебай; Vb – мольный объем жидкости при 
нормальной температуре кипения, см3/моль; Tb – нормальная темпе-
ратура кипения, К. 
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Некоторые методы расчета коэффициента диффузии в бинарных 
газовых системах при низких давлениях сохраняют общую форму 
уравнения (6.63) с константами, определенными на основании экспе-
риментальных данных. Метод Фуллера, Шеттлера и Гиддингса ока-
зывается несколько более точным, чем другие перечисленные урав-
нения, вероятно потому, что он базируется на большем числе дан-
ных. Предложенная эмпирическая корреляция имеет форму уравне-
ния: 

23/1
B

3/1
A

2/1
BABA

75,13

AB
])()[(P

]/)[(T10
D








,  (6.67) 

где Т выражено в кельвинах, а Р – в физических атмосферах. Чтобы 

вычислить  , следует использовать значения составляющих атом-

ных диффузионных объемов, приведенных в табл.6.7. 
Поскольку молекулы в жидкости плотно упакованы и большое 

влияние на них оказывают силовые поля соседних молекул, значение 
коэффициента диффузии для жидкостей много меньше, чем для га-
зов при низких давлениях, хотя это не обязательно означает, что ско-
рости диффузии в жидкостях будут ниже, так как градиенты концен-
трации могут быть большими. 

Теории жидкого состояния для расчета коэффициентов диффузии 
слишком идеализированы, и ни одна из них не обеспечивает удовле-
творительного соотношения для вычисления DAB. Однако иногда 
форма теоретического уравнения дает хорошую основу для методов 
предсказания коэффициентов диффузии. Рассматриваемый случай 
относится к сферическим молекулам большого размера, диффунди-
рующим в разбавленных растворах. Гидродинамическая теория пока-
зывает, что при этом 

AB
AB

rπη6

RT
D  ,     (6.68) 

где ηВ – вязкость растворителя, сП; rA – радиус сферической молеку-
лы растворенного вещества. 
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Эта зависимость называется уравнением Стокса – Эйнштейна. 
Несмотря на то, что оно было выведено для очень частного случая, 
многие авторы используют форму DAB ηВ /T = f (размер молекулы рас-
творенного вещества) как исходную точку разработки корреляции. 
 

Таблица 6.7 

 
 
Для бинарной смеси растворенного вещества А в растворителе В 

коэффициент диффузии DО
AB компонента А, диффундирующего в 

бесконечно разбавленном растворе А в В, означает, что каждая мо-
лекула А находится в среде по существу чистого В. Далее рассмот-
рим несколько методов расчета DО

AB. 

Широко используемая корреляция для DО
AB  метод Вильке-

Ченга  является по существу эмпирической модификацией уравне-
ния Стокса – Эйнштейна: 

6,0
AB

2/1
B8o

AB
V

T)(
104,7D




 

,   (6.69) 

где DО
AB – коэффициент взаимной диффузии растворенного веще-

ства А в растворителе В при очень низкой концентрации А, см2/с; μВ – 
молекулярная масса растворителя; Т – температура, К; ηВ – вязкость 
растворителя, сП (1·10-3 Па·с); VA – мольный объем растворенного 
вещества А при его нормальной температуре кипения, см3/моль; Ф – 
параметр ассоциации растворителя В. 
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Вильке и Ченг рекомендуют принимать значения Ф равным 2,6 
для воды в качестве растворителя, 1,9 для метилового спирта, 1,5 
для этилового спирта и 1 для неассоциированных растворителей.  

Шайбель предложил модифицировать соотношение Вильке-Ченга 
исключением параметра ассоциации Ф: 

3/1
AB

o
AB

V

KT
D


      (6.70) 

Значение К определяется по уравнению 

  3/2
AB

8 V/V31)102,8(K  
 

за исключением: воды как растворителя, если VA < VB , то К=25,2·10-8; 
бензола как растворителя, если VA < 2VB , то К=18,9·10-8, и других 
растворителей, если VA < 2,5VB , то К=17,5·10-8. 

