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ВВЕДЕНИЕ 

1. Статистический и термодинамический  

методы исследования вещества.  

 

Молекулярная физика и термодинамика – разделы физики, в которых 

изучаются макроскопические процессы в телах, связанные с огромным 

числом содержащихся в телах атомов и молекул. Примером макроскопиче-

ских систем могут служить газы, жидкости, твердые тела, плазма. Размеры 

атомов или молекул по сравнению с размерами макросистем очень малы. 

Они изменяются в диапазоне от 10-10м (размер атома водорода) до 10-7 м 

(размер молекулы белка вируса). Органы чувств человека не позволяют 

различать  размеры, форму, энергию и импульс отдельных молекул. Одна-

ко ряд экспериментов косвенно, а в отдельных случаях прямо позволяет 

это сделать. К прямым методам наблюдения молекул относятся методы 

современной микроскопии: электронной, ионной, голографической.  Кос-

венные методы наблюдения: броуновское движение, давление газа на 

стенки сосудов, диффузия газов и жидкостей, вязкое трение и др. Все эти 

явления могут быть объяснены, если считать, что вещества: а) состоят из 

атомов и молекул, б) находятся в состоянии непрерывного беспорядочного 

движения и в) между ними действуют силы взаимодействия – притяжения 

и отталкивания. 

Для исследования макроскопических процессов применяют два каче-

ственно различных и взаимно дополняющих друг друга метода: стати-

стический (молекулярно-кинетический) и термодинамический. Первый 

лежит в основе молекулярной физики, второй – термодинамики.  

Молекулярная физика – раздел физики, изучающий строение и свой-

ства вещества исходя из молекулярно-кинетических представлений, осно-

вывающихся на том, что все тела состоят из молекул, находящихся в не-

прерывном хаотическом движении и взаимодействующих между собой по 

определенным законам. Здесь макроскопические свойства тел рассматри-

ваются как проявление суммарного действия молекул. При этом в теории 

пользуются статистическими методом, интересуясь не движением от-

дельных молекул, а лишь такими средними величинами, которые характе-

ризуют движение огромной совокупности частиц. Отсюда другое ее назва-

ние - статистическая физика.  

Термодинамика – раздел физики, изучающий общие свойства макро-

скопических систем, находящихся в состоянии термодинамического рав-

новесия, и процессы перехода между этими состояниями. Термодинамика 

не рассматривает микропроцессы, которые лежат в основе этих превраще-

ний. Этим термодинамический, или феноменологический, метод отличает-

ся от статистического.  

Молекулярно-кинетическая теория и термодинамика взаимно допол-

няют друг друга, образуя единое целое, но отличаясь различными метода-
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ми исследования. Оба метода должны давать одинаковые результаты отно-

сительно свойств и состояния вещества в аналогичных условиях и, следо-

вательно, между параметрами вещества, описывающими его состояние в 

молекулярно-кинетической теории и в термодинамике, должна существо-

вать закономерная взаимосвязь. 
Основными параметрами вещества в молекулярно-кинетической тео-

рии (МКТ) являются параметры, относящиеся к микрочастице, в частно-
сти, масса микрочастиц – атомов, молекул, их размер, скорости их движе-
ния и характер взаимодействия, а также количество частиц в веществе или 
количество частиц в единице объема вещества (концентрация). 

Основными термодинамическими (ТД) параметрами вещества явля-
ются температура, давление, масса вещества, объем, внутренняя энергия и 
ряд других. 

 

Тема 1. 

ОСНОВЫ  МОЛЕКУЛЯРНО-КИНЕТИЧЕСКОЙ ТЕОРИИ ГАЗОВ 

 

2. Идеальный газ. Параметры состояния идеального газа. 

 

Примером простейшей системы, изучаемой в молекулярной физике, 

является газ. Согласно статистическому подходу газы рассматриваются как 

системы, состоящие из очень большого числа частиц (до 1026 м–3), находя-

щихся в постоянном беспорядочном движении. В молекулярно-

кинетической теории пользуются моделью идеального газа, согласно ко-

торой считают, что:  

1) собственный объем молекул газа пренебрежимо мал по сравнению 

с объемом сосуда; 

2) между молекулами газа отсутствуют силы взаимодействия; 

3) столкновения молекул газа между собой и со стенками сосуда аб-

солютно упругие. 

Оценим расстояния между молекулами в газе. При нормальных усло-

виях (н.у.) число молекул в единице объема: n =  −2 7 1025 3, м . Тогда сред-

ний объем, приходящийся на одну молекулу: 

27/10)107,2(~ 24125 −− =V  (м-3). 

Среднее расстояние между молекулами: 
983 10310

3

1
~;~ −− lVl м. 

Средний диаметр молекулы: d3.10-10 м. Собственные размеры молекулы 

малы по сравнению с расстоянием между ними (в 10 раз). Следовательно, 

частицы (молекулы) настолько малы, что их можно уподобить материаль-

ным точкам.   

В газе молекулы большую часть времени находятся так далеко друг от 

друга, что силы взаимодействия между ними практически равны нулю. 
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Можно считать, что кинетическая энергия молекул газа много больше по-

тенциальной, поэтому последней можно пренебречь.  

Однако в моменты кратковременного взаимодействия (столкновения) 

силы взаимодействия могут быть значительными, что приводит к обмену 

энергией и импульсом между молекулами. Столкновения служат тем меха-

низмом, с помощью которого макросистема может переходить из одного 

доступного ей при данных условиях энергетического состояния в другое. 

Скорости частиц как по модулю, так и по направлению могут быть любы-

ми, изменение их происходит непрерывно.  

Модель идеального газа можно использовать при изучении реальных 

газов, так как они в условиях, близких к нормальным (например, кислород 

водород, азот, углекислый газ, пары воды, гелий), а также при низких дав-

лениях и высоких температурах близки по своим свойствам к идеальному 

газу.  

Всякая система может находиться в различных состояниях, отличаю-

щихся температурой, давлением, объемом и т.д. Подобные величины, ха-

рактеризующие состояние системы, называются параметрами состояния.  

Температура – один из параметров, определяющих тепловое состоя-

ние системы. На практике пользуются температурной шкалой, в которой 

температура выражается в градусах Цельсия (0С) или Кельвина (К).  

Давление в системе СИ измеряется в Па (паскаль):  1Н/м2=1 Па.  

 

3. Основное уравнение кинетической теории газов.  

 

Основным уравнением кинетической теории 

газов называется соотношение, связывающее дав-

ление (величину, измеряемую на опыте) со скоро-

стью или кинетической энергией молекулы газа.  
Рассмотрим одноатомный идеальный газ. 

Предположим, что молекулы газа движутся хаоти-
чески, число взаимных столкновений между моле-

кулами газа очень мало по сравнению с числом ударов о стенки сосуда, а 
соударения молекул со стенками сосуда абсолютно упругие. Выделим на 

стенке сосуда элементарную площадку s (cм. рис.3.1) и вычислим давле-
ние, оказываемое на эту площадку. При каждом соударении, молекула, 
движущаяся перпендикулярно площадке, передает ей импульс                

т0 –(–m0 ) = 2 т0 , где т0 – масса молекулы, v – ее скорость. За вре-

мя t площадки s достигнут только те молекулы, которые заключены в 
объеме цилиндра с основанием s и высотой  t. Число этих молекул 

равно           ns t, 
где п – концентрация молекул. Но необходимо учитывать, что реально мо-
лекулы движутся к площадке под разными углами и имеют различные ско-
рости.  

 

            

                         s 

 

 

           v t 

   

Рис.3.1. 
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Для упрощения расчетов хаотическое движение молекул заменяют 

движением вдоль трех взаимно перпендикулярных направлений, так что в 

любой момент времени вдоль каждого из них движется 1/3 молекул, при-

чем половина из них (1/6) движется вдоль данного направления в одну сто-

рону, половина — в противоположную. Тогда число ударов молекул, дви-

жущихся в заданном направлении, о площадку s будет:   tsn  
6

1
. 

При столкновении с площадкой эти молекулы передадут ей импульс:  

tsnmtsnmP == 2

00
3

1

6

1
2  . 

Тогда давление газа на стенку сосуда: nm
t

PF
p 2

0
3

1

ss
=




=


=         (1) 

Если газ и объеме V содержит N молекул, движущихся со скоростя-

ми  1,  2., то учитывают среднюю квадратичную скорость: 
 


=

==
N

iN 1

2

i

2

êâ

1
                   (2) 

характеризующую всю совокупность молекул газа. Уравнение (1) с учетом 

(2) примет вид                     
2

0
3

1
ð nm= .                         (3) 

Данное выражение называется основным уравнением молекулярно-

кинетической теории идеальных газов. Это уравнение как раз и устанавли-

вает связь между давлением и скоростью, вернее среднеквадратичной ско-

ростью.   

Введем среднюю кинетическую энергию хаотического поступатель-

ного движения одной молекулы  
2

2

0
m

= .   Тогда основное уравнение 

запишется как:              
23

2
ð

2

0
m

n=       или           n
3

2
ð=   

В данном уравнении давление связано со средней энергией поступательно-

го движения молекул. Давление газа численно равно 2/3 средней кинетиче-

ской энергии поступательного движения молекул, содержащихся в едини-

це объема.  

4. Средняя кинетическая энергия поступательного движения  

молекул. Закон Дальтона. 

 

При переходе к равновесию от одной части газа к другой передается 

энергия. Выравнивается не энергия всего газа как целого, а средняя кине-
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тическая энергия, отнесенная к одной молекуле. Температура газа пропор-

циональна средней кинетической энергии его молекул:  Т   . Средняя 

кинетическая энергия поступательного движения молекулы   

  =
3

2
kT ,                         (1) 

где k - постоянная Больцмана, выражающая соотношение между единицей 

энергии и единицей температуры: k=1,38.10-23 Дж/К. 

Все молекулы при данной температуре Т имеют одну и ту же сред-

нюю энергию независимо от их сорта. Из формулы (1) следует, что абсо-

лютная температура является мерой средней кинетической энергии по-

ступательного хаотического движения молекул. При Т=0 замирает тепло-

вое движение, но остаются другие, нетепловые формы движения в веще-

стве, например, движение электронов в атоме. Это движение нельзя пре-

кратить, охлаждая вещество.  

Выразим теперь кв через абсолютную температуру Т. Приравнивая 

правые части в формулах   =
3

2
kT  и    

2

2

0
m

=  получим  кв=
3

0

kT

m
. 

Введем понятие универсальной газовой постоянной R, которая связа-

на с постоянной Больцмана соотношением R kN
A

= , где NA=6.1023моль-1–

число Авогадро (число молекул в одном моле вещества),  и молярной мас-

сы = Nam0 –массы одного моля газа. Тогда среднюю квадратичную ско-

рость поступательного движения молекул можно выразить формулой:  

кв=


RT3
. 

Подставляя в основное уравнение кинетической теории газов это вы-

ражение, получим, что давление идеального газа связано с температурой 

соотношением:                        p nk= T .  

Давление определяется только концентрацией (при постоянной температу-

ре) и не зависит от сорта молекул.  

Если имеем смесь нескольких газов, концентрация молекул которых 

n1, n2, ..., ni и n n
i

i

=  , то               

p n k n k n k
i

=
1 2

T + T+...+ T . 

Давления p n k p n k p n k
i i1 1 2 2

= = =T, T,... T  называют парциальны-

ми давлениями. Например, р1 – парциальное давление соответствует дав-

лению, которое оказывал бы первый газ, входящий в состав смеси, если бы 

он занимал весь объем.  

Согласно закону Дальтона в случае идеальных газов  
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p p
i

i

=    

Таким образом, давление, оказываемое на стенки сосуда смесью газов, 

равно сумме парциальных давлений отдельных компонентов смеси.  

 

5. Газовые законы. Уравнение  Менделеева-Клапейрона.  

 

Экспериментальное исследование свойств газов, проведенное в ХVII-

XVIII вв. Бойлем, Мариоттом, Гей-Люссаком, Шарлем, привело к форму-

лировке газовых законов: 

1. t=const  – изотермический процесс, pV=const  – закон Бойля-

Мариотта. 

2. p=const – изобарический процесс, V=V0[1+(t-t0)] – закон Гей-

Люссака. 

3. V=const – изохорический процесс,   p=p0[1+(t-t0)] – закон Шар-

ля. 

Здесь  - температурный коэффициент давления,  - температурный 

коэффициент объемного расширения, p0 и V0 берутся при t = t0. Из закона 

Бойля-Мариотта для всех газов следует, что  = . Это подтверждается 

экспериментом, причем         == Ñ015,273/1  

Поэтому можно ввести температурную шкалу, например, отношением 

p p

p
t t C

−
= =0

0

0

00 ,   (для V=const).   

Закон Шарля можно переписать в виде 
C

tC
pp

0

0

0
15,273

15,273 +
= .  

Введем абсолютную температуру      Т = t + 273150, C ,  где [T]=K,  

тогда 
C

p

T

p
0

0

15,273
=  ,   или const=

T

p
.  

Итак, вновь рассмотрим газовые законы с учетом представления абсо-

лютной температуры. 

1. Изотермический процесс.  

pV=const  –  уравнение изотермы.  

График зависимости p  от V  приведен на ри-

сунке 5.1. Чем выше изотерма, тем более высокой 

температуре она соответствует, T2>T1. 

2. Изобарный процесс.  

const=
T

V
 – уравнение изобары.  

 р              Т2>T1

                T2

         T1

                                        V

Рис.5.1.
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График зависимости V от T приведен на рисунке 5.2. Чем ниже к оси 

температуры наклонена изобара, тем большему давлению она соответству-

ет, р2 > p1.  
 V                                                     p

                              p2>p1                                   V2>v1

        p1                                                 V1

                      p2                                             V2

       

                                   T                                                  T

              Рис.5.2.                                                 Рис.5.3.
 

3. Изохорический процесс. 
p

T
= const  – уравнение изохоры. График 

зависимости р от Т изображен на рис 5.3. Чем ниже к оси температуры 

наклонена изохора, тем большему объему она соответствует, V2 > V1.  

Комбинируя выражения газовых законов, получим уравнение, связы-

вающее р, V, Т (объединенный газовый закон):  

const=
T

pV
.  

Постоянная в этом уравнении определяется экспериментально. Для 1 

моль газа она оказалась равной  R=8,31
ìîëü.Ê

Äæ  и была названа универсаль-

ной газовой постоянной.  

1 моль равен количеству вещества системы, содержащей столько же 

структурных элементов, сколько содержится атомов в углероде-12 массой 

0,012 кг. Число молекул (структурных единиц) в 1 моле равно числу Аво-

гадро: NA=6,02.1023моль-1.  Для R справедливо соотношение:  R=k NA 

Итак, для одного моля: pV RT= .  

Для произвольного количества газа  = m/ (уравнение Менделеева-

Клапейрона):                                         pV
m

RT=


, 

где  - молярная масса газа.  

Установим связь между уравнение кинетической теории газов и урав-

нением Менделеева-Клапейрона. n
3

2
ð=  Tkn= ,  p nk= T .  

Так как n=N/V, то pV N k= T . Для количества вещества справедливо 

соотношение 
m N

N
A


= , а для постоянной Больцмана – k = R /NA, поэтому 

последнее уравнение можно записать в виде:  
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T
A

N

R
NpV =   или  RT

m
pV


= . 

 

6. Распределение скоростей молекул по Максвеллу.  

Экспериментальная проверка  закона распределения Максвелла. 

 

Молекулы идеального газа совершают беспорядочное тепловое дви-

жение. Ввиду полной беспорядочности движения молекул и огромного их 

числа нет возможности судить о скорости каждой молекулы в любой мо-

мент времени. Возможно определить лишь число молекул, скорости кото-

рых лежат в определенном интервале скоростей.  

Теоретически задачу о распределении молекул идеального газа по 

скоростям поступательного движения решил Максвелл. Он показал, что 

число молекул, имеющих малые скорости и большие скорости относитель-

но мало. Оказывается, что скорости большинства молекул лежат в окрест-

ности некоторой средней скорости. С помощью теории вероятностей 

(1859) Максвеллу удалось вывести формулу для относительной частоты, с 

которой в газе при данной температуре встречаются молекулы со скоро-

стями в определенном интервале значений.  

Если N - общее число молекул газа,  dN - число молекул, скорости ко-

торых заключены в интервале от   до  +d , то закон распределения 

Максвелла запишется в виде:      




 de
kT

m

N

dN
kT

vm

22

2
3

0

2
0

2
4

−









=                   (1) 

По определению плотности вероятности 



dN

dN
f =)( , поэтому здесь  

22

2
3

0

2
0

2
4)( 






 kT

m

e
kT

m
f

−









=          (2) 

– функция распределения. Она указывает долю молекул dN/N, обладаю-

щих скоростями, лежащими в интервале dv около значения скорости v. Из 

этой формулы видно, что конкретный вид функции зависит от рода газа 

(m0) и от параметров состояния (Т). 
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График функции распределения приведен на рис.6.1. Так как при воз-

растании v множитель e
m v

kT
− 0

2

2  уменьшается 

быстрее, чем растет множитель v2, то функ-

ция f ( )v , начинаясь от нуля, достигает 

максимума при vв и затем асимптотически 

стремится к нулю. Положение максимума 

характеризует наиболее часто встречаю-

щуюся скорость, которую называют наибо-

лее вероятной скоростью в. Скорости, превышающие в, встречаются 

чаще, чем меньшие скорости. Кривая асимметрична относительно в. 

Относительное число молекул, скорости которых находятся в интер-

вале от  до +d, находится как площадь заштрихованной полоски. Пло-

щадь, ограниченная кривой распределения и осью абсцисс, равна единице. 

Это означает, что f() удовлетворяет условию нормировки:  

1)(
0

=


 df . 

Значение наиболее вероятной скорости vв находят, исследуя f() на 

экстремум:  





d

d

d

df
=

)(
0

2
-12 2

2

022

2
0

2
0

=









=

−−
kT

m

kT

m

e
kT

m
e

 
 . 

Значения  =0 и  = соответствуют минимумам распределения (1), а 

значение v, при котором выражение в скобках равно нулю, и есть наиболее 

вероятная скорость:       в=
2 2

0

kT

m

RT
=


. 

Из полученной формулы видно, что с повышением температуры газа 

максимум кривой распределения смеща-

ется в сторону больших скоростей. Од-

нако площадь, ограниченная кривой 

остается неизменной, поэтому при по-

вышении температуры кривая распреде-

ления молекул по скоростям будет рас-

тягиваться и понижаться, то есть наибо-

лее вероятная скорость возрастает, а до-

ля молекул, обладающих этой скоростью, уменьшается. 

Если выразить скорости молекул не в обычных единицах, а в относи-

тельных, приняв за единицу скорости наиболее вероятную скорость моле-

кул, то распределение Максвелла принимает вид:  

 dN

N
 

 
 

 

               в     +d              

Рис.6.1. 
 

 f() 

 

        T1                  T2>T1 

    

                                  T2 

                                                    
Рис.6.2. 
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dN

N
e du= −4 2 2


u u ,  

где   u= / в  – относительная скорость молекул. 

Средняя скорость молекулы   (средняя арифметическая скорость) 

определяется из условия:            


=
00

)()(
1

=  dfdN
N

. 

Подставляя сюда f( ) и интегрируя, получаем: 



RT

m

kT 88
=

0

=  

 

Существует несколько способов проверки уравнения Максвелла. 

Наиболее убедительным оказался опыт 

О.Штерна (1920).  

Прибор состоял из двух коаксиаль-

ных цилиндров. По оси прибора была 

натянута платиновая нить, покрытая се-

ребром. При нагревании нити электриче-

ским током с ее поверхности испарялись 

атомы серебра. Скорости испарившихся 

атомов соответствовали температуре ни-

ти.  Внутренний цилиндр имел узкую продольную щель, через которую 

проходил наружу узкий пучок атомов. достигнув поверхности внешнего 

цилиндра, атомы серебра оседали на ней, образуя слой в виде узкой полос-

ки.  

Если привести прибор во вращение, след, оставляемый молекулярным 

пучком, сместится на некоторую величину S, так как за время, пока ато-

мы пролетают зазор между цилиндрами, прибор успевает повернуться на 

угол : 







rR
RtRRS

rR
ttRS

−
===

−
=== ;;;

S

rRR



−
=




)(
   

Измерив радиусы цилиндров R и r, смещение следа S и скорость 

вращения прибора , можно определить скорость атома.  Вследствие рас-

пределения по скоростям атомы имеют различные скорости, и в результате 

смещенный слой будет размытым. Исследуя профиль следа, можно было 

составить примерное представление о распределении атомов серебра по 

скоростям. Он оказался в хорошем соответствии с видом максвелловского 

распределения. 

 

                                                     
                                      R

                                              r

                                         S

                                        Рис.10.1.
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7.  Барометрическая формула. Закон распределения Больцмана. 

 
При выводе основного уравнения молекулярно-кинетической теории 

газов предполагалось, что на молекулы газа внешние силы не действуют, 
поэтому молекулы равномерно распределены по объему. Если гав нахо-
дится в силовом поле, то существуют силы, которые сообщают хаотически 
движущимся молекулам направленное движение.  

Молекулы газа, находящиеся в поле тяготения, участвуют в тепловом 

движении и испытывают действие силы тяжести. Тяготение и тепловое 

движение приводят к состоянию газа, при котором наблюдается убыль 

концентрации и давления газа с возрастанием высоты над землей. 

Выведем закон изменения давления с высо-

той, предполагая, что поле тяготения однородно, 

температура постоянна и масса всех молекул оди-

накова и равна m0. 

Атмосферное давление на некоторую пло-

щадку S обусловлено весом столба воздуха над 

этой площадкой (т.е. действием силы тяжести). 

Пусть на высоте h – давление р, а при h=0 –  p=p0. 

Рассмотрим изменение давления элемента “стол-

ба” высотой dh, в пределах которого концентрацию можно считать посто-

янной. Убыль давления в пределах dh:        dp nm gdh= − 0
.   

Но p nk= T , или n
p

k
=

T
, поэтому:    dh

kT

gm
pdp 0−= . 

Произведя разделение переменных: 
dp

p

m g

kT
dh= −

0
, получим  

kT

ghm

epp
0

0

−

= .  

Если учесть, что RkNNmkm
AA

/)/(/
00

== , тогда     

æT

gh

epp


−

=
0

. 

Зависимость давления атмосферы от высоты над уровнем моря при 

постоянной температуре называют барометрической формулой. 

Пользуясь барометрической формулой kT

ghm

epp
0

0

−

= , можно получить 

закон изменения концентрации с высотой. Приняв во внимание T/ kpn =  

и T/
00

kpn = , где n и n0 – концентрация молекул на высоте h и h0=0 и 

                  

h+dh                     p-dp 

                            p 

               

 

 

0                           p0 

 
Рис.7.1. 
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подставляя р и р0 в барометрическую формулу, получим закон распределе-

ния концентраций по высоте:                        n n e

m gh

kT=
−

0

0

, 

Полученное распределение Больцмана справедливо для поля тяготе-

ния, для которого U m gh= 0
– потенциальная энергия на высоте h (на 

разной высоте молекула обладает различным запасом потенциальной энер-

гии). Однако оно справедливо и для идеального газа, находящегося в лю-

бом другом потенциальном поле:            n n e

U

kT=
−

0
   

распределение Больцмана в поле с потенциальной энергией U .  

При Т→ , n→n0, то есть происходит выравнивание концентрации га-

за по всему объему, занимаемому газом. При Т→ 0, n→ 0, то есть все мо-

лекулы опустятся на поверхность Земли (если речь идет об атмосфере).  

 

8. Определение числа Авогадро из опыта Перрена.  

 

Перрен исходил из того, что выводы из молекулярно-кинетической 

теории справедливы не только для атомов и молекул, но и для броуновских 

частиц. В подтверждение было показано, что измеренное значение кинети-

ческой энергии броуновской частицы действительно оказалось равным 

kT)2/3( .  

Перрен предположил, что на “газ” 

броуновских частиц может быть распро-

странен барометрический закон. Перрен 

приготовил эмульсию из некоторой смолы 

(гуммигут - млечный сок деревьев, расту-

щих в Ост.Индии и Цейлоне). Броуновски-

ми частицами были шарики из этой смолы 

размерами (0,20,5) мкм, причем отделялись (отфильтровывались) частицы 

с одинаковыми размерами. Эмульсия помещалась в кювету, которая 

наблюдалась в микроскоп.. Глубина поля зрения порядка одного микрона. 

Подсчитывалось число частиц на этой высоте. Подсчитывалось число ча-

стиц на высотах h1 и h2.  

kT

mgh

enn
1

01

−

=  ,  kT

mgh

enn
2

02

−

= ,     
kT

hhmg

n

n )(
ln 21

1

2
−

= ,     
)/ln(

)(

12

21

nnT

hhmg
k

−
= . 

С учетом Архимедовой силы (на частицу, имеющую плотность по-

рядка =1,2 г/см3 и находящуюся в воде с близкой по величине плотностью 

’=1 г/см3, действует выталкивающая сила):    grmg )'()3/4( 3  −= . 

Таким образом, из эксперимента находится величина k по формуле:  

 

                                                                  h1, 

                                                                  n1  

 

 

 

                                                                  h2, 

                                                                  n2
 

              Рис.8.1. 
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)/(ln3

)()'(4

12

21

3

nnT

hhgr
k

−−
=


.  

Число Авогадро вычисляется из : 
)()'(4

)/ln(3

21

3

12

hhgr

nnRT

k

R
N

A
−−

==


. 

Это был один из первых методов вычисления числа Авогадро. Оно 

оказалось равным: NA 6,8.1023моль-1. Таким образом, значение, получен-

ное Перреном, находится в согласии с другими полученными значениями, 

следовательно к броуновским частицам можно применить распределение 

Больцмана. 

 

10. Распределение энергии по степеням свободы. 

 

Средняя энергия (из вывода основного уравнения кинетической тео-

рии газов), приходящаяся на одну молекулу  kT)2/3(= . Если считать 

молекулу шариком (как в одноатомном газе), то средняя энергия такой ча-

стицы определяется средней кинетической энергией ее поступательного 

движения. Энергию эту можно представить как сумму трех слагаемых – 

кинетических энергий движения молекулы по трем взаимно перпендику-

лярным направлениям:  
2222

2

z0

2

0
2

x0

2

0
 mmmm y

++= , 

где x, , z – составляющие скорости молекул по трем осям координат. 

Из-за хаотичности молекулярного движения можно считать, что средние 

значения кинетических энергий по трем направлениям равны друг другу:  

23

1

222

2

0

2

z0

2

0
2

x0
 mmmm y

=== .              (1) 

Так как согласно основному уравнению кинетической теории   

2/2

0
m kT)2/3(= , 

то каждое из трех слагаемых равенства (1) равно kT/2. Разделение кинети-

ческой энергии частицы на три независимые составляющие связано с тем, 

что частица рассматривается как свободная материальная  точка, облада-

ющая тремя степенями свободы.  

Число степеней свободы - наименьшее число линейно независимых 

координат, которые полностью определяют положение тела в простран-

стве.  Значит, на каждую степень свободы одноатомной молекулы прихо-

дится энергия, равная kT/2.   В классической статистической физике дока-

зывается теорема, названная теоремой Больцмана:   

в совокупности большого числа молекул, находящемся в тепловом 

равновесии при температуре Т средняя кинетическая энергия равно-
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мерно распределена между всеми степенями свободы и для каждой 

степени свободы молекулы она равна kT/2. 

Эта теорема называется законом равномерного распределения кине-

тической энергии по степеням свободы, или, законом равнораспределения. 

Двух- и многоатомные газы отличаются от одноатомных числом сте-

пеней свободы. Рассмотрим двухатомную молекулу. Ее можно представить 

себе в виде системы, состоящей из двух атомов, расположенных на неко-

тором расстоянии друг от друга. Будем считать, что это жесткая молекула, 

то есть расстояние между атомами не меняется.  

Вообще говоря, такая система имеет 

шесть степеней свободы: три степени свободы 

приходится на поступательное движение цен-

тра масс, и три – возможные вращательные 

движения вокруг осей 0х, 0у и 0z. Однако, 

вращение молекулы вокруг оси 0х не вносит 

изменения в кинетическую энергию:  Eк 2/2J= ,  где J – момент инер-

ции системы, J  mr2. Величины угловой скорости  вокруг оси 0х, кото-

рые могут быть достигнуты, практически таковы, что 2/)( 2J  значи-

тельно меньше кинетической энергии поступательного движения. Враще-

ние относительно оси 0х неэффективно. Поэтому для описания возможных 

вращений достаточно двух координат. Следовательно, число степеней сво-

боды жесткой двухатомной молекулы равно 5, из них три поступательные 

и две вращательные степени свободы. Но атомы в молекуле не всегда 

жестко связаны друг с другом. Об этом мы подробнее поговорим при изу-

чении теплоемкости идеального газа. Трехатомный газ имеет 6 степеней 

свободы. Если молекула состоит из n атомов, не жестко связанных, то она 

имеет 3n степеней свободы (каждый атом имеет три степени свободы). Из 

этого числа три степени свободы поступательные и три вращательные, за 

исключением случая, когда атомы расположены на одной прямой, – тогда 

вращательных степени свободы только две. Остальные 3n-6 степени сво-

боды являются колебательными.   

Итак, если молекула обладает i степенями свободы, то средняя энер-

гия молекулы                   kT
i

2
= . 

 

 

Тема 2. 

ЯВЛЕНИЯ ПЕРЕНОСА В ГАЗАХ 

 

10. Понятия о явлениях переноса.  

Средняя длина свободного пробега, эффективный диаметр молекул.  

 

               z

                              y

                                    x
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Молекулярно-кинетическая теория имеет дело с равновесными состо-

яниями и обратимыми процессами, то есть процессами, при которых си-

стема проходит через последовательность равновесных состояний. Наука, 

изучающая процессы, возникающие при нарушениях равновесия, носит 

название физической кинетики. Нарушение равновесия сопровождается 

переносом массы (диффузия), импульса (внутреннее трение) или энергии 

(теплопроводность). Эти процессы называются явлениями переноса. Они 

возникают самопроизвольно вследствие теплового движения при отклоне-

нии вещества от равновесного состояния и являются необратимыми.  

Явления переноса протекают медленно, свободному движению моле-

кул препятствуют их взаимные столкновения. Молекулы газа, находясь в 

тепловом движении, непрерывно сталкиваются друг с другом. Под столк-

новением молекул подразумевается процесс взаимодействия между моле-

кулами, в результате которого молекулы изменяют направление своего 

движения. Столкновения молекул представляют как раз тот механизм, ко-

торый приводит систему в равновесное состояние. В идеальном газе эти 

столкновения происходят только между двумя молекулами, а одновремен-

ными столкновениями между тремя и большим числом молекул можно 

пренебречь.  

Расстояние, которое проходит молекула между двумя последователь-

ными столкновениями, называется длиной свободного пробега молекулы. 

Так как молекул в газе чрезвычайно много, то вводят понятие средней 

длины свободного пробега молекул. Средней длиной свободного пробега 

молекул  называется среднее расстояние, которое молекула проходит без 

столкновений.  

При столкновении молекулы сближаются до некоторого наименьшего 

расстояния, которое условно считается суммой радиусов взаимодействую-

щих молекул. Столкновение между молекулами может произойти только в 

том случае, если их центры сблизятся на расстояние, меньшее и равное 

диаметру d, или столкновение произойдет только в том случае, если центр 

молекулы окажется внутри круга, имеющего пло-

щадь:   = d2
. 

Величина  называется сечением рассеяния, или 

эффективным сечением, d - эффективный диаметр. 

Эффективный диаметр молекулы – минимальное 

расстояние, на которое сближаются центры двух мо-

лекул при столкновении.  

Число столкновений, испытываемых молекулой в единицу времени, 

может быть различным. Поэтому следует говорить о среднем значении 

этой величины z .  Средняя длина свободного пробега   и среднее число 

столкновений в единицу времени  z  являются главными характеристика-

            d

                      d  



 18 

ми процесса столкновений газовых молекул. Эти величины связаны между 

собой:                                                      z/ = , 

где   – средняя арифметическая скорость.   

Можно показать, что z  =  nd 22 .  

Для простоты вначале примем, что все молекулы, кроме рассматрива-

емой, неподвижны. Молекула испытает соударение с теми молекулами, 

которые располагаются от линии перемещения центра молекулы на рас-

стоянии, меньшем, чем d. За время 1 с молекула пройдет по коленчатому 

цилиндру, объем которого: d 2 v . Тогда число ударов в единицу времени: 

  nd 2
. Тогда  =

z


= 

1
2d n

. Однако окружающие молекулы также 

движутся, тогда в формулу для z  должна входить 

не абсолютная относительно стенок скорость, а 

относительная скорость: отн= 2 . Следова-

тельно     

nd 22/1  = . 

При нормальных условиях для молекул воздуха 

(азота)         z=9.109 с-1,   10-7 м.  Это очень 

малое расстояние, однако d <<, и время пребывания молекул под взаим-

ным воздействием в / d, то есть в 1000 раз меньше времени их свободно-

го движения. Следовательно, подавляющую часть времени молекулы дви-

жутся свободно. При постоянной температуре концентрация газа пропор-

циональна его давлению (р=nkT) и средняя длина свободного пробега мо-

лекул:     = 
kT

d p2 2
. 

С уменьшением давления длина свободного пробега молекул возрас-

тает в той же мере, в какой падает давление. (  1/р). При определенном 

значения давления она станет равной размерам сосуда. 

Зависимость  от температуры выражается формулой Сёзерленда: 

=0
T

c T+
, 

где 0 – значение средней длины свободного пробега, вычисленное по 

формуле (1), с – постоянная величина. 

11. Диффузия.  

 

 

 

 

 

 

            1     2 
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Диффузия есть процесс проникновения одного газа в объем, занятый 

другим газом, или же движение газа из области повышенной концентрации 

в область, где концентрация ниже (самодиффузия).  Если газ предоставлен 

самому себе, то в результате диффузии происходит постепенное выравни-

вание концентраций. Если же неравновесное состояние поддерживается 

неизменным, то устанавливается стационар-

ный (не зависящий от времени) процесс. Рас-

смотрение его проще нестационарного.  

Пусть в большом сосуде с плоскими 

стенками 1, 2 поддерживается разность кон-

центраций газа n1 и n2 (рис.12.1). Выберем 

мысленно произвольную плоскость x=const и 

на ней элементарную площадку S. Оценим 

число молекул, диффундирующих через dS. 

Построим элементарный параллелепипед  высотой    dtdx  == . Внут-

ри этого параллелепипеда молекулы не испытывают соударений. Следова-

тельно, одна шестая всех заключенных в нижнем объеме  SdõSdV ==  

пройдет за время dt через S. В то же время пройдут молекулы и из верхнего 

объема:  ndVdN = )6/1( .  Величину n  определим из условия: 

n n x dx n x dx= + − −( ) ( ) .  Воспользуемся известным разложением:  

dx
dx

dn
xndxxn +=− )()( ,      dx

dx

dn
xndxxn −=+ )()( ,  

где dxdn /  – модуль градиента концентрации (градиент концентрации – 

вектор, направленный в сторону возрастания концентрации).  

Взяв разность, получим:                               dx
dx

dn
n 2−= . 

Разность числа прошедших молекул равна:  

.
3

1

3

1
2

6

1

6

1
Sdt

dx

dn

dx

dn
dtSdx

dx

dn
SndVdN  −=−=−==  

Sdt
dx

dn
dN 

3

1
−=                   (1) 

Задолго до появления молекулярно-кинетических представлений Фиком 

был эмпирически установлен закон диффузии:  

dtS
dx

dn
DdN −= ,                 (2) 

где D – коэффициент диффузии.  