Для коэффициентов диффузии неэлектролитов при бесконечном 
разбавлении в воде Гайдук и Лоди разработали корреляцию: 

589,0
A

14,1
W

5o
AB V1026,13D   ,    (6.71) 

где ηW – вязкость воды, сП (1·10-3 Па·с); VA – мольный объем раство-
ренного вещества А при его нормальной температуре кипения, 
см3/моль. 
 

6.2. Поверхностные свойства на границе раздела фаз 
 

6.2.1. Поверхностное натяжение чистых жидкостей и их смесей 
 

Пограничный слой между жидкой и газовой фазами можно рас-
сматривать как третью фазу со свойствами, промежуточными между 
свойствами жидкости и газа. В результате исследований получено, 
что молекулы подвержены воздействию неравных сил. При низких 
плотностях газа на поверхностные молекулы жидкости действуют как 
поперечные, так и нормальные силы, направленные внутрь жидкости. 
Поверхностный слой находится в напряженном состоянии и стремит-
ся к уменьшению своей площади до минимума, определяемого мас-
сой вещества, размерами сосудами и внешними (гравитационными) 
силами. 

Количественный показатель такого напряжения может быть выра-
жен различными способами. Чаще всего для этого используется по-
верхностное натяжение  , которое определяется как сила, действу-
ющая в плоскости поверхности, в расчете на единицу длины. Соглас-
но этому определению, можно представить обратимый изотермиче-
ский процесс, при котором площадь поверхности А жидкости увели-
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чивается вследствие её растяжения и создаются условия для пере-
хода молекул из объёма жидкости в пограничный слой. Дифферен-

циальная обратимая работа будет равна dA ; в этом случае   - 

поверхностная энергия Гиббса в расчете на единицу площади по-
верхности. Поскольку равновесные системы стремятся обладать ми-
нимумом свободной энергии (при постоянных температуре и давле-

нии), произведение A  также стремится к минимуму. При фиксиро-
ванном значении   равновесным является состояние, при котором 
площадь поверхности жидкости минимальна в соответствии с огра-
ничениями системы. Этим стремлением к уменьшению свободной 
поверхностной энергии объясняется и шарообразная форма капель 
жидкости (из всех геометрических тел одинакового объема шар име-
ет наименьшую поверхность), и самопроизвольное слияние капель 
при их контакте, а также поднятие жидкости в капиллярах и т.д. 

По мере того как температура повышается, поверхностное натя-
жение жидкости, находящейся в равновесии с собственным паром, 
уменьшается и принимает нулевое значение в критической точке. 

Поверхностное натяжение обычно измеряется в динах на санти-
метр (дин/см); поверхностная энергия Гиббса, приходящаяся на еди-
ницу площади, выражается в эргах на квадратный сантиметр 
(эрг/см2). Эти единицы и численные значения   идентичны. Соотно-
шение с единицами СИ: 

1 дин/см = 1 эрг/см2 = 1·10-3 Дж/м2 = = 1·10-3 Н/м. 
В основном все приемлемые методы расчета поверхностного 

натяжения жидкости эмпирические. Сагден в 1923 г. предложил соот-
ношение, связывающее поверхностное натяжение σ с плотностями 
жидкости ρ(l) и ее пара ρ(v)  

σ
1/4

 = [P](ρ
(l)

 - ρ
(v)

)    (6.72) 

Сагден назвал независящий от температуры параметр [P] парахо-
ром. Квейл, используя экспериментальные данные о поверхностном 
натяжении и плотности многих соединений, вычислил их парахоры, 
представленные в табл.П.6.6. 

При использовании [P] из табл. П.6.6, поверхностное натяжение 
выражается в динах на сантиметр (дин/см), а плотности – в молях на 
кубический сантиметр (моль/см3). 

Вместо экспериментальных данных о плотностях могут быть ис-
пользованы значения, полученные по корреляциям, связывающим 
плотность с температурой, тогда уравнение (6.72) принимает вид: 
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 ,   (6.73) 
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Tr = T/Tкр ; Tr кип = Ткип/Ткр 
где ρ(l)

кип –мольная плотность жидкости при нормальной температуре 
кипения Ткип , моль/см. значения показателя степени n находятся в 
пределах 0,25 – 0,31, в зависимости от рода жидкости. Фиштайн при-
водит следующие значения n: спирты n =0,25, углеводороды и про-
стые эфиры n =0,29, другие органические соединения n =0,31. 

Также для расчета поверхностного натяжения чистых жидкостей 
может быть использован принцип соответственных состояний. Урав-
нение для расчета поверхностного натяжения чистой жидкости может 
быть записано в следующем виде 

9/11
r

3/1
кр

3/2
кр )T1(QTPσ     (6.74) 
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Однако метод, основанный на использовании принципа соответ-
ственных состояний, неприменим для соединений с водородными 
связями (спирты, кислоты) и квантовых жидкостей (H2, He, Ne). 

Для расчета поверхностного натяжения неводных смесей, на ос-
нове уравнения (6.72) было предложено следующее уравнение: 

)NN](P[
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)v(
m

)l(
i
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mi

4/1
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

,   (6.75) 

где σm – поверхностное натяжение смеси, дин/см; [Pi] – парахор ком-
понента i; N(l)

I , N
(v)

I – мольные доли компонента i в жидкой и паровой 
фазе, соответственно; ρ(l)

m – плотность жидкой смеси, моль/см3; ρ(v)
m 

– плотность смеси паров, моль/см3. 
Уравнение (6.75) может быть записано также в форме: 

 


n

1i

)l(
i

4/1
i

)l(
i

)l(
m

4/1
m /N    (6.76) 

Это уравнение имеет то преимущество по сравнению с уравнени-
ем (6.75), что при экстремумах состава смеси оно дает правильные 
значения. 

Используя метод круговых процессов (циклов) была получена тем-
пературная зависимость для коэффициента поверхностного натяже-
ния в виде 
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     (6.77) 

где F – поверхность пленки; qf  теплота изотермического образова-
ния единицы поверхности пленки. 
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С повышением температуры поверхностное натяжение умень-
шается, причем для многих жидкостей эта зависимость оказывается 
линейной вплоть до критической температуры, при которой   = 0. 
Выше критической температуры соединение не может быть в жидком 
состоянии. 

Зависимость   от температуры описывается выражением: 

n

кр
0 )

T

T
1(σσ       (6.78) 

где Ткр  температура в критической точке; 0  и n – постоянные. Для 

неассоциированных жидкостей n ≈ 1,23. Для предельных углеводо-

родов нормального строения n = 1,259 и 0  = 54,292. 

Сравнение значений поверхностного натяжения при двух темпе-
ратурах T1 и T2 позволяет записать: 

2,1

1кр

2кр

1
)

TT

TT
(

σ

σ
2




      (6.79) 

Показатель степени в соотношении (6.79) равный 1,2 присущ не-
полярным жидкостям, а вообще его значение колеблется в интервале 
от 0,99 до 1,23; среднее значение ≈ 1,16 

 
6.2.2. Поверхностное натяжение водных растворов и ПАВ 

 
Если для неводных смесей поверхностное натяжение часто ап-

проксимируется линейной зависимостью от мольной доли, то водные 
растворы обладают ярко выраженными нелинейными характеристи-
ками. 

Для расчета поверхностного натяжения водных бинарных смесей в 
широких интервалах концентраций растворенного органического ве-
щества и водно-органических систем как с низкой, так и с высокой 
молекулярной массой может применяться метод Тамуры, Кураты и 
Одани. В качестве основы для расчета выбирается уравнение (6.75), 
но для плотностей и концентраций берутся значения, характерные 
для поверхностного слоя, т.е. (Vσ)-1 заменяет ρ(l)

m (Vσ – гипотетиче-
ский мольный объем поверхностного слоя). Значение Vσ определяет-
ся по уравнению 

i
i

i VNV  
,     (6.80) 

где Nσ
i – мольная доля компонента i в поверхностном слое. Значение 

Vi выбирается как мольный объем чистого компонента i. Тогда при-
нимая ρ(l) >> ρ(v) , получаем уравнение 



203 

]P[N]P[NV OOWW
4/1

m
  ,   (6.81) 

где индекс W означает воду, а индекс О – органическое вещество. 
Тамура и др. исключили парахор и уравнение для расчета поверх-

ностного натяжения приняло вид 
4/1

OO
4/1

WW
4/1

m  
   (6.82) 
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VN WW
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V

VN OO
O

, 

где Ψσ
W – объемная доля воды в поверхностном слое. 