   2                                 x 

 

 

                S          x+dx 

                                 x 

                           x-dx 

                                               n(x) 

   1                                              n 

Рис.11.1. 
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Из полученного с помощью кинетической теории соотношения (1) и 

закона Фика (2) коэффициент диффузии: 
3

1
=D       ([D]=м2/с). 

Умножим обе части (2) на массу одной молекулы m0 и учтем, что 

=nm0 - плотность компонента переносимого газа,  dm=n0dN - переносимая 

масса газа:                                        Sdt
dx

d
Ddm


−= . 

Отсюда сформулируем физический смысл коэффициента диффузии. 

Коэффициента диффузии – это масса, переносимая в единицу времени 

через единичную площадку в направлении нормали к этой площадке в сто-

рону убывания плотности компонента при градиенте плотности, равном 

единице.  

Коэффициент диффузии определяется из опыта по измеренной пере-

носимой массе. Рассмотрим ее зависимость от внешних условий. 

  1/n  Т/р;  
0

m

T
        D 

T

p

T

m
0

.  

Коэффициент диффузии определяется как давлением, так и температурой 

газа, а также родом газа.  

 

12. Вязкость (внутреннее трение).  

 

При движении соседних слоев газа с различными скоростями между 

ними возникает сопротивление перемещению, или т.н. силы внутреннего 

трения. Слой, движущийся быстрее, замедляется, ускоряя при этом сосед-

ний слой. Причиной этого явления, называемого вязкостью, является 

наложение упорядоченного движения слоев газа с различными скоростями 

и теплового хаотического движения молекул со скоростями, зависящими 

от температуры. При этом происходи перенос импульса  упорядоченного 

движения молекул из одного слоя в другой.  

Еще Ньютон показал, что при небольших скоростях течения сила 

внутреннего трения между слоями, рассчитанная для элементарной пло-

щадки S:                                    S
dx

du
F −= ,                     (1) 

где u – скорость упорядоченного движения, dxdu / –градиент скорости 

(вектор, направленный в сторону возрастания скорости), – коэффициент 

пропорциональности, названный коэффициентом внутреннего трения (ко-

эффициентом вязкости). Он численно равен импульсу, переносимому в 

единицу времени через единичную площадку при единичном градиенте скоро-

сти.  
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Величину  определяют из эксперимента, определив силу внутренне-

го трения dtPdF /


= , действующую на элементарную площадку S, разде-

ляющую два соседних слоя (рис.12.1). 

Воспользуемся элементарной кинетической теорией, чтобы рассчи-

тать . Молекулы, пролетающие через сечение S, несут с собой упорядо-

ченный импульс 
 
p mu= . Число молекул 

определяется также, как при выводе коэффи-

циента диффузии: 

             SnndVdN 


)6/1()6/1( == . 

Изменение скорости направленного дви-

жение определим, считая, что скорости 

направленного движения от слоя к слою меня-

ется слабо, и используя разложение в ряд Тей-

лора: u u x dx u x dx= + − −( ) ( )  

dx
dx

du
xudxxu +=− )()( ,    u x dx n x

du

dx
dx( ) ( )+ = − ,    dx

dx

du
u 2−= . 

Тогда величина переданного импульса направленного движения:  

Sdt
dx

du
Sdt

dx

du
mndt

dx

du
mSdP 

3

1

3

1
2

6

1
00

−=−=−=  

Учитывая, что 




F
dР

dt
= , получим:         S

dx

du
F 

3

1
−= .                 (2) 

Сравнивая это уравнение с соотношением (1), получим:  =
1

3
v .     

Обсудим зависимость коэффициента вязкости от внешних параметров:  

  n  p/T,   1/n  Т/р; v
T

m0

     
T

p

m

Т

T

m
p Tm

0

0

0~ . 

Это соотношение позволяет заключить, что: 1)   не зависит от давле-

ния газа;  2)    , что и было подтверждено экспериментом;  3)  

 Т . В действительности вязкость растет несколько быстрее, чем Т . 

Это связано с тем, что с повышением температуры не только растет тепло-

вая скорость молекул, но и уменьшается эффективное поперечное сечение 

молекул, поэтому растет длина свободного пробега молекул.  

Зная коэффициент вязкости, на основе (3) легко найти эффективный 

диаметр молекул. Поэтому измерение коэффициента вязкости позволяет 

определить (по крайней мере, оценить) размеры молекул.  

 

 2                        x 
 

 

                   S                x+dx 

                                 x 

                                     x-dx 

                                                    u(x) 

 1                                                  u 

Рис.12.1. 
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13. Теплопроводность. 

 

Теплопроводность – это выравнивание температуры за счет переноса 

молекулами энергии между частями вещества, которые первоначально 

имели различную температуру. Причина этого явления что хаотическое 

тепловое движение молекул газа, имеющих различные скорости, а, следо-

вательно, и различные средние кинетические энергии, приводит к направ-

ленному переносу энергии в форме теплоты. Количество теплоты, перено-

симое через элементарную площадку в направлении нормали к этой пло-

щадке, выражается законом Фурье:              dQ
dT

dx
Sdt= − ,               (1) 

где Т – абсолютная температура, 
dT

dx
 – градиент температуры (вектор, 

направленный в сторону убывания температуры),  - коэффициент тепло-

проводности, численно равный количеству теплоты. переносимому в еди-

ницу времени через единичную площадку  при единичном градиенте тем-

пературы. Воспользуемся молекулярно-кинетической теорией, чтобы рас-

считать .  

Пусть газ находится между двумя па-

раллельными стенками 1 и 2, поддерживае-

мыми при температуре Т1 и Т2 соответ-

ственно (см. рис.13.1). Полагая, что раз-

ность температур невелика, пренебрежем 

изменением плотности газа. Тогда концен-

трация молекул газа везде одинакова и рав-

на n. Но молекулы, двигающиеся через 

площадку S снизу, имеют большую кинети-

ческую энергию, чем движущиеся вниз из 

верхнего элементарного объема. Число молекул, проходящих через пло-

щадку S, определится выражением:  dN ndV n S= =
1

6

1

6


 . Средняя кине-

тическая энергия беспорядочного движения, рассчитанная на одну молеку-

лу:  = = =
i

kT
i R

N
T

C T

N
A

V

A
2 2

. Здесь C
i

R
V

=
2

 - обозначена молярная 

теплоемкость газа при постоянном объеме. В разделе, посвященном осно-

вам термодинамики, мы поближе познакомимся с этой характеристикой 

газа.  

Чтобы вычислить изменение кинетической энергии, произошедшее за 

счет ее переноса через элементарную площадку необходимо определить 

изменение температуры вблизи торцов элементарного объема: 

2                                x 

  T2  

 

                S                      x+dx 

                                         x 

                                         x-dx 

  Т1>T2                                        Т(x) 

   1                                                    Т 

Рис.13.1. 
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Т Т x dx Т x dx= + − −( ) ( ) ;           Т x dx Т x
dТ

dx
dx( ) ( )− = + ,      

Т x dx Т x
dТ

dx
dx( ) ( )+ = − ,                 Т

dТ

dx
dx= −2 .  

Разность переносимых энергий: dU dN
i

k T=
2

 . 

=−=−= Sdt
dx

dT

mN

iR
mnk

i
dt

dx

dT
SdU

A 0

0
23

1

2
2

6

1
  

= Sdt
dx

dT
c

V


3

1
− . 

Здесь учтено, что =
0

mN
A

, а величина, равная отношению 

C i R
сV

V
 

= =
2

есть удельная теплоемкость при постоянном объеме.  

Итак,       Sdt
dx

dT
cdQdU

V


3

1
−==  

Сравнивая это выражение с соотношением Фурье (1), получим для коэф-

фициента теплопроводности:       =
1

3
vc

V               ([ ]=Вт/м.К) 

Связь коэффициентов вязкости, теплопроводности и диффузии: 

= D,                         =cV= cV D 

Так как  ~ Tm0 , cV~1/m0 , то  ~
T

m0

.   не зависит от давления.  При 

известных cV и  по одному из коэффициентов находят остальные.  

Итак, по известным коэффициентам переноса можно найти важней-

шие характеристики газа - длину свободного пробега молекул и эффектив-

ный их диаметр.  

14. Свойства разреженных газов. 

 

Ряд явлений в газах, как мы видим, и прежде всего явлений переноса, 

тесно связан со столкновениями между молекулами. Количественные ха-

рактеристики этих явлений зависят поэтому от длины свободного пробега 

молекул. Так как 1/р, то по мере понижения давления увеличивается 

средняя длина свободного пробега. При некотором давлении средняя дли-

на свободного пробега может стать больше, чем размеры сосуда В этом 

случае говорят, что газ находится в состоянии вакуума. Вакуумом называ-

ется состояние газа, при котором средняя длина свободного пробега  
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сравнима или больше характерного линейного размера d сосуда, в котором 

газ находится. В зависимости от соотношения  и d различают низкий 

(<<d), средний  d, высокий (>d) и сверхвысокий (>>d) вакуум. 

Газ в состоянии высокого вакуума называется ультразреженным. Состоя-

ние вакуума является относительным: чем меньше размеры сосуда, тем при 

больших давлениях в нем создаются условия вакуума. Так, для газа, нахо-

дящегося в пористых веществах, при размерах пор порядка 10-5 см уже ат-

мосферное давление является вакуумом (фарфор), то есть состояние ваку-

ума реализуется при нормальных условиях.  

В газе, разреженном до относительно высокого вакуума, соударения-

ми молекул между собой можно пренебречь. В этом случае нельзя гово-

рить о взаимодействии одного слоя газа с другим, как это было в относи-

тельно плотных газах. Физические явления в разреженных газах протекают 

иным способом, чем в плотных газах. 

Внутреннее трение. Пусть с разными скоростями движутся две па-

раллельные между собой пластины. От одной пластины к другой без 

столкновений движется 1/6 часть всех молекул, тогда за единицу времени 

через единичную площадку в одну сторону пройдет n)6/1(  молекул.  

Изменение импульса верхней пластинки при 

ударе одной молекулы: m u u
0 1 2
( )− , следовательно, 

изменение импульса в единицу времени  

v)6/1( n m u u
0 1 2
( )− . По определению это сила 

внутреннего трения: )(v)6/1(
210

uunmf −=  или (с 

учетом  = nm
0 ) 

)(v
6

1
21

uuf −=  ,              f u u= −' ( )
1 2

            (1) 

Здесь v)6/1('  =  - коэффициент вязкости. В отличие от плотных 

газов он зависит от давления:              ' ~ ~~ n p     

В условиях высокого вакуума газ практически не обла-

дает внутренним трением. 

Опыт показывает, что в условиях вакуума имеет 

место перенос теплоты. Для того, чтобы объяснить 

теплообмен, необходимо принять, что удары молекул не 

являются абсолютно упругими, а именно, что молекулы, 

ударившись о стенку, временно прилипает к стенке, и 

отлетает со скоростью, соответствующей температуре 

       T1 

     

               
i

kT
2
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i
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       T2 

Рис.14.2 
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стенки. В результате удара одной молекулы произойдет изменение энер-

гии:                              
i

k T T
2

1 2
( )− . 

Общее количество перенесенной теплоты в единицу времени через 

площадку S:               q nv
i

k T T S
m

m
= −

1

6 2
1 2

0

0

( ) ,  

q nm
i kN

T T S
i R

T T S c T T SA

V
= − = − = −

1

6 2

1

6 2

1

6
0 1 2 1 2 1 2
v v v





( ) ( ) ( )

или                               q T T S= − '( )
1 2

                                      (2) 

где  ' =
1

6
v c

V  – коэффициент теплопроводности в разреженном газе.  

 ' ~ ~~ n p  - коэффициент теплопроводности в разреженном газе зави-

сит от давления (в отличие от плотных газов). Теплопроводность тем хуже, 

чем ниже давление. Явление уменьшения теплопроводности вакуума при 

понижении давления используется на практике для создания тепловой изо-

ляции. Например, для уменьшения теплообмена между телом и окружаю-

щей средой тело помещают в сосуд Дьюара (Д.Дьюар (1842–1923) – англий-

ский химик и физик), имеющий двойные стенки, между которыми находится 

разреженный воздух, теплопроводность которого очень мала. 

Рассмотрим два сосуда I и 2, поддерживаемых соответственно при 

температурах T1 и Т2; (рис. 14.3) и соединенных между собой трубкой. Ес-

ли длина свободного пробега молекул гораздо мень-

ше диаметра соединительной трубки (<<d), то 

стационарное состояние газа характеризуется равен-

ством давлений в обоих сосудах (p1 =р2). Стационар-

ное же состояние ультраразреженного газа (>>d), 

находящегося в двух сосудах, соединенных трубкой, 

возможно лишь в том случае, когда встречные потоки частиц, перемеща-

ющихся из одного сосуда в другой, одинаковы, т.е. 

2211
 nn = ,                                    (3) 

где n n
1 2
и –концентрации молекул в обоих сосудах, 

21
è  – средние 

арифметические скорости молекул. Учитывая, что n p kT= / ( )  и 

v = 8RT   из условия (3) получаем    2121
// TTpp = , то есть в 

условиях высокого вакуума выравнивания давлений не происходит.  

 

 

Тема 3. 

 

         1                   2      

     Т1                 Т2 

 

             Рис.14.3 
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ПЕРВОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ 

 

15. Основные термодинамические понятия. 
Внутренняя энергия термодинамической системы. 

 
Термодинамика изучает количественные закономерности превраще-

ния энергии, обусловленные тепловым движением молекул. Основу тер-
модинамики составляют два фундаментальных закона, являющиеся обоб-
щением многовекового опыта человеческой деятельности и называемых 
началами термодинамики. Первое начало описывает количественную и 
качественную стороны процессов превращения энергии; второе начало 
позволяет судить о направлении этих процессов.    Рассмотрим некоторые 
из основных понятий термодинамики. 

Термодинамическая система – макроскопическое тело (или группа 
тел), которому свойственны процессы, сопровождающиеся переходом теп-
лоты в другие виды энергии. Примером термодинамической системы мо-
жет служить газ, заключенный в цилиндре под поршнем. 

Состояние термодинамической системы однозначно определяется 

тремя параметрами: р, Т и V, называемыми  параметрами состояния.  

Равновесное состояние термодинамической системы (или состояние 

термодинамического равновесия) – это состояние, при котором параметры 

состояния остаются неизменными сколь угодно долго при неизменных 

внешних условиях. Равновесное состояние на графике состояний описыва-

ется точкой. 

Состояния системы, которые не могут быть охарактеризованы одним 

каким-либо определенным значением параметра, являются неравновесны-

ми.  При неравновесном состоянии термодинамические параметры в раз-

личных точках различны.  

Стационарное состояние термодинамической системы – состояние, 

при котором параметры состояния системы остаются постоянными во вре-

мени и во всех частях системы.  

Термодинамический процесс – изменение состояния системы. Графи-

ческое изображение равновесного процесса называется диаграммой состо-

яний. 

Равновесный процесс (или квазистатический) – процесс, состоящий из 

непрерывной последовательности равновесных состояний. Равновесным 

может быть только бесконечно медленный обратимый процесс. Процессы, 

не удовлетворяющие этим требованиям, – неравновесные. Графически 

можно изображать только равновесные процессы – процессы, состоящие 

из последовательности равновесных состояний.  

Релаксация - процесс перехода систем из неравновесного состояния в 

равновесное.  

Все реальные процессы неравновесны (они протекают с конечной 

скоростью), но в ряде случаев неравновесностью реальных процессов 
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можно пренебречь (чем медленнее процесс протекает, тем он ближе к рав-

новесному). В дальнейшем рассматриваемые процессы будем считать рав-

новесными.  

Внутренней энергией термодинамической системы называется сово-

купность всех видов энергии, которыми она обладает, за вычетом энергии 

поступательного движения ее как целой и потенциальной энергии системы 

во внешнем поле. Однако в большинстве физических явлений, в которых 

участвуют термодинамические системы, очень часто, употребляя понятие 

внутренней энергии, имеют в виду не полную энергию данной системы, а 

только ту ее часть, которая участвует в рассматриваемых явлениях. Под 

внутренней энергией U в термодинамике будем понимать энергию 

теплового движения частиц, образующих систему, и потенциальную 

анергию их взаимного положения.  
Для идеального газа потенциальная энергия взаимодействия молекул 

считается равной нулю, и внутренняя энергия идеального газа представля-
ет собой только кинетическую энергию теплового движения. Поэтому 
внутренняя энергия одного моля идеального газа равна: 

RT
i

kTN
i

NU
AA

22
=== .                                     (1) 

Из формулы (1) видим, что внутренняя энергия идеального газа про-
порциональна абсолютная температуре.  

Внутренняя энергия обладает следующими свойствами: 
– в состоянии теплового равновесия частицы системы движутся так, 

что их полная энергия все время равна внутренней энергии; 
– внутренняя энергия – величина аддитивная, т.е. внутренняя энергия 

системы тел равна сумме внутренних энергий образующих систему тел; 

– внутренняя энергия системы является однозначной функцией ее со-

стояния, т.е. каждому состоянию системы присуще только одно значение 

энергии; это означает, что изменение внутренней энергии при переходе из 

одного состояния в другое не зависит от пути перехода. Величина, измене-

ние которой не зависит от пути перехода в термодинамике называется 

функцией состояния: U=U2–U1 не зависит от вида процесса, или  

dU U U= − 2

1

2

1 , 

где U2 и U1 – значения внутренней энергии в состояниях 1 и 2. Здесь dU – 

полный дифференциал. Изменение внутренней энергии системы может 

произойти, если:  1) система получает извне или отдает окружающим те-

лам некоторую энергию в какой-нибудь форме; 2) система совершает рабо-

ту  против действующих на нее внешних сил. 

16. Первое начало термодинамики.  

Работа, совершаемая газом при изменениях объема. 
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Первое начало термодинамики выражает закон сохранения энергии 
для тех макроскопических явлений, в которых одним из существенных 
параметров, определяющих состояние тел, является температура.  

Приращение внутренней энергии системы всегда равно сумме совер-

шаемой над системой работы А' и количества сообщенной системе теплоты 

Q:                                     U = Q + А’                                                   (1)  

Обычно вместо работы А', совершаемой внешними телами над систе-

мой, рассматривают работу А, равную (-А'), совершаемую системой над 

внешними телами. Подставив (-А) вместо А' и выразив Q в уравнении (1), 

получаем:                                 Q=U + А                                                  (2) 

Уравнение (2) выражает первое начало термодинамики: теплота, со-

общенная системе в процессе изменения ее состояния, расходуется на 

изменение ее внутренней энергии и на совершение работы против внешних 

сил. 

Внутренняя энергия может и увеличиваться и уменьшаться при пере-

даче теплоты системе. Если энергия убывает (U=U2–U1<0), то согласно 

(2) А>Q, т.е. система совершает работу как за счет получаемой теплоты Q, 

так и за счет запаса внутренней энергии, убыль которой равна (U1–U2). В 

формуле (2) величины Q и А являются алгебраическими. Неравенство Q<0 

означает, что система в действительности не получает теплоту, а отдает. 

Часто приходится разбивать рассматриваемый процесс на ряд элемен-
тарных процессов, каждый из которых соответствует весьма малому изме-
нению параметров системы. Запишем уравнение (2) для элементарного 
процесса в дифференциальном виде:   

dQ=dU+dA,                                                        (3) 

где dU – малое изменение внутренней энергии; dQ – элементарное количе-

ство теплоты; dА – элементарная работа. 

Между dU и dQ, dА есть принципиальное отличие. Внутренняя энер-

гия является функцией состояния тела. Поэтому ее изменение зависит 

только от начального и конечного состояний тела. Работа и количество 

теплоты зависят не только от этих состояний, но и от способа проведения 

процесса. Они не являются функциями состояния, а являются функциями 

теплового процесса. По отношению к работе и теплоте не может быть 

поставлен вопрос: какова теплота системы в данном состоянии. Теплота 

характеризует процесс передачи внутренней энергии от одной системы к 

другой в форме тепла, то есть теплота характеризует не запас, а процесс. 

Поэтому в уравнении (3) dU представляет собой полный дифференциал, a 

dQ и dA не являются полными дифференциалами, а представляют собой 

лишь малые величины. 
Из уравнений (2) и (3) видно, что если процесс круговой, т.е. в резуль-

тате него система возвращается в исходное состояние, то U = 0 и, следо-
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вательно, Q=А. В круговом процессе все тепло, полученное системой, идет 
на производство внешней работы. 

Если U1=U2 и Q=0, то А=О. Это значит, что невозможен процесс, 

единственным результатом которого является, производство работы без 

каких бы то ни было изменений в других телах, т.е. невозможен перпетуум 

мобиле – вечный двигатель первого рода. 

Рассмотрим процесс расширения газа. Пусть в цилиндрическом сосу-

де заключен газ, закрытый подвижным поршнем (рис.16.1). 

Предположим, что газ расширяется. Он будет перемещать пор-

шень и совершать над ним работу. При малом смещении dx газ 

совершит работу dA=F·dx, где F –сила, с которой газ действует 

на поршень, р – давление газа в начале пути dx. Следовательно  

dQ = pSdx = pdV, где dV – малое изменение объема газа.  

Работа, совершаемая при конечных изменениях объема, 

должна вычисляться путем интегрирования. Полная работа расширения: 

=
2

1

V

V

pdVA                                                  (4) 

На графике (р,V) работа равна площади фигуры, 

ограниченной двумя ординатами и функцией p(V).   

Предположим, система переходит из одного состо-

яния в другое, совершая работу по расширению, но дву-

мя различными путями I и II: p1(V) и p2(V).                      

 ==
2

1

2

1

I IIIII
;

V

V

V

V

dVpAdVpA  

AI численно равна площади фигуры, ограниченной 

кривой I,  АII – площади фигуры, ограниченной кривой II: AI АII. Работа 

различна, следовательно, работа не является функцией состояния. Тогда dA 

следует рассматривать просто как бесконечно малую работу, а не полный 

дифференциал. Можно доказать, что и теплота, ее изменение зависит от 

пути перехода, а поэтому она не является функцией состояния. Поэтому 

под dQ понимаем бесконечно малое количество теплоты.  Учитывая выра-

жение (4), уравнение первого началал термодинамики можно записать сле-

дующим образом:    dQ=dU+pdV. 
 

17. Теплоемкость газов. Уравнение Майера. 

Теплоемкость идеального двухатомного газа. 

 

Теплоемкостью системы тел (тела) называется физическая величи-

на, равная отношению количества теплоты dQ, которое нужно затратить 
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для нагревания системы тел (тела), к изменению температуры dТ, характе-

ризующей это нагревание:            C
dQ

dT
= .                       [C]=Дж/К. 

Удельной теплоемкостью  вещества с называется скалярная величи-

на, равная отношению теплоемкости однородного тела С к его массе:  

c
C

m m

dQ

dT
= =

1 .                         [c]= Дж/(кг.К) 

Молярной теплоемкостью называется физическая величина, численно 

равная отношению теплоемкости системы С к количеству вещества , со-

держащегося в ней: C
C

m

dQ

dTm = =



.           [Cm]=Дж/(моль.К) 

Различают молярные теплоемкости при постоянном объеме и посто-

янном давлении:  C
m

dQ

dT m

dU

dTV

V

=








 =

 
;   C

m

dQ

dTp

p

=











. 

Уравнение, связывающее молярные теплоемкости при постоянном 

давлении и постоянном объеме имеет вид (уравнение Майера):  

Cp – CV= R. 

Подробно это уравнение, его вывод мы обсудим в следующем параграфе.  

Учитывая распределение энергии по степеням свободы и уравнение 

Майера, получим распределение теплоемкостей Cp и CV по степеням сво-

боды:       dU
m i

RdT=
 2

; C
m

dU

dT

i
RV = =



2
,     C

i
RV =

2
.  C

i
Rp =

+ 2

2
.   

При рассмотрении термодинамических процессов удобно пользовать-

ся соотношением:           iiCC
Vp

/)2(/ +==  . 

Величина  определяется числом и характером степеней свободы мо-

лекулы.   
Молекула Характер 

связи между 
атомами 

Число 

поступ 

степеней 

вращат. 

свободы 

i 

 

CV 

 

Cp 

 

 

Одно-

атомная 

– 3 - 3 3

2
R  5

2
R  1,67 

Двух-

атомная 

жесткая 3 2 5 5

2
R  7

2
R  1,40 

Трех-

атомная  

жесткая 3 3 6 3R 4R 1,33 

Обратимся к двухатомной молекуле. Если связь между атомами жест-

кая, то число степеней свободы равна 5 

(три поступательных и две вращатель-

ных). Теперь предположим, что связь 

упругая, то есть атомы могут совер-

шать колебания друг относительно дру-

    CV 

 

(7/2)R 

(5/2)R 

(3/2)R 

                                                           T 

Рис.17.1. 
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га. Тогда требуется еще одна координата для определения конфигурации 

молекулы, это расстояние между атомами. Следовательно, у двухатомной 

молекулы в общем случае шесть степеней свободы. Во многих случаях 

колебательное движение атомов не возбуждается. Но если колебания со-

вершаются и их амплитуды малы (по сравнению с расстоянием между ато-

мами), то такие колебания можно считать гармоническими. Атомы в этом 

случае являются гармоническими осцилляторами.  Но осциллятор обладает 

как кинетической, так и потенциальной энергией. Для гармонического ос-

циллятора, как известно из механики, средние значения кинетической и 

потенциальной энергии равны между собой. Тогда по закону равнораспре-

деления на каждую колебательную степень свободы приходится kT/2 в ви-

де кинетической энергии и kT/2 в виде потенциальной энергии. Энергия, 

приходящаяся на одну колебательную степень свободы равна не kT/2, а 2. 

kT/2= kT. Поэтому при подсчете степеней свободы надо число колебатель-

ных степеней свободы удвоить. Для двухатомного газа   

C
i

R i i i R RV п в к= = + + =
2

2
7

2
( )р

,  

причем СV не зависит от температуры. Что же наблюдалось на опыте?  

Опыт показал (рис.17.1), что в определенном интервале температур 

эта теплоемкость составляет всего (5/2)R, при очень низких температурах 

она уменьшалась до (3/2)R, а при высоких становится больше 3R. Это 

означает, что при низких температурах молекулы участвуют только в по-

ступательном движении. По мере повышения Т молекулы начинают со-

вершать и вращательные движения. И лишь при высоких температурах она 

совершает все три вида движения (добавляется колебательное).  

Классическая теория такое поведение объяснить не может. Объясне-

ние было получено в рамках квантовой теории. В зависимости теплоемко-

сти от температуры проявляются квантовомеханические свойства молекул 

- энергия вращательного и колебательного движения у них меняется скач-

ками на величину h, где - частота вращения или колебания, h - постоян-

ная Планка. Так как получить такой прирост энергии молекула может лишь 

при соударении с другой, движущейся с большей поступательной скоро-

стью, то при низких температурах колебания и вращения не происходят 

(соответствующие степени свободы «вымораживаются»). При более высо-

кой температуре средняя энергия, приходящаяся на каждую из этих степе-

ней, зависит от соотношения между h и kT.  

Итак, при низких температурах происходит только поступательное 

движение, нет молекул, которые обладали бы вращательными, тем более 

колебательными движениями. При средних температурах все молекулы 

участвуют как в поступательном, так и во вращательном движении, но не 

участвуют в колебательном. При высоких температурах все молекулы во-

влечены и в колебательное движение.  При охлаждении теплоемкость по-
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нижается с (7/2)R до (5/2)R. Это объясняется тем, что колебательная сте-

пень свободы «вымораживается». При последующем понижении вымора-

живаются вращательные степени свободы. 

Выходит, что классическая теория о равнораспределении энергии по 

степеням свободы при низких температурах практически не применима. 

Оно верно только для высоких температур. 

 

18. Применение первого начала термодинамики к изопроцессам. 

 

Для равновесных изопроцессов в газах уравнение первого начала тер-

модинамики (dQ = dU + dА) имеет вид: pdVdUCdT
m

+=


. 

• Первое начало термодинамики при изохорическом процессе 

(V=const; dV=0,    dA=pdV=0):  dUdQ =  – теплота, сообщаемая системе 

при изохорическом процессе, идет на изменение внутренней энергии.  

                    TC
m

UQdTC
m

dUdQ
VV
====


, ,  

При этом работа не совершается. 

• Первое начало термодинамики при изобарическом процессе 

(p=const):          

dTC
m

AUQpdVdTC
m

dQ
pV


=+=+= , . 

График изобарического процесса представ-

лена на рис.18.1. Работа изобарного расширения 

равна площади фигуры, заштрихованной на рис. 

и имеет значение   

)()(
1212

TTR
m

VVpA −=−=


. 

Здесь же мы сможем вывести уравнение Майера и сформулировать 

физический смысл универсальной газовой постоянной. 

pdVdTC
m

dTC
m

Vp
+=


. 

Для изобарического процесса (с учетом уравнения Менделеева-

Клапейрона) RdT
m

pdV


= . Поэтому RdT
m

dTC
m

dTC
m

Vp


+= , или  

RCC
Vp

+= . 

                     Рис.18.1 

 

 

 

 

 

 

    p 

           1          2 

           V 1       V 2          V 
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Универсальная газовая постоянная численно равна работе, которую 

необходимо совершить, чтобы нагреть 1 моль вещества на 1 К при посто-

янном давлении.  

• Первое начало термодинамики при изотермическом процессе 

(Т=const; dT=0; 0== dTC
m

dU
V


): dAdQ =  – теплота, сообщаемая си-

стеме при изотермическом процессе, идет на работу против внешних сил.  

1

2

1

2 lnln
2

1

2

1
p

p
RT

m

V

V
RT

m
dV

V

RTm
pdVA

V

V

V

V 
==== 

 
Итак, работа при изотермическом процессе:  

A pdV
m

RT
V

V
V

V

= =
1

2

2

1
ln . 

Изменение внутренней энергии dU=0, поэтому 

теплоемкость системы равна бесконечности.  

Если газ изотермически расширяется (V2>V1), то 

к нему подводится тепло, и он совершает положительную работу, которая 

измеряется площадью, заштрихованной на рисунке фигуры. Если же газ 

изотермически сжимается (V2<V1), то он совершает отрицательную работу 

(то есть над ним совершают работу внешние силы). 

 

19. Адиабатный процесс. Понятие о политропных процессах. 

 

Адиабатным называется процесс, протекающий без теплообмена с 

внешней средой:                       dQ=0, Q=0 

Чтобы процесс был адиабатным, необходимо, чтобы система была от-

делена от окружающих тел теплонепроницаемой перегородкой, либо про-

цесс должен быть очень быстро протекающим, причем настолько быстро, 

чтобы не успел установиться теплообмен.  

Из первого закона термодинамики: dA=-dU, то есть работа при адиа-

батическом процессе совершается за счет убыли внутренней энергии.  

Для получения уравнений адиабатного процесса рассмотрим один 

моль газа, для которого: dA=pdV,  dU=CVdT.       pdV =CVdT 
Учтем, что p=RT/V (из уравнения Менделеева-Клапейрона для 1 моля 

газа), тогда RT
dV

V
C dTV= − ,  или 

R

C

dV

V

dT

ТV

= − .  

Из уравнения Майера:   R=Cp – CV,  тогда    ,1−=
−

= 
V

Vp

V
C

CC

C

R
 

   р                Рис.18.2 

       1 

                      2 

           V 1       V 2        V  
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где  
V

p

C

C
= .                          ( ) − = −1

dV

V

dT

Т
 

Пусть произошел адиабатный процесс из состояния с параметрами 

(V1,T1) в состояние с (V2,T2).  

Проведем интегрирование с соответствующими пределами::  

 −=−
2

1

2

1

)1(

T

T

V

V Ò

dT

V

dV
 ,          

2

1

1

1

2 lnln
T

T

V

V
=










−

, 

TV T V
1 1

1

2 2

1 − −= . 

Для адиабатного процесса уравнение состояния:  const1 =−TV         (1) 

Из уравнения Менделеева-Клапейрона: T=pV/R. 

const=11 == −−  pVV
R

pV
TV ;   т.е.    constр =V              (2) 

Из уравнения Менделеева-Клапейрона: V=RT/p. 

const
1

==







=

−






p

TR

p

RT
ppV ;        const

ð 1
=

−

T
                  (3) 

Уравнения (1), (2) и (3) – уравнения адиабатного процесса, названы 

уравнениями Пуассона. 

Работа адиабатического расширения: 

A pdV dU
m

C dT
m R

T T

T

T

V= = − = − =
−

− 
1

2

1

2

1 2

1

2

1  
( )  

Здесь мы учли полученное нами из уравнения Майера соотношение: 

,1−= 
V

C

R
откуда  

1−
=



R
C

V
.  Итак, работа по расширению при адиа-

батном процессе:    )(
1

21
TT

Rm
A −

−
=


. 

При сопоставлении адиабатного и изотермического процессов (рис. 

19.1) видно, что адиабата проходит более круто, 

чем изотерма: для изотермы – pV=const, для адиа-

баты pV  = const , а >1, то есть давление при 

адиабатическом процессе зависит сильнее. Объ-

яснение этого факта с молекулярно-кинетической 

точи зрения: давление газа обусловлено дарами 

молекул о стенки сосуда. При изотермическом 

процессе изменяется число ударов молекул в единицу времени на единицу 

площади, а средняя сила ударов не изменяется. При адиабатном процессе 

    p

           1          2

                         Т=const

                        2 Адиаб.

           V1      V2         V
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изменяется и среднее число ударов в единицу времени, и средняя сила уда-

ров.  

Политропным называется термодинамический процесс, в котором 

теплоемкость тела постоянна:  С=const. Уравнения политропного процесса 

в идеальном газе:     

pVn=const,               ТVn-1=const, 

где  
CC

CC
n

V

p

−

−
=  – показатель политропы. 

Приведенные уравнения политропного процесса описывают множе-

ство процессов, характеризуемых условием  С=const: В зависимости от 

значения показателя политропы из pVn=const следуют уравнения конкрет-

ного процесса, принадлежащего этому множеству, что отражено в таблице:  

Процессы n C Уравнение процесса 

в (p,V) 

Изобарический 0 Ср p=const 

Изотермический 1  pV=const 

Изохорный  СV V=const 

Адиабатный  0 pV=const 

Большее разнообразие процессов с С=const представим на рисунке. 
                     n=

  p                        n=–2

                                       n=–1

                                                        n=–1/2

                                                     n=0

                                                            n=1

                                                 n=

                                                       V

 
 

Тема 4. 

 ВТОРОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ 

 

20. Круговой процесс. Тепловая машина. 
 
Первое начало термодинамики не дает никаких указаний относитель-

но направления, в котором могут происходить процессы в природе. С точ-
ки зрения первого начала любой мыслимый процесс, не противоречащий 
закону сохранения и превращения энергии, может быть реализован в при-
роде. Например, если имеются два тела, температуры которых различны, 
то по первому началу термодинамики не противоречил бы переход тепло-
ты от тела с более низкой температурой к телу с температурой более высо-
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кой. Единственным ограничением, налагаемым первым началом на этот 
процесс, является требование, чтобы количество теплоты, отданной одним 
телом, было равно количеству теплоты, полученной вторым. 

О направлении процессов, происходящих в действительности, позво-
ляет судить второе начало термодинамики. Оно совместно с первым нача-
лом позволяет также установить множество точных количественных соот-
ношений между различными макроскопическими параметрами тел в состо-
янии термодинамического равновесия. Основоположником второго начала 
термодинамики считается французский инженер и физик Сади Карно. Он 
исследовал условия превращения теплоты в работу. 

Чтобы прийти к формулировке второго начала термодинамики, рас-
смотрим схематически работу тепловой машины. В процессе работы она 
совершает многократный круговой процесс (цикл).  

Круговой процесс – это совокупность  термодинамических процессов, 

в результате которых система возвращается в исходное состояние. На диа-

граммах состояния круговые процессы изображаются замкнутыми линия-

ми.  

Изменение внутренней энергии равно 0:  = 0dU . Первое начало для 

круговых процессов имеет вид: dQ dA=  . 

Прямым циклом называется круговой процесс, в котором система со-

вершает положительную работу A pdV=  0 . Замкнутая кривая на диа-

грамме, изображающая прямой цикл, описывается по часовой стрелке. Для 

того, чтобы система совершала за цикл положительную работу, надо, что-

бы расширение происходило при более высоких 

давлениях, чем сжатие.  

Пусть Q1 – количество теплоты, которое си-

стема получила при расширении (см. рис. 20.1);  

Q2 – система отдала при сжатии; U1– внутренняя 

энергия при системы в первом состоянии,  U2 – 

внутренняя энергия системы во втором состоянии.  
При расширении рабочее вещество получает 

от нагревателя теплоту Q1 и совершает положительную работу A1. Соглас-
но первому началу термодинамики          Q1=U2–U1 + A1. 

При сжатии над рабочим веществом совершается работа А2 и при этом 

оно отдает холодильнику количество теплоты Q2:   – Q2=U1–U2 – A2  

В результате:                        Q1– Q2=A1–A2 
Таким образом, тепловая машина совершила прямой круговой цикл, в ре-

зультате которого нагреватель отдал теплоту Q1, холодильник получил 

теплоту Q2. Теплота Q= Q1 – Q2 пошла на выполнение работы А=A1–A2.  

В тепловой машине не вся получаемая извне теплота Q1 используется 

для совершения полезной работы. Поэтому тепловая машина характеризу-

 

        U1 

 

                                   U2 

 

 

 

                  Рис.20.1. 

   p               Q 1 

              Q 2 

                                     V 
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ется коэффициентом полезного действия. К.п.д.() — это отношение со-

вершаемой за цикл работы А к получаемой за цикл теплоте: 

1

21

1
Q

QQ

Q

A −
==                   (1) 

Если при круговом процессе газ, расширяясь, совершает меньшую ра-
боту, чем та, которую производят внешние силы при его сжатии, т.е. 
А1<A2, то такой цикл носит название обратного. Он может совершаться в 
том случае, когда расширение газа происходит при более низкой темпера-
туре, чем сжатие. При этом газ 
отдает больше теплоты, чем 
получает при расширении. 
Машины, работающие по об-
ратному циклу, носят название 
холодильных. В холодильных 
машинах процесс переноса 
теплоты от холодного тела к 
более горячему требует затра-
ты работы внешних сил (А2–
А1). На диаграмме обратный цикл изображается замкнутой кривой, прохо-
димой против часовой стрелки. 

На рис. 20.2. схематически представлены принципы действия тепло-
вого двигателя и холодильной машины. 

 

21. Второе начало термодинамики. 

Обратимые и необратимые процессы. 

 
Из формулы (1) предыдущего параграфа видно, что к.п.д. тепловой 

машины меньше единицы. Наилучшей была бы машина, с к.п.д., равным 
единице. Такая машина могла бы полностью превращать в работу всю по-
лученную от некоторого тела теплоту, ничего не отдавая холодильнику. 
Многочисленные опыты показали невозможность создания подобной ма-
шины. К такому выводу впервые пришел Сади Карно в 1824 г. Изучив 
условия работы тепловых машин, он доказал, что для производства работы 
тепловой машиной нужно не менее двух источников теплоты с различны-
ми температурами. В дальнейшем это детально было изучено 
Р.Клаузиусом (1850 г.) и В.Кельвином (1852 г.), которые сформулировали 
второе начало термодинамики.  

Формулировка Клаузиуса: Тепло не может самопроизвольно перехо-

дить от менее нагретого к более нагретому телу без каких-либо изменений 

в системе. Т.е. невозможен процесс, единственным конечным результатом 

которого является передача энергии в форме теплоты от менее нагретого 

тела к более нагретому.  

Из этого определения не вытекает, что тепло не может передаваться 

от менее нагретого к более нагретому телу. Это происходит в любых холо-

 

               Т1                                         Т1 

          

                      Q1                                       Q1 

         Тепловой            А              Холодильная         A 

          двигатель                              машина 

                     Q2                                           Q2 

 

                 T2                                         Т2 

Рис.20.2. 
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дильных установках, но передача тепла здесь не является конечным ре-

зультатом, так как при этом совершается работа.  

Формулировка Томсона (Кельвина): Невозможно преобразовать в ра-

боту всю теплоту, взятую от тела с однородной температурой, не произво-

дя никаких других изменений в состоянии системы. Т.е. невозможен про-

цесс, единственным конечным результатом которого является превраще-

ние всей теплоты, полученной от некоторого тела, в эквивалентную ей ра-

боту.  

Здесь не вытекает, что теплота не может быть полностью обращена в 

работу. Например, при изотермическом процессе (dU=0) теплота полно-

стью обращается в работу, но этот результат не является единственным, 

конечным, так как здесь еще происходит расширение газа. 

Видно, что приведенные  формулировки эквивалентны. 

Второе начало термодинамики был окончательно сформулирован то-

гда, когда окончились неудачей все попытки создать двигатель, который 

бы обращал в работу всю полученную им теплоту, не вызывая при этом 

никаких других изменений состояния система - вечный двигатель второго 

рода. Это двигатель, имеющий к.п.д. 100 %. Поэтому другая формулировка 

второго начала термодинамики: невозможен перпетуум мобиле второго 

рода, т.е. такой периодически действующий двигатель, который получал 

бы тепло от одного резервуара и превращал эту теплоту полностью в рабо-

ту. 
Второе начало термодинамики позволяет разделить все термодинами-

ческие процессы на обратимые и необратимые. Если в результате какого-
либо процесса система переходит из состояния А в другое состояние В и 
если возможно вернуть ее хотя бы одним способом в исходное состояние А 
и притом так, чтобы во всех остальных телах не произошло никаких изме-
нений, то этот процесс называется обратимым. Если же это сделать невоз-
можно, то процесс называется необратимым. Обратимый процесс можно 
было бы осуществить в том случае, если прямое и обратное направления 
его протекания были бы равновозможны и равноценны. 

Обратимыми процессами являются процессы, протекающие с очень 
малой скоростью, в идеальном случае бесконечно медленно. В реальных 
условиях процессы протекают с конечной скоростью, и поэтому их можно 
считать обратимыми только с определенной точностью. Наоборот, необра-
тимость является характерным свойством, вытекающим из самой природы 
тепловых процессов. Примером необратимых процессов являются все про-
цессы, сопровождающиеся трением, процессы теплообмена при конечной 
разности температур, процессы растворения и диффузии. Эти все процессы 
в одном направлении протекают самопроизвольно, "сами собой", а для со-
вершения каждого из этих процессов в обратном направлении необходимо, 
чтобы параллельно происходил какой-то другой, компенсирующий про-
цесс. Следовательно, в земных условиях у событий имеется естественный 
ход, естественное направление. 
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Второе начало термодинамики определяет направление протекания 

термодинамических процессов и тем самым дает ответ на вопрос, какие 

процессы в природе могут протекать самопроизвольно.  Оно указывает на 

необратимость процесса передачи одной формы энергии – работы в дру-

гую – теплоту. Работа – форма передачи энергии упорядоченного движе-

ния тела как целого; теплота – форма передачи энергии неупорядоченного 

хаотического движения. Упорядоченное движение может переходить в 

неупорядоченное самопроизвольно. Обратный переход возможен лишь при 

условии совершения работы внешними силами. 

 

22. Цикл Карно. 

 

Анализируя работу тепловых двигателей, Карно пришел к выводу, что 

наивыгоднейшим процессом является обратимый круговой процесс, состо-

ящий из двух изотерм и двух адиабат, так как он характеризуется 

наибольшим коэффициентом полезного действия. Такой цикл получил 

название цикла Карно.  

Цикл Карно  – прямой круговой процесс, при котором выполненная 

системой работа максимальна.  

Пусть некоторая система мо-

жет вступать в тепловой контакт с 

двумя тепловыми резервуарами, 

температуры которых Т1 и Т2, а 

теплоемкости бесконечно велики 

(то есть добавление или отнятие 

некоторого количество теплоты не 

изменяет температуры). Примем, 

что система представляет собой 

идеальный газ, находящийся в ци-

линдре под поршнем. Считаем, что стенки и поршень теплонепроницаемы.  

Пусть сначала система, находящаяся в состоянии с (р1, V1, Т1), приво-

дится в тепловой контакт с первым резервуаром. При сообщении системе 

теплоты Q1 совершается работа против внешних сил, численно равная Q1, 

газ расширяется до объема V2.  

Затем цилиндр переставляется на изолирующую подставку. Газу 

предоставляется возможность и дальше расширяться до объема V3, чтобы 

температура стала Т2.  

Переведем цилиндр с поршнем в тепловой контакт со вторым резер-

вуаром с температурой Т2, причем внешние тела совершают работу Q2 над 

системой, так что объем становится V4.  

Вновь изолируем систему и уменьшаем объем до первоначального 

значения V1, так что температура повысится от Т2 до Т1.  

                     V3            V3

  V2               V2            V4              V4

  V1                                                 V1

           Q1                             Q2

          T1           T1→T2         T2           T2→T1

 
Рис. 22.1. 
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Если все четыре процесса являются обратимыми, то все наши рассуж-

дения справедливы, и система действительно 

вернется в исходное состояние с (р1, V1, Т1). 

Итак, описанный цикл состоит из двух 

изотермических (1→2 и 3→4) и двух адиабати-

ческих расширений и сжатий (2→3 и 4→1) (см. 

рис.23.1). Машина, совершающая цикл Карно, 

называется идеальной тепловой машиной. 

Работа, совершаемая при изотермическом 

расширении:  

A
m

RT
V

V
1 1

2

1

=


ln ;             А1=Q1.                     (1) 

При адиабатическом расширении работа совершается за счет убыли 

внутренней энергии системы, т.к. Q’=0:   A U
m

C T T
V

' ( )= − = −


1 2
 

Работа, совершаемая над системой при изотермическом сжатии: 

4

3

21
ln

V

V
RT

m
A


= ;             А2=Q2.                   (2) 

Работа при адиабатическом сжатии: А’’=–U = 
m


СV(Т2–Т1). 

Подсчитаем КПД идеальной тепловой машины. 

1

2

1

4

3

2

1

2

1

1

2

ln

lnln

V

V
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m

V

V
RT

m

V

V
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m

Q

QQ






−

=
−

=                             (3) 

Запишем уравнения Пуассона для двух адиабатических процессов:  

TV T V TV T V
1 1

1

2 4

1

1 2

1

2 3

1   − − − −= =;  

Взяв их отношение, получим:
V

V

V

V

2

1

3

4

= .  Выразив в формуле (3) 
V

V

3

4

 

через 
V

V

2

1

 и сократив на ln
V

V

2

1

, получим:   

 =
−

= −
T T

T

T

T

1 2

1

2

1

1 . 

Отсюда сформулируем первую теорему Карно: коэффициент полез-

ного действия обратимого цикла Карно не зависит от природы рабочего 

  p    (p1V1) 

        1             Q1 

                         2 (p2V2) 

      (p4V4) 4 

                Q2        3 (p3V3) 

                                  V 
Рис. 22.2. 
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тела и является функцией только абсолютных температур нагревателя и 

холодильника.  

Вторая теорема Карно: любая тепловая машина, работающая при 

данных значениях температур нагревателя и холодильника, не может 

иметь большего КПД, чем машина, работающая по обратимому циклу 

Карно при тех же значениях температур нагревателя и холодильника.  

 =
−


Q Q

Q

1 2

1

T T

T

1 2

1

−
. 

Термический КПД произвольного обратимого цикла 
об

Т Т

Т
р

max min

max


−

 

где Тmax и Tmin – экстремальные значения температуры нагревателя и холо-

дильника, участвующих в осуществлении рассматриваемого цикла.  

 

23. Термодинамическая шкала температур.  

Недостижимость абсолютного нуля. 

 

Второе начало термодинамики можно использовать для построения 

термодинамической шкалы температур. Так как КПД цикла Карно не зави-

сит от рабочего тела, то для измерения температуры можно использовать 

обратимый цикл Карно. Некоторое стандартное тело в определенном со-

стоянии (например, вода, кипящая при атмосферном давлении) выбирается 

в качестве нагревателя. Другое стандартное тело (например, лед. тающий 

при атмосферном давлении) выбирается в качестве холодильника. Разность 

температур Тн и Тх (сами температуры пока неизвестны) делится на произ-

вольное число частей и устанавливается значение градуса (скажем, на сто 

частей). Осуществляется идеальный цикл Карно с каким-либо веществом. 

Измеряется количество теплоты Q1, заимствованной от нагревателя, и ко-

личество теплоты Q2, отданной холодильнику. Согласно выражению для 

КПД тепловой машины: 
Т Т

Т

Q Q

Q

н х

н

−
=

−1 2

1

 можно записать: Т

Т

Q

Q

х

н

=
2

1

. 

Имея, кроме того, условие  Тн–Тх=100о, получаем два уравнения, опреде-

ляющие Тн и  Тх. Если теперь взять некоторое вещество при неизвестной 

температуре Т и использовать его в качестве нагревателя при прежнем хо-

лодильнике (температура Тх), то, проводя цикл Карно и измеряя Q1’ и Q2’, 

можно написать: 
Q

Q

Т

Т

х2

1

'

'
= . Отсюда находится искомая температура. По-

строенная таким образом шкала температур, как выяснилось, практически 

совпадает со шкалой, получаемой при измерениях с газовым термометром.  
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Из уравнения 
Т

Т

Q

Q

х

н

=
2

1

 следует, что нулем температуры является 

температура, при которой количество теплоты Q2=0.  

В этом случае КПД цикла Карно должен равняться единице. Так как 

большим он стать не может (по первому началу термодинамики), то эта 

температура наинизшая. Напомним, что абсолютный нуль температуры - 

это t=–273,150. Согласно второму началу термодинамики невозможно по-

лучить КПД тепловой машины, равный единице, поэтому можно дать еще 

одну формулировку второго начала термодинамики: абсолютный нуль 

температуры принципиально недостижим, хотя к нему можно прибли-

зиться сколь угодно близко. В настоящее время уже получена температура, 

составляющая 0,0001 К. 

 

24. Энтропия. Приведенная теплота. 

 

Понятие энтропии впервые было введено Р.Клаузиусом в 1862 году. 

Для выяснения физического содержания этого понятия рассматривают от-

ношение теплоты Q, полученной телом в изотермическом процессе , к 

температуре Т теплоотдающего тела, называемое приведенным количе-

ством теплоты:                                 Q*=
Q

T
  

Для произвольного процесса приведенное количество теплоты равно:  

Q*=
dQ

T ,  

где dQ – количество теплоты, сообщенное системе на элементарном участ-

ке процесса теплоотдающим телом, температура которого Т.  

Строгий теоретический анализ показывает, что приведенное количе-

ство теплоты, сообщаемое системе в любом обратимом круговом процессе, 

равно нулю (равенство Клаузиуса)       
dQ

T
 = 0 .                         (1) 

Подынтегральное (1) выражение является полным дифференциалом, 

то есть суммарная приведенная теплота не зависит от пути перехода, а за-

висит лишь от состояния, следовательно, она является функцией состоя-

ния. Функция состояния S, дифференциал которой: 

dS
dQ

T
=                         (2) 
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называется энтропией. Здесь dQ –бесконечно малое количество теплоты, 

сообщенное системе в элементарном обратимом процессе. Интегрируя вы-

ражение (2), получим        SSS
T

dQ
=−= 12

2

1

,  

где S1 и S2 – значения энтропии в состояниях 1 и 2, S – изменение энтро-

пии в течение обратимого процесса. Изменение энтропии в любом обрати-

мом процессе, переводящем систему из состояния 1 в состояние 2, равно 

приведенному количеству теплоты, переданному системе в этом процессе.  
Каждому состоянию тела соответствует одно определенное значение 

энтропии. Поэтому энтропия является однозначной функцией состояния. 
Физический смысл имеет не сама энтропия, а лишь разность энтропий 

Клаузиусом были получены следующие важные положения, которые 
сформулируем без доказательства: 

1. Энтропия является аддитивной величиной: энтропия системы из 
нескольких тел является суммой энтропий всех тел. 

2. Энтропия определяется только с точностью до произвольной посто-
янной. 

3. Если в изолированной системе происходят обратимые процессы, то 

ее энтропия остается неизменной      S S S S const
2 1

0− = = = ; .. 

4. Энтропия изолированной системы при протекании необратимого 
процесса возрастает. Энтропия изолированной системы не может умень-
шаться ни при каких процессах. 

Математически эти положения можно записать в виде неравенства 

называемого неравенством Клаузиуса:    0
2

1


T

dQ
  или S S

2 1
0−        (3) 

5. Энтропия системы, находящейся в равновесном состоянии, максимальна. 

В природе все реальные процессы являются необратимыми. Поэтому 

можно утверждать, что все процессы в конечной изолированной системе 

ведут к увеличению энтропии. Это принцип возрастания энтропии. Осно-

вываясь на вышеизложенном, можно так сформулировать второе начало 

термодинамики: в изолированных системах возможны лишь такие процес-

сы, при которых энтропия не убывает. Она постоянна, если процессы об-

ратимы, и возрастает, если процессы необратимы. 

Если система не изолирована, то ее энтропия может вести себя произ-

вольным образом. Если система отдает тепло (Q<0), то ее энтропия убы-

вает. Если такая система совершает замкнутый цикл, то энтропия в конце 

цикла буде равна исходному значению, то есть ее изменение равно нулю. 

Однако на разных этапах энтропия может и убывать, и возрастать, но так, 

что сумма всех изменений энтропии равно нулю.  

 

25. Изменение энтропии при некоторых процессах. 
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По первому закону термодинамики: dQ = dU + dА. Известно, что 

для обратимых процессов: dS
dQ

T
= , поэтому          dQ=T dS. 

Применим эти формулы к идеальному газу:  T dS = dU + dА 

или                                      dVpdTC
m

dST
V

+=


. 

Используя уравнения Менделеева-Клапейрона: 
V

RTm
p


= , получим 

V

dV
RT

m
dTC

m
dST

V


+= .  

Произведя разделение переменных, получим 
V

dV
R

m

T

dT
C

m
dS

V


+= . 

Изменение энтропии при термодинамических процессах в идеальном газе:                             
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Уравнение Менделеева-Клапейрона позволяет выразить изменение 

энтропии через другие параметры состояния идеального газа:  
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При переходе идеального газа из состояния 1 в состояние 2 изменение эн-

тропии не зависит от типа процесса перехода.  

а) Обратимся к изотермическому процессу (Т1=Т2)  

1

2ln
V

V
R

m
S


= . 

Первый закон термодинамики: T dS = dU + dА 

dА =T dS - dU=– d(U – T S)= – dF 

F= U – T S  –  третья функция состояния, которая называется свобод-

ной энергией.  

Свободная энергия – это та часть энергии, которая при обратимом 

изотермическом процессе может быть полностью обращена в тепло (в 

работу, так dQ=dA). 



 45 

б)  Для адиабатного процесса: dQ=0, следовательно 0/ == TdQdS , 

то есть при адиабатных процессах энтропия не изменяет своего значения. 

Поэтому обратимый адиабатный процесс называют 

также изэнтропическим, а адиабату  изэнтропией.  

Рассмотрим теперь цикл Карно в переменных 

не (р, V), а (Т,S).  

Q12=T1(S2-S1);   Q34=T2(S1-S2)=– T2(S2-S1) 

А= Q12 + Q34 =(T1– T2)(S2-S1) 
Мы получили работу идеальной тепловой ма-

шины за цикл.  

в) При изохорном процессе (V1=V2)      

1

2

12
ln

T

T
C

m
SSS

V


=−=  

г) При изобарном процессе: dQ = dU + pdV 

dQ = d(U + pV)=dH,                  T dS = dH 

H= U + pV  – четвертая функция состояния  – энтальпия. 

Изменение энтальпии равно количеству теплоты, которое сообщают 

системе или отводят от нее при постоянном давлении.  Н характеризует 

тепловые эффекты фазовых переходов, химических реакций и других про-

цессов при постоянном давлении.  

 

26. Энтропия и термодинамическая вероятность. Теорема Нернста. 
 

Понятие энтропии имеет двоякое истолкование: макроскопическое и 

микроскопическое. Соотношение dS
dQ

T
=  является макроскопическим 

определением энтропии. Микроскопический смысл энтропии установил 
Л.Больцман, который показал, что энтропия является функцией термоди-
намической вероятности 

Термодинамическая система представляет собой ассоциацию громад-

ного числа частиц, микросостояние которых обусловливает состояние мак-

росистемы в целом.  

Термодинамическая вероятность системы W- это число всевозмож-

ных распределений частиц по координатам и скоростям, соответствующих 

данному термодинамическому состоянию.  

То есть это число микроскопических состояний, которые реализуют 

данное макросостояние системы. В отличие от математической вероятно-

сти, нормированной так, что она не может быть больше единицы, термо-

динамическая вероятность нормируется так, чтобы все вероятности (если 

это возможно) выражались целыми числами, то есть W1.   

   Т

  Т1    1                 2

  Т2    4                 3

           S1             S2        S  
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Для системы, состоящей из  отсеков:   
!!...!

!

21 nnn

N
W =    

Пусть система мысленно разделена на 2 отсека. Тогда термодинами-

ческая вероятность:  W
N

n N n
=

−

!

!( )!
 

W имеет минимальное значение при n=0 и n=N, то есть когда все ча-

стицы в одном отсеке, W максимальна, когда n=N/2, то есть когда частицы 

распределены по отсекам равномерно.  

Таким образом, наиболее вероятное состояние макросистемы соответ-

ствует беспорядочному тепловому движению составляющих ее частиц, так 

как при этом число возможных микросостояний отдельных частиц макси-

мально по сравнению с любыми другими, более упорядоченными формами 

движения этих частиц. Таким образом, наиболее вероятным является со-

стояние макросистемы, при котором вся энергия переходит в теплоту, рав-

номерно распределенную между телами. 

Термодинамическая вероятность и энтропия связаны соотношением 

(формула Больцмана):                S k W= ln  
Таким образом, энтропия может рассматриваться как мера вероятно-

сти состояния термодинамической системы. 
Соответственно второе начало термодинамики может быть сформу-

лировано так: все естественные процессы в изолированной термодинами-
ческой системе протекают так, что система переходит от состояний, 
менее вероятных, к состояниям, более вероятным. 

Изменение термодинамической вероятности 0W . Изменение эн-

тропии системы:                    

1

2

12
ln

W

W
kSSS =−= , 

где W1 и W2 - значения термодинамической вероятности в состоянии 1 и 2.  

Если процесс обратимый,  W=0  (W=const, )и  S=0,    S=const 

Если процесс необратимый, W > 0 ( W – возрастает) и   S > 0 (S 

– возрастает). Необратимый процесс переводит систему из менее вероятно-

го состояния в более вероятное, в пределе - равновесное состояние, кото-

рому соответствует наибольшая термодинамическая вероятность. Энтро-

пия равновесного состояния максимальна. Энтропия является мерой 

беспорядка системы.  

Так как энергия беспорядочного движения частиц газа пропорцио-

нальна температуре, то при нуле температуры беспорядочное движение 

должно прекратиться – частицы будут располагаться наиболее упорядо-

ченным образом. Этой наибольшей упорядоченности расположения частиц 

должна отвечать наименьшая энтропия. В.Нернст (1864-1941), основываясь 

на ряде физико-химических наблюдений, высказал положение, часто назы-

ваемое третьим началом термодинамики: энтропия всех тел в состоянии 



 47 

равновесия стремится к нулю по мере приближения температуры к нулю 

Кельвина:               lim
T

S
→

=
0

0 . 

Так как энтропия определяется с точностью до аддитивной постоянной, то 

эту постоянную удобно взять равной нулю. Отметим, однако, что это про-

извольное допущение, поскольку энтропия по своей сущности всегда 

определяется с точностью до аддитивной постоянной. Из теоремы Нернста 

следует, что теплоемкости Ср и СV  при  О К равны нулю. 

 

Тема 5. РЕАЛЬНЫЕ ГАЗЫ 

 

27. Реальные газы. Уравнение Ван-дер-Ваальса. 

 

При описании свойств газов мы считали их идеальными, если они 

находились в таких условиях, когда можно пренебрегать собственными 

размерами молекул по сравнению с расстоянием между ними и не учиты-

вать потенциальную энергию взаимодействия по сравнению с кинетиче-

ской энергией молекул. При увеличении давления и понижении темпера-

туры средние расстояния между молекулами уменьшаются. Средняя кине-

тическая энергия молекул становится сравнимой с потенциальной энергией 

взаимодействия, и поведение газа все больше отличается от идеального.   

Реальным называется газ, между молекулами которого действуют 

силы межмолекулярного взаимодействия, состоящие из сил притяжения и 

сил отталкивания.   

Для получения уравнения состояния реального газа необходимо 

учесть собственный объем молекул и энергию взаимодействия молекул на 

расстоянии. Наличие собственного объема молекул приводит к уменьше-

нию объема, предоставленного молекулам, на некоторую величину. Силы 

притяжения между молекулами газа вызывают уменьшение давления мо-

лекул газа на стенки сосуда на некоторую величину рi. 

Это уравнение может получено путем соответствующего изменения 

уравнения Менделеева-Клапейрона путем внесения в него поправок.  

Уравнение состояния реального газа (уравнение Ван-дер-Ваальса) для 

одного моля имеет вид: 

                                          ( )p
a

V
V b RT

M

m
+









 − =

2
, 

где р - давление, оказываемое на стенки сосуда, VМ – объем одного моля 

газа, а и b - постоянные Ван-дер-Ваальса, имеющие для разных газов раз-

личные значения, определяемые опытным путем.  Поправка 
2/

Mi
Vap =  – 

внутреннее давление, обусловленное силами взаимного притяжения между 

молекулами.  Поправка b характеризует ту часть объем, которая недоступ-
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на для движения молекул. Она равна учетверенному собственному объему 

молекул, содержащихся в моле газа: b=
3)3/2( d NA.  

Уравнение Ван-дер-Ваальса для произвольной массы газа имеет вид: 

p
m a

V
V

m
b

m
RT

M

m
+









 −








 =

2

2 2  
 

Уравнение Ван-дер-Ваальса позволяет построить теоретические изо-

термы реального газа и сравнить их с изотермами идеального газа и экспе-

риментальными изотермами реального газа.  

Уравнение Ван-дер-Ваальса после нескольких преобразований можно 

записать в виде:   

023 =−+







+−

p

ab
V

p

a
V

p

RT
bV . 

Это уравнение третьей степени относительно 

V. Кубическое уравнение может иметь либо три 

вещественных корня, либо один вещественный и 

два мнимых. 

Первому случаю соответствуют изотермы при 

низких температурах – кривые для Т1 и Т2 (рис.27.1.) Второму случаю изо-

термы при высоких температурах (одно значение объема V отвечает одно-

му значению давления р), то есть любая изотерма начиная от изотермы для 

Тк. 

 

28. Экспериментальные изотермы реального газа. 

Критическое состояние вещества.  

 

На рис. 28.1 представлено семейство теоретических изотерм для ре-

ального газа - СО2, которые впервые были получены и исследованы ир-

ландским ученым Т.Эндрюсом (1813-1885).  

Совпадение изотерм идеального и реального газа наблюдается при 

малых давлениях и больших объемах (так как при этих условиях газ можно 

считать идеальным). Для семейства изотерм Ван-дер-Ваальса характерно 

так называемой критической изотермы (при температуре Тк) имеющий  

точку перегиба при некотором давлении рк и объеме Vк; при Т>Тк все изо-

термы идут монотонно, при Т < Тк все изотермы имеют минимум и макси-

мум.  

 

 

                               Т4 

 

 

 

 

 

 

Рис.27.1. 

   р 
                           T>T k 

  p k 

                              T k 

                                 T 2  > T 1 

                                    T 1 

                 V k                     V 
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Экспериментальные изотермы, снятые при температурах выше крити-

ческой, отражают монотонное увеличение давлений газа при уменьшении 

его объема. При температурах, меньше критической, эксперимент показы-

вает, что изотермы на участке 2,6 имеют «полочку». Часть 6–7 отвечает 

газообразному состоянию, а часть 1–2 – жидкому. В состояниях, соответ-

ствующих горизонтальному участку изотермы 6-2, наблюдается равнове-

сие жидкой и газообразной фаз вещества. Ве-

щество в газообразном состоянии при темпера-

туре ниже критической называется паром, а 

пар, находящийся в равновесии со своей жид-

костью, называется насыщенным. 

Состояния на участке 3–4–5 не наблюда-

ются экспериментально; состояния 2–3 и 5–6 

могут быть реализованы при особых условиях. 

Участок 2–3 соответствует т.н. перегретой 

жидкости. Участок 5-6 – пересыщенному пару.  

Эти неустойчивые состояния называются метастабильными. Горизон-

тальный участок реальной изотермы расположен так, что площади, огра-

ниченные им и теоретической изотерме. В обоих случаях работа должна 

быть одинакова, следовательно, указанные выше площади должны быть 

равновелики. 

Если через крайние точки горизонтальных участков семейства изо-

терм провести линию, то получатся колоколообразная кривая (рис. 29.2), 

ограничивающая область двухфазных состояний ве-

щества. Эта кривая и критическая изотерма делят 

диаграмму р, V под изотермой на три области: под 

колоколообразной кривой располагается область 

двухфазных состояний (жидкость и насыщенный 

пар), слева от нее находится область жидкого состоя-

ния, а справа — область пара. Пар отличается от 

остальных газообразных состояний тем, что при изо-

термическом сжатии претерпевает процесс сжиже-

ния. Газ же при температуре выше критической не может быть превращен 

и жидкость ни при каком давлении. 

Понятие критической температуры было введено в науку Менделее-

вым. Как видно из графиков реальных изотерм и изотерм Ван-дер-Ваальса, 

при критической температуре изотерма реального газа имеет точку переги-

ба. Это значит, что в критической точке действительные корни становятся 

равными друг другу. В них первая и вторая производные давления по объ-

ему становятся равными нулю: p
RT

V b

a

V
=

−
−

2
;  

  p 

 

  pк     1 

                       5 

           2      4        6 

              3 

                                   7 

 

           Vж           Vп             V 

Рис.28.1 
 

 p 

 

                 К 

                                

       Ж                         Г 

 

               Ж+П        П 

 

                                            V 

Рис.29.2. 
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dp
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Из этих соотношений получаем: )27/(8,3 bRTbV
KK

== .  Подставив 

эти величины в выражение для давления, получим: 
227/ bap

K
= . 

Отношение 
p V

RT

K K

K

= 
3

8
1  не зависит от приро-

ды газа и резко отличается от единицы. Следователь-

но, вблизи критической точки нельзя пользоваться 

уравнением Менделеева-Клапейрона. В критическом 

состоянии парообразное и жидкое состояния неразли-

чимы.  

Газ, занимающий весь объем сосуда, является не-

насыщенным паром. При сжатии объем его непрерывно растет уменьшает-

ся, а плотность растет. После начала конденсации в сосуде имеется и жид-

кость, и насыщенный пар, который имеет плотность, зависящую только от 

температуры. Поэтому при изотермическом уменьшении объема, предо-

ставленного пару, он частично конденсируется, но плотность его не изме-

няется. На рис. 33.3 показана зависимость от температуры плотности жид-

кости и ее насыщенного пара. При критической температуре обе плотности 

сравниваются, различие в свойствах жидкости и пара исчезает.  

Таким образом, уравнение Ван-дер-Ваальса описывает не только 

свойства газов и паров, но и жидкостей. Анализ изотерм реального газа 

показывает, что превращение реального газа в жидкость возможно только 

при температурах, меньших критической, и при соответствующих давле-

ниях.  

 

29. Внутренняя энергия реального газа.  

Эффект Джоуля- Томсона. 

 

В идеальном газе отсутствуют молекулярные взаимодействия, поэто-

му его внутренняя энергия, представляющая собой кинетическую энергию 

теплового движения молекул, зависит от температуры газа, но не зависит 

от занимаемого газом объема. В реальных газах нельзя пренебрегать взаи-

модействием молекул, и потому внутренняя энергия реального газа нахо-

дится суммированием кинетической энергии движения молекул Ек и по-

тенциальной энергии их взаимодействия Ер:  

ÐÊ
ÅÅU +=

ð.ã.  

Выразим Ек и Ер. через макроскопические характеристики системы.  

Как и для идеального газа, кинетическая энергия молекул реального 

газа по определению пропорциональна его температуре, и для 1 моль  

  

 

                ж 

 

           п 

 

                    Тк 

Рис.33.3. 
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TÑRT
i

Å
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2

 

Потенциальная энергия молекулярного взаимодействия зависит от 

взаимного расположения молекул и потому должна изменяться при изме-

нении объема газа. Учтем, что элементарная работа сил взаимодействия 

при Т=соnst равна:                dA p dV
a

V
dV

i
= − = −

2
. 

Эта работа связана с изменением потенциальной энергии взаимодействия 

молекул: dA dE
P

= − , то есть dЕ
a

V
dV

Р
=

2
. Поэтому  Е

a

V
Е

Р
= − +

0  

Приняв потенциальную энергию  при V →  равной нулю, получим 

для внутренней энергии реального газа следующее выражение: 

U
Р Г. .

=
V

a
TÑ

V
− . 

В отличие от идеального газа температура реального газа может из-

меняться даже в том случае, если его внутренняя энергия остается посто-

янной, так как она зависит не только от температуры, но и от объема.  

Если исключить обмен энергией между газом и внешней средой, то 

сумма присущей молекулам газа кинетической и потенциальной энергией 

должна оставаться постоянной. Следовательно, изменение одного из видов 

энергии должно компенсироваться противоположным изменением второго 

вида энергии:  Е Е
Р К

= − . 

Рассмотрим явление адиабатического расширения газа в вакуум. 

Представим себе сосуд, разделенный на две части перегородкой. В одной 

части находится газ, в другой - вакуум. Если убрать перегородку, то газ 

устремится в пустую часть сосуда. Так как работа против внешних сил в 

рассматриваемом случае отсутствует и, по условию, теплообмена нет, то 

внутренняя энергия газа до и после расширения газа должна быть одинако-

вой: С T
a

V
С T

a

V
V V1

1

2

2

− = − . Изменение температуры:   

112

2

11










−=−

VVC

a
TT

V

 

Так как V2>V1, то Т2<T1 (при расширении в пустоту газ Ван-дер-

Ваальса охлаждается).  
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Особый интерес представляет процесс, предложенный Джоулем и 

осуществленный позднее Томсоном. Схема опыта Джоуля-Томсона изоб-

ражена на рисунке 29.1. Основными частями устройства являются трубка 

М с адиабатическими стенками, пористая перегородка L и два подвижных 

поршня К1 и К2. В начале опыта газ с пара-

метрами р1, V1 и Т1 находился в левой части 

прибора. Затем газ под постоянным внешним 

давлением р1 (действующим на поршень К1) 

перегоняется через перегородку в правую 

часть прибора, где он находится под неиз-

менным давлением р2. Происходит падение 

давления вследствие гидродинамического 

сопротивления перегородки (р1>р2), или 

дросселирование газа. Процесс заканчивается проталкиванием газа в пра-

вую часть прибора, где газ характеризуется параметрами р2, V2 и Т2.  

В зависимости от начальных параметров изменение температуры ре-

ального газа Т=Т2-Т1 может иметь тот или иной знак., в частности , мо-

жет оказаться равным нулю. Если Т<0 (газ охлаждается)- это положи-

тельный эффект Джоуля-Томсона, если Т<0 (газ нагревается) - отрица-

тельный. Перемена знака происходит при температуре, называемой тем-

пературой инверсии.  

Согласно первому началу термодинамики для адиабатических изме-

нений: U A= − , то есть: U U p V p V
2 1 1 1 2 2

− = − , откуда: 

U p V U p V
1 1 1 2 2 2

+ = +  
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Отрицательный эффект Джоуля-Томсона имеет место, когда работа 

внешних сил положительна и ее величина больше работы против внешних 

сил притяжения:       0)(
2211

− VpVp   и  
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)(

V
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V

a
VpVp . 

В этом случае внешняя работа (за вычетом работы против внутренних сил) 

вызывает увеличение теплового движения молекул (Т2 > Т1). 

Положительный эффект Джоуля-Томсона (Т2 < Т1) означает, что либо 

внешняя работа положительная, но она меньше работы против внутренних 

сил, либо внешняя работа отрицательная: 

( )p V p V
1 1 2 2

0−  , 
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Рис. 29.1 
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В обоих случаях на работу против внутренних сил притяжения будет 

израсходована часть кинетической энергии (газ охлаждается). 

Если внешняя работа равна приросту потенциальной составляющей 

внутренней энергии: 









−=−

21

2211
)(

V

a

V

a
VpVp , то температура газа при 

дросселировании газа не изменяется (нулевой эффект Джоуля-Томсона Т2 

= Т1), а температура, соответствующая нулевому эффекту Джоуля-

Томсона, называется температурой инверсии. Ее приблизительные значе-

ния: Тi6Тк. Опыты показали, что большинство газов, расширяясь при 

комнатной температуре и не очень больших давлениях, охлаждается. Ис-

ключение составил водород, гелий.  

Эффект Джоуля-Томсона используется для сжижения газов. Если за-

ранее достаточно охладить газ, а затем произвести процесс Джоуля-

Томсона, то произойдет дальнейшее охлаждение. Если охлажденной пор-

цией газа охлаждать следующие порции, то можно добиться сжижения 

газа.  

30. Равновесие жидкости и пара.  

Уравнение Клапейрона-Клаузиуса.  

 

Рассматривая экспериментальные изотермы реального газа, мы впер-

вые обнаружили, что вещество при одинаковых внешних условиях может 

находиться в различных состояниях: и жидком и газообразном, или, в раз-

личных фазах. Фазой будем называть часть системы, ограниченную по-

верхностью раздела, с одинаковыми физическими свойствами во всех сво-

их точках.  

Если две или несколько фаз вещества существуют одновременно и 

при этом масса одной фазы не увеличивается за счет другой фазы, то гово-

рят о фазовом равновесии. Переход вещества из одной фазы в другую 

называется фазовым переходом или фазовым превращением.  

В состоянии равновесия жидкости и пара происходит обмен энергия-

ми не только в виде теплоты или работы, но и благодаря обмену частица-

ми. В этом случае молекулы непрерывно переходят из жидкости в пар и 

обратно. Возникает вопрос, при каких условиях возможно равновесие в 

системе, отдельные части которой обмениваются между собой частицами? 

Если число частиц в системе не меняется, то изменение внутренней 

энергии системы:               dU TdS pdV= − .  

Если число частиц N меняется, то его можно рассматривать как еще 

одну переменную, определяющую величину dU: dU TdS pdV= − .  

dU TdS pdV dN= − −   
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Коэффициент  называется химическим потенциалом системы. Его физи-

ческий смысл: это свободная энергия, приходящаяся на одну частицу; она 

зависит от р и Т.  

Равновесие между двумя фазами наступит в случае, когда: 

Т1=Т2;  р1=р2; 1=2.  

Если температура и давление таковы. что 1<2, то равновесие будет 

достигнуто, если все молекулы перейдут в фазу 1; в 

случае 1>2 все молекулы перейдут в фазу 2.  

Если же Т и Р таковы, что 1=2, то любое чис-

ло N1 молекул первой фазы будет находиться в рав-

новесии с N2=N-N1 молекулами второй фазы.  

Геометрическое место точек на диаграмме (Т, р), 

для которых выполняется условие 1=2, называется 

кривой фазового равновесия.  

Можно аналитически получить зависимость, описывающую кривую 

фазового равновесия. 

Для вывода этого соотношения представим, что с единицей массы 

вещества проводится очень узкий цикл Карно 

(рис.30.2.).  

На рисунке Vп’ соответствует удельному объему 

пара, Vж’ - удельному  объему жидкости. КПД 

бесконечно узкого цикла Карно равен отноше-

нию работы А , определяемого площадью, 

ограниченной изотермами и адиабатами цикла, к 

затраченной теплоте Q - теплоте конденсации: 

 =
A

Q
 Для рассматриваемого случая:    

Q m=  , где  - удельная теплота конденсации (парообразования); 

A dp V V m
п ж

 −( ' ' ) .  Так как для идеального цикла  =
dT

T
, то  

T

dT

m

mVVdp
æï =

−



)''(
. 

Отсюда                                            
dp

dT V V Т
п ж

=
−



( ' ' )
. 

Это выражение носит название  формулы Клапейрона- Клаузиуса.  

При достаточно низких давлениях и высоких температурах плотность 

насыщенных паров понижается настолько, что свойства пара приближают-
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ся к свойствам идеального газа. В этом случае, так как Vп’ >> Vж’ и 

Vп’ 
RT

p
.     

dp

dT

p

Т R
=

 
2

;   
dp

p R

dT

Т
=


2

 d p d
RT

(ln ) = −











 

В этих условия  можно считать не зависящей от Т. Тогда  

    const
RT

p +







−=


ln     и   








−=

RT
constp


exp  

Так как  >> 
RT


 (удельная теплота парооб-

разования значительно превосходит энергию теп-

лового движения единицы массы вещества), то за-

висимость  Р(Т) представляет резко возрастающую 

функцию; кривая заканчивается при Т=ТКр.  

 

 

Тема 6.  ЖИДКОСТИ 

 

31. Свойства жидкого состояния вещества.  

 

Жидкость занимает по свойствам и строению промежуточное поло-

жение между газами и твердыми кристаллическими веществами. Поэтому 

обладает свойствами как газообразных, так и твердых веществ.  В молеку-

лярно-кинетической теории различные агрегатные состояния вещества свя-

зывают с различной степенью упорядоченности молекул. Для твердых тел 

наблюдается так называемый дальний порядок в расположении частиц, т.е. 

их упорядоченное расположение, повторяющееся на больших расстояниях. 

В жидкостях имеет место так называемый ближний порядок в расположе-

нии частиц, т.е. их упорядоченное расположение, повторяющееся на рас-

стояниях, сравнимы с межатомными. При температурах, близких к темпе-

ратуре кристаллизации, структура жидкости близка к твердому телу. При 

высоких температурах, близких к температуре кипения, структура жидко-

сти соответствует газообразному состоянию – практически все молекулы 

участвуют в хаотическом тепловом движении. 

Жидкости, подобно твердым телам, обладают определенным объе-

мом, а подобно газам, принимают форму сосуда, в котором они находятся. 

Молекулы газа практически не связаны между собой силами межмолеку-

лярного взаимодействия, и в данном случае средняя энергия теплового 

движения молекул газа гораздо больше средней потенциальной энергии, 

обусловленной силами притяжения между ними, поэтому молекулы газа 

разлетаются в разные стороны и газ занимает предоставленный ему объем. 

В твердых и жидких телах силы притяжения между молекулами уже суще-

   р 

 

 

       жидкость 

   

                       пар 

 

                        Ткр       Т 
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ственны и удерживают молекулы на определенном расстоянии друг от 

друга. В этом случае средняя энергия теплового движения молекул меньше 

средней потенциальной энергии, обусловленной силами межмолекулярно-

го взаимодействия, и ее недостаточно для преодоления сил притяжения 

между молекулами, поэтому твердые тела и жидкости имеют определен-

ный объем. 

Давление в жидкостях с увеличением температуры и уменьшением 

объема возрастает весьма резко. Объемное расширение жидкостей гораздо 

меньше, чем паров и газов, так как более значительны силы, связывающие 

молекулы в жидкости; то же замечание касается теплового расширения.  

Теплоемкости жидкостей обычно растут с температурой (хотя и не-

значительно). Отношение Ср/СV практически равно единице. 

Теория жидкости до настоящего времени полностью не развита. Раз-

работка ряда проблем в исследовании сложных свойств жидкости принад-

лежит Я.И. Френкелю (1894–1952). Тепловое движение в жидкости он объ-

яснял тем, что каждая молекула в течение некоторого времени колеблется 

около определенного положения равновесия, после чего скачком перехо-

дит в новое положение, отстоящее от исходного на расстоянии порядка 

межатомного. Таким образом, молекулы жидкости довольно медленно пе-

ремещаются по всей массе жидкости. С повышением температуры жидко-

сти частота колебательного движения резко увеличивается, возрастает по-

движность молекул. 

На основе модели Френкеля можно объяснить некоторые отличи-

тельные особенности свойств жидкости. Так, жидкости даже вблизи кри-

тической температуры обладают гораздо большей вязкостью, чем газы, и 

вязкость с ростом температуры уменьшается (а не растет, как у газов). 

Объясняется это иным характером процесса передачи импульса: он пере-

дается молекулами, совершающими перескок из одного равновесного со-

стояния в другое, а эти перескоки с ростом температуры существенно уча-

щаются.  Диффузия в жидкостях происходит только за счет перескоков 

молекул, и она происходит гораздо медленнее, чем в газах. Теплопровод-

ность жидкостей обусловлена обменом кинетической энергии между ча-

стицами, колеблющимися около своих положений равновесия с различны-

ми амплитудами; резкие перескоки молекул заметной роли не играют. Ме-

ханизм теплопроводности похож на механизм ее в газах. Характерной осо-

бенностью жидкости является ее способность иметь свободную поверх-

ность (не ограниченную твердыми стенками).  

Было предложено несколько теорий молекулярного строения жидко-

стей.  

1. Зонная модель. В данный момент времени жидкость можно рас-

сматривать как состоящую из областей, где молекулы расположены в пра-

вильном порядке, образуя своего рода микрокристалл (зона). Эти области 
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как бы разделены веществом, находящимся в газообразном состоянии. С 

течением времени эти области образуются в других местах и т.д. 

2. Теория квазикристаллического строения. Рассмотрим кристалл, 

находящийся при абсолютном нуле температуры (см. рис.31.1.) Выделим в 

нем произвольное направление и построим график зависимости вероятно-

сти Р найти молекулу газа на некотором расстоянии от другой молекулы, 

помещенной в начале координат. Этот график представится линиями1 - 

молекулы находятся в узлах кристаллической 

решетки. При более высокой температуре полу-

чится кривая 2 - молекулы колеблются вокруг 

неподвижных положений равновесия, вблизи 

которых и проводят большую часть времени. 

Строгая периодичность повторения максиму-

мов вероятности в идеальном кристалле рас-

пространяется сколь угодно далеко от выбран-

ной частицы; поэтому принято говорить, что в 

твердом теле существует «дальний порядок». 

В случае жидкости вероятность представ-

ляется кривой 3: вблизи каждой молекулы ее 

соседки расположены более или менее законо-

мерно, но вдали этот порядок нарушается (ближний порядок). На графике 

расстояния измерены в долях радиуса молекулы (r/r0).  

3. Термодинамическая модель. В этой теории вводят две величины: 

1) радиальная функция распределения, представляющая собой вероятность 

обнаружить некоторую  пару атомов на расстоянии от R до R+dR и 2) 

межмолекулярный потенциал. Если эти величины известны из сравнения 

теоретических и экспериментальных данных, то теория предположительно 

предсказывает свойства тех или иных жидкостей. 

Строгой теории жидкого состояния до сих пор не создано.  

 

32. Поверхностный слой. Поверхностная энергия. 

Поверхностное натяжение. 

 

Поверхность жидкости, соприкасающейся с другой средой, например, 

с ее собственным паром, с какой-либо другой жидкостью или с твердым 

телом (в частности, со стенками сосуда, в котором она содержится), нахо-

дится в особых условиях по сравнению с остальной массой жидкости. Воз-

никают эти особые условия потому, что молекулы пограничного слоя жид-

кости окружены молекулами той же жидкости не со всех сторон.  

Рассмотрим две молекулы внутри жидкости. Пусть r – расстояние, 

при котором рассматриваемая молекула взаимодействует с соседней моле-

кулой. Если молекула находится на расстоянии, большем чем r, то взаимо-

действия нет. Такой радиус называют радиусом молекулярного взаимодей-

     P        Кристалл  при Т=0 

                    

 

                                                r 

 

               Кристалл при Т>0 

 

                                                r 

 

                 :Жидкость 
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ствия, а сфера этого радиуса – сферой молекулярного действия. Величина 

r имеет порядок нескольких молекулярных диаметров (~10-9м).  

В сфере молекулярного действия молекулы в глу-

бине заполнены равномерно.  

Для второй, поверхностной, молекулы часть сосе-

дей – это частицы второй среды. В случае, если жид-

кость граничит со своим собственным паром (насы-

щенным), то есть в случае, когда мы имеем дело с од-

ним веществом, сила, испытываемая  молекулами по-

верхностного слоя, направлена внутрь жидкости. Это 

объясняется тем, что плотность молекул в жидкости 

много больше, чем в насыщенном паре над жидкостью. 

Поэтому сила притяжения, испытываемая молекулой 

поверхностного слоя со стороны жидкости больше, чем со стороны моле-

кул пара. Действием молекул в выступающей части сферы молекулярного 

действия (в поверхностном слое) можно пренебречь. Но тогда будет дей-

ствовать некоторая равнодействующая, направленная вглубь жидкости. 

Таким образом, результирующие силы всех молекул поверхностного слоя 

оказывают на жидкость давление, называемое молекулярным (или внут-

ренним) давлением. Молекулярное давление не действует на тело, поме-

щенное в жидкость, так как оно обусловлено силами, действующими толь-

ко между молекулами самой жидкости.  

Суммарная энергия частиц жидкости складывается из энергии их хао-

тического (теплового) движения и потенциальной энергии, обусловленной 

силами межмолекулярного взаимодействия. Для перемещения молекулы из 

глубины жидкости в поверхностный слой надо затратить работу. Эта рабо-

та совершается за счет кинетической энергии молекул и идет на увеличе-

ние их потенциальной энергии. Поэтому молекулы поверхностного слоя 

жидкости обладают большей потенциальной энергией, чем молекулы 

внутри жидкости. Эта дополнительная энергия, которой обладают молеку-

лы в поверхностном слое жидкости, называемая поверхностной энергией, 

пропорциональна площади слоя S:          SU =                           (1) 

где  – коэффициент поверхностного натяжения.  

Так как равновесное состояние характеризуется минимумом потенци-

альной энергии, то жидкость при отсутствии внешних сил будет принимать 

такую форму, чтобы при заданном объеме она имела минимальную по-

верхность, т.е. форму шара. Наблюдая мельчайшие капельки, взвешенные 

в воздухе, можем видеть, что они действительно имеют форму шариков, но 

несколько искаженную из-за действия сил земного тяготения.  

Итак, условием устойчивого равновесия жидкости является минимум 

поверхностям энергии. Это означает, что жидкость при заданном объеме 

должна иметь наименьшую площадь поверхности, т. е. жидкость стремится 

 

 

         r 
 

 

 

 

 

 

Рис.32.1. 

 

                          2 

                  1 

 



 59 

сократить площадь свободной поверхности. В этом случае поверхностный 

слой жидкости можно уподобить растянутой упругой пленке, в которой 

действуют силы натяжения. 

Рассмотрим поверхность жидкости 

(рис.32.2), ограниченную замкнутым контуром. 

Под действием сил поверхностного натяжения 

(направлены по касательной к поверхности жид-

кости и перпендикулярно участку контура, на 

который они действуют) поверхность жидкости 

сократилась и рассматриваемый контур переме-

стился в положение, отмеченное штриховой ли-

нией. Силы, действующие со стороны выделенно-

го участка на граничащие с ним участки, совершают работу  

   A F x f l x= = , 

где f – сила поверхностного натяжения, действующая на единицу длины 

контура поверхности жидкости. Но   l x S= , тогда  

 A f S= .                        (2) 

Эта работа совершается за счет уменьшения поверхностной энергии, 

то есть  A U= − .  

Сравнивая (1) и (2), видим что  = f , то есть коэффициент поверх-

ностного натяжения может быть определен как величина, равная силе, 

действующей по касательной к поверхности жидкости, приходящейся на 

единицу длины линии раздела.([ ]=Н/м. ) 

Из (2) можно видеть также, что коэффициент поверхностного натя-

жения измеряется работой, необходимой для увеличения площади поверх-

ности жидкости при постоянной температуре на единицу. [ ]=Дж/м2. 

Из (1) следует, что изменение площади поверхности dS влечет за со-

бой изменение потенциальной энергии               dUs= dS,  

которое сопровождается совершением работы dA dU dSs= − = − . 

Если изменение поверхности осуществляется изотермически, то, как 

известно, необходимая для этого работа равна изменению свободной энер-

гии:                                              dA dFs= − . 

(Если изменение поверхности жидкости происходит адиабатно, то ее 

температура изменится.)  

Значит, избыточная потенциальная энергия поверхности жидкости 

является свободной энергией поверхности и, следовательно,  = F Ss / , то 

есть коэффициент поверхностного натяжения жидкости можно определить 

как свободную энергию единицы площади этой поверхности. 

Большинство жидкостей при температуре 300 К имеет поверхностное 

натяжение порядка 10-2-10-1 Н/м. Поверхностное натяжение с повышением 
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температуры уменьшается, так как увеличиваются средние расстояния 

между молекулами жидкости. 

Поверхностное натяжение существенным образом зависит от приме-

сей, имеющихся в жидкостях. Вещества, ослабляющие поверхностное 

натяжение жидкости, называются поверхностно-активными. Наиболее 

известным поверхностно-активным веществом отношению к воде является 

мыло. Оно сильно уменьшает ее поверхностное натяжение (примерно с 

7,3.10-2 до 4,5.10-2Н/м). Поверхностно-активными веществами, понижаю-

щими поверхностное натяжение воды, являются также спирты, эфиры, 

нефть и др.  

Существуют вещества (сахар, соль), которые увеличивают поверх-

ностное натяжение жидкости благодаря тому, что их молекулы взаимодей-

ствуют с молекулами жидкости сильнее, чем молекулы жидкости между 

собой. Например, если посолить мыльный раствор, то в поверхностный 

слой жидкости выталкивается молекул больше, чем в пресной воде. В мы-

ловаренной технике мыло «высаливается» этим способом из раствора. 

 

33. Явления на границе жидкости и твердого тела.  

 

Из опыта известно, что капля воды растекается на стекле и принимает 

форму, изображенную на рис., в то время как ртуть на той же поверхности 

превращаете в несколько сплюснутую каплю (рис.). В первом случае гово-

рят, что жидкость смачивает твердую поверхность, во втором – не смачи-

вает ее. Смачивание зависит от характера сил, действующих между моле-

кулами поверхностных слоев соприкасающихся сред. Для смачивающей 

жидкости силы притяжения между молекулами жидкости и твердого тела 

больше, чем между молекулами самой жидкости, и жидкость стремится 

увеличить поверхность соприкосновения с твердым телом. Для несмачи-

вающей жидкости силы притяжения между молекулами жидкости и твер-

дого тела меньше, чем между молекулами жидкости, и жидкость стремится 

уменьшить поверхность своего соприкосновения с твердым телом.  

Когда две среды, твердая и жидкая, находятся в соприкосновении, то 

молекулы поверхностных слоев взаимодействуют между собой. В этом 

случае сила поверхностного натяжения не только обусловлена свойствами 

жидкого и твердого тела, но эти силы оказывают влияние и на взаимодей-

ствие жидкого и твердого тела. Поэтому имеет смысл говорить об относи-

тельной силе взаимодействия F12 и относительном коэффициенте поверх-

ностного натяжения 12. (на границе элемента контура l : 

F l12 12=   ). 
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Пусть в соприкосновении находятся три среды: твердая, жидкая и га-

зообразная. Вся система 

примет конфигурацию, со-

ответствующую минимуму 

суммарной энергии (по-

верхностной, в поле силы 

тяжести и т.п.). Вдоль кон-

тура, ограничивающего 

жидкость на твердом теле, имеет место уравновешивание трех сил поверх-

ностных натяжений: 

Fтг  – на границе твердое тело - газ, 


Fтж – на грани-

це твердое тело -жидкость, 

Fгж – на границе газ - жидкость: 
  
F F Fтг тж гж+ + = 0 . 

 

 

 

 

 

 

 

Рис.33.2. 

                                              F жг 
                Газ 

                F тг                     F тж   Жидкость 

                      Элемент контура            Тв. тело. 
                      длиной   l 

 
Из рисунка 40.2. следует, что условие равновесия элемента контура длиной 

l запишется следующим образом: 

  l l lтг тж жг   = + cos              (1), 

где   тг тж жг, и  - коэффициенты поверхностного натяжения на грани-

цах: твердое тело - газ, твердое тело -жидкость и жидкость - газ,  - крае-

вой угол.  

Краевой угол - это отсчитываемый внутри жидкости угол между каса-

тельными к поверхности твердого тела и к поверхности жидкости. В соот-

ветствии с (1):                    cos
 


=

−тг тж

жг

. 

Для выражения должно выполняться условие:  

| |
.

 



тг тж

жг

−
 1             (2) 

Это условие не выполняется в двух случаях: 

1)   тг тж жг +  

         а)                                          б) 
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жидкость неограниченно растекается по поверхности твердого тела – име-

ет место полное смачивание. При полном смачивании краевой угол равен 

нулю.  

2)   тж жг тг +  

поверхность, по которой жидкость граничит с твердым телом, стягивается 

в точку, жидкость отделяется от твердой поверхности – имеет место полное 

несмачивание. При полном несмачивании краевой угол равен . 

При соблюдении условия (2) краевой угол может оказаться острым 

или тупым. Если  тг тж , то cos  0  и краевой угол острый. В этом 

случае имеет место частичное смачивание. Если  тг тж , cos  0  и 

краевой угол тупой. В этом случае имеет место частичное несмачивание.  

(см. рис.40.1) 

Смачивание или несмачивание жидкостью твердого тела приводит к 

тому, что вблизи стенок сосуда наблюдается искривление поверхности 

жидкости. В узкой трубке (капилляре) или в узком зазоре между двумя 

стенками искривленной оказывается вся поверхность. Если жидкость сма-

чивает стенки, поверхность имеет вогнутую форму, если не смачивает - 

выпуклую. Такого рода поверхности называют менисками.  

 

34. Давление под искривленной поверхностью жидкости. 

 

Если поверхность жидкости не плоская, то стремление ее к сокраще-

нию приведет к возникновению давления, дополнительного к тому, кото-

рое испытывает жидкость с плоской поверхностью. В случае выпуклой 

поверхности это дополнительное давление положительно, в случае вогну-

той поверхности - отрицательно. 

Вычислим добавочное давление р для сферической поверхности 

жидкости (рис.34.1). Рассечем мысленно сферическую каплю жидкости 

диаметральной плоскостью на два полушария. Из-за поверхностного натя-

жения оба полушария притягиваются с силой, равной  

 RlF 2== . 

Эта сила прижимает друг к другу оба полушария 

по поверхности 
2RS =  и, следовательно, обусловли-

вает дополнительное давление  

RR

R

S

F
p





 22
2

=== . 

Кривизна сферической поверхности всюду одинакова и определяется 

радиусом сферы R. Чем меньше R, тем больше кривизна поверхности. Для 

сферической поверхности кривизна  Н=1/R.  

               R

 
          Рис.34.1. 
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Если форма поверхности несферическая, то р выражается через 

среднюю кривизну нормального сечения. Нормальным сечением поверхно-

сти называется линия пересечения поверхности плоскостью, проходящей 

через нормаль в данной точке. В геометрии доказывается, что полусумма 

обратных радиусов кривизны: H
R R

= +
1

2

1 1

1 2

( )  для любой пары взаимно 

перпендикулярных нормальных сечений имеет одно и то же значение. Эта 

величина и есть средняя кривизна поверхности в данной точке.  

Радиусы R1 и R2 в формуле – алгебраические величины. Если центр 

кривизны нормального сечения находится под 

данной поверхностью, соответствующий радиус 

кривизны положителен; если центр кривизны ле-

жит над поверхностью, радиус кривизны отрица-

телен. Неплоская поверхность может иметь сред-

нюю кривизну, равную нулю. Для этого нужно, 

чтобы радиусы кривизны R1 и R2 были одинаковы 

по величине и противоположны по знаку.  

Для сферы Н=1/R,  поэтому             

р= 2Н . 

Лаплас доказал, что эта формула справедлива для поверхности любой 

формы, если под Н понимать среднюю кривизну поверхности в той точке, 

под которой определяется дополнительное давление. Подставив сюда вы-

ражение для средней кривизны, получим формулу для добавочного давле-

ния под произвольной поверхностью:   р ( ).= +
1 1

1 2R R
 

Это формула Лапласа. Для сферической искривленной поверхности 

(R1=R2=R) это выражение переходит в Rp /2= , для цилиндрической 

(R1=R, R2=) – избыточное давление  Rp /= . В случае плоской по-

верхности (R1=R2=) силы поверхностного натяжения избыточного давле-

ния не создают.    Добавочное давление обуславливает изменение уровня 

жидкости в узких трубках (капилляр), вследствие чего оно еще называется 

капиллярным давлением. 

 

 

 

 

 

 

 

 

Рис.34.2. 
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35. Капиллярность. 

 

Изменение высоты уровня жидкости в узких трубках или зазорах по-

лучило название капиллярности. (Лат. capillus) означает волос. Капилляр – 

«трубка, тонкая, как волос»).  

Если опустить капилляр в смачиваемую жидкость, то под действием 

лапласовского давления жидкость в нем поднимается. Между жидкостью в 

капилляре и широком сосуде устанавливается разность уровней h, при ко-

торой капиллярное (добавочное) давление уравновешивается гидростати-

ческим:  

2


R
gh= . 

Здесь R – радиус мениска. Выразим 

его через краевой угол  и радиус капилля-

ра r: R
r

=
cos

. Тогда высота поднятия 

жидкости в капилляре:  . 

Смачивающая жидкость (</2, cos >0) поднимается по капилляру, 

и эта формула дает положительное значение h, а несмачивающая жидкость 

(>/2, cos <0) опускается по капилляру, и формула дает отрицательные 

значения h. Из полученного выражения видно, что высота поднятия (опус-

кания) жидкости в капилляре обратно пропорциональна его радиусу. В 

тонких капиллярах жидкость поднимается достаточно высоко 

Рассмотрим поднятие смачивающей жидкости между двумя пласти-

нами, разделенными узким зазором d. Если пластины параллельны,  то ме-

ниск имеет цилиндрическую форму. Высота капиллярного подъема в этом 

случае также определяется из условия равенства лапласовского и гидро-

статического давлений. Для цилиндрической поверхности R1=R - радиус 

цилиндра, R2=, поэтому избыточное давление за счет искривления по-

верхности: p
R d

= =
 2

, тогда высота капиллярного подъема в этом слу-

чае:                                h
gd

=
2 



cos
. 

Капиллярные явления имеют большое значение в природе и технике. 

Например, влагообмен в почве и в растениях осуществляется за счет под-

нятия воды по тончайшим капиллярам. В капилляре переменного сечения 

капля смачиваемой жидкости под воздействием разности лапласовских 

             R 

              r 

 

                   h 

                                                            h 

                                              

Рис. 35.1. 
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давлений втягивается в сторону его утончения. Этим объясняется т.н. рас-

клинивающее действие смачивающих жидкостей: жидкости, проникая в 

микротрещины, увеличивают их и тем самым понижают прочность твер-

дых тел. На капиллярности основано действие фитилей, впитывание влаги 

бетоном и т.д.  

 

36. Жидкие растворы. Осмотическое давление.  

 

Сравнительно редко встречаются жидкости чистые, то есть содержа-

щие частицы одного вида. Большинство жидкостей являются смесью раз-

личных веществ. Если одно из них содержится в такой смеси в количестве 

много большем, чем другие, то смесь называется раствором, а преоблада-

ющее вещество является  растворителем. Рассмотрим жидкие  растворы, 

причем ограничимся случаем бинарных  растворов, состоящих только из 

двух веществ - растворителя и растворенного вещества. 

В жидкостях могут растворяться твердые вещества, жидкости, газы. 

При образовании раствора молекулы растворенного вещества равномерно 

распределяются между молекулами растворителя, в результате образуется 

однородная по физическим свойствам система.   

Количественно растворы характеризуются концентрацией. Весовая 

концентрация - отношение массы растворенного вещества к массе всего 

растворителя. Мольная концентрация - отношение числа молей растворен-

ного вещества к общему числу молей в растворе.  

Если раствор разбавленный (концентрация мала), то расстояния меж-

ду молекулами растворенного вещества будут намного больше их разме-

ров, вследствие чего поведение растворенного вещества в слабом растворе 

подобно поведению идеального газа. Растворенное вещество должно ока-

зывать на стенки сосуда такое же давление, какое оказывает газ на стенки 

сосуда. Парциальное давление растворенного вещества называется осмо-

тическим давлением и обозначается росм. Его можно определить из уравне-

ния Менделеева-Клапейрона:                  росм

m RT

V
=


, 

где m – масса растворенного вещества в растворе,  – молярная масса ве-

щества, V – объем раствора. Величина С=
m

V
 определяет количество рас-

творенного вещества в единице объема раствора, или молярная концентра-

ция. С использованием этого обозначения выражение для осмотического 

давления можно записать и в следующем виде: 

росм СRT=               (1) 

Это выражение называется законом Вант-Гоффа (1887 г.).  
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Закон Вант-Гоффа: осмотическое давление, оказываемое растворен-

ным веществом, равно давлению, которое произво-

дило бы это же вещество в газообразном состоянии в 

том же объеме и при той же температуре. 

Для того чтобы обнаружить осмотическое дав-

ление, используют полунепроницаемы перегородки, 

которые свободно пропускают растворитель, но за-

держивают молекулы растворенного вещества 

(рис.36.1).  

В сосуде а, опущенном в воду находится раствор 

сахара. Дном этого сосуда служит полунепроницае-

мая перегородка П. Верхняя часть сосуда оканчива-

ется длинной трубкой b. В начале сосуд располагают так, чтобы верхний 

уровень раствора в нем совпадал бы с уровнем воды сс, в которую опущен 

прибор. В течение нескольких часов наблюдается поднятие уровня жидко-

сти в трубке b. Под воздейтвием осмотического давления уровень раствора 

поднимается до тех пор, пока гидростатическое давление поднявшегося 

столба жидкости не окажется равным осмотическому давлению раствора 

сахара: росм gh=  , где  – плотность раствора. Поднятие раствора в труб-

ке связано с засасыванием воды в сосуд через полунепроницаемую перего-

родку.  

Измеряя таким образом осмотическое давление, Вант-Гофф устано-

вил, что оно в соответствии с уравнением (1) пропорционально концентра-

ции ратсворенного вещества и температуре. 

Для слабых растворов многих веществ закон Вант-Гоффа выполняет-

ся хорошо. Однако в ряде случаев, например растворов солей, осмотиче-

ское давление оказывается значительно больше вычисленного по (1). Это 

объясняется7 электролитической диссоциацией - распадом молекул на ио-

ны. В результате возрастает число частиц, создающих осмотическое давле-

ние, соответственно возрастает и само осмотическое давление. Оно может 

быть определено по следующему соотношению: 

p k CRT= + −( ( ))1 1 ,  

где k – число ионов, на которые распадается одна молекула,  – коэффи-

циент диссоциации (отношение числа распавшихся молекул к первона-

чальному числу) 

Осмотическое давление играет большую роль в процессах, происхо-

дящих в живых организмах. Это объясняется тем, что оболочки клеток жи-

вотных и растений представляют собой полунепроницаемые перегородки, 

а жидкость – растворы различных солей.  

Тема 7. ТВЕРДЫЕ ТЕЛА 

37. Кристаллические и аморфные тела. 

 

 

 

 

 

 

 

 

Рис.36.1 
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                 а 

                П 
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Дальний порядок в кристаллах. Физические типы кристаллов. 

 

Твердыми телами называются тела, которые обладают постоянством 

формы и объема. Различают кристаллические и аморфные твердые тела. 

Подавляющее большинство твердых тел в природе имеет кристаллическое 

строение (например, почти все минералы, металлы).  

Рассмотрим отличительные особенности кристаллического состояния.  

1. Самой характерной чертой кристаллических веществ является 

свойство анизотропии. Она заключается в зависимости ряда физических 

свойств (например, механических, тепловых, электрических, оптических) 

от направления.  

Тела, свойства которых одинаковы по всем направлениям, называют-

ся изотропными. Газы, почти все жидкости и аморфные тела изотропны. 

Аморфные тела ведут себя как жидкости, но только потерявшие свойство 

текучести, или обладающие чрезвычайно высокой вязкостью. Некоторые 

вещества могут находиться и в кристаллическом, и в аморфном состоянии. 

Например, сера, которая в кристаллическом состоянии имеет минималь-

ную энергию, поэтому кристаллическое состояние у серы устойчиво, а 

аморфное – нет.  

Существует большая группа веществ, которые аморфными не являют-

ся, но обладают свойством изотропии. Это поликристаллические вещества. 

К ним относятся все металлы. Поликристалл состоит из плотно располо-

женных кристалликов. Изотропия объясняется беспорядком в расположе-

нии этих кристалликов. 

Большие одиночные кристаллы, которые 

получают из расплава или раствора, называются 

монокристаллами. 

2. Второй характерный признак, отличаю-

щий кристаллы от аморфных тел, – это поведе-

ние при расплавлении. Пусть тело равномерно 

нагревается и количество подводимого тепла 

постоянно. Тогда графически поведение будет 

выглядеть следующим образом.  

3. Кристаллические тела имеют правильную геометрическую форму. 

А аморфные нет. Если же форма кристалла  нарушена условиями роста и 

механической обработки, то принадлежность образца к кристаллам может 

быть определена по следующим особенностям: 1) поверхность скола есть 

плоскость; 2) постоянство углов между плоскостями скола.  

Кристаллическое состояние – это предмет изучения современной фи-

зики. В основе теории твердого тела лежит модель бесконечного совер-

шенного монокристалла. Закономерное расположение частиц в кристалле 

соблюдается на сотнях тысяч или миллионах межчастичных расстояний. 

  Т (температура) 

 

 

 

                          крист. 

Тпл 

                                    

                          аморф. 

                                                       t (время) 

 

Рис.37.1. 
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Поэтому говорят о существовании в кристаллах «дальнего порядка» распо-

ложения частиц в отличие от ближнего порядка в жидкостях и аморфных 

телах.  

Вследствие правильного расположения атомов кристалл обладает 

свойствами симметрии. Симметрия кристаллической решетки – ее свой-

ство совмещаться с собой при некоторых пространственных перемещени-

ях, например параллельных переносах, поворотах, отражениях или их ком-

бинациях и т. д. Например, правильный шестиугольник. Применительно к 

кристаллам имеются операции симметрии: поворот вокруг оси; зеркальное 

отображение в плоскости; зеркальное отображение в точке; зеркальное 

отражение в плоскости с последующим поворотом вокруг оси. 

Идеальный монокристалл можно представить себе как периодиче-

скую структуру, называемую кристаллической решеткой. С геометриче-

ской точки зрения такую структуру можно получить с помощью операции 

параллельного переноса, которая называется трансляцией. Она