В жидких растворах поверхностное натяжение σ является функци-
ей от концентрации растворенного вещества. Вещества, добавление 
которых к растворителю уменьшает поверхностное натяжение, назы-
вают поверхностно-активными (ПАВ), вещества, добавление которых 
увеличивает или не изменяет поверхностное натяжение – поверх-
ностно-инактивными (ПИАВ). 

Поверхностно-активными веществами являются органические со-
единения, молекулы которых имеют дифильное строение, т.е. они 
содержат в молекулах одновременно гидрофобную и гидрофильную 
группы. В качестве гидрофобной группы обычно выступает углеводо-
родный радикал, содержащий 10 – 18 углеродных атомов, чаще всего 
линейного строения. К гидрофильным группам могут относиться груп-
пы: –СООН, –СООNа, –SО3Nа, –ОН, –NН2 и др. Примером ПАВ в 
водных растворах могут служить многие органические соединения: 
жирные кислоты с достаточно длинными углеводородными радика-
лами, соли этих кислот, сульфокислоты и их соли, аминокислоты, вы-
сокомолекулярные спирты, амины.  

Концентрируясь на поверхности раздела фаз, дифильные молеку-
лы ПАВ, например молекулы этилового спирта, понижают поверх-
ностное натяжение, так как этиловый спирт обладает меньшим по-
верхностным натяжением, чем вода. 

Таким образом, самопроизвольное понижение поверхностного 
натяжения водных растворов поверхностно-активными веществами – 
следствие их концентрирования на поверхности раздела фаз, т.е. ад-
сорбции. 

Количественно связь между величиной адсорбции и изменением 
поверхностного натяжения dσ с концентрацией раствора dC опреде-
ляется адсорбционным уравнением Гиббса: 

dC

σd

RT

С
Г  ,     (6.83) 
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где Г – изотерма адсорбции Гиббса, моль/см2; С – концентрация ПАВ 
в растворе, моль/л; R – универсальная газовая постоянная, 
Дж/(моль·К); Т – абсолютная температура, К. 

При достаточно высокой концентрации растворенного вещества 
адсорбция достигает предела, т.е. Г = Гmax 

Из соотношения (6.83) вытекает уравнение Шишковского, устанав-
ливающее зависимость поверхностного натяжения раствора от кон-
центрации ПАВ: 

)KC1ln(Аσσ 0  , RTГА max    (6.84) 

где 0   – поверхностное натяжение растворителя (Н/м); С – концен-

трация поверхностно-активного вещества (ПАВ); А  постоянная для 
всего гомологического ряда, не зависящая от природы ПАВ; при тем-
пературе 20°С A≈0; К – постоянная, характеризующая увеличение 

поверхностной активности ( dC/d ) при переходе к каждому по-
следующему члену гомологического ряда. Значение постоянных А и К 
приводятся в специализированной литературе. 

Уравнение Шишковского позволяет определить предел адсорбции 
(при KС>>1), так как в таком случае это уравнение принимает вид  

ClnRTГKlnRTГσσσΔ maxmax0    (6.85) 

Построив график, как показано на рис.6.2, по углу наклона () мож-
но определить предел адсорбции, а по отрезку, отсекаемому наклон-
ной линией на оси ординат при ln С = 0, рассчитать постоянную рав-
новесия процесса адсорбции K. 

 

 

Рис. 6.2. 

Понимание адсорбционных процессов имеет важное значение, так 
как они лежат в основе многих процессов, протекающих на границе 
раздела фаз.  
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ПРИЛОЖЕНИЕ 
Таблица П.6.1 

Параметры  потенциала Леннарда-Джонса 
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Продолжение табл. П.6.1 

 
 

Таблица П.6.2 
Параметры потенциала Штоккмайера 

 
 
 



207 

Таблица П.6.3 
Групповые составляющие Сi для определения а* (в мкП) 

 
Таблица П.6.4 

Групповые составляющие для определения А и В по 
методу Оррика и Эрбара 
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Таблица П.6.5 
Значения Н и N для уравнения (6.51) 
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Таблица П.6.6 
Структурные составляющие для расчета парахора 
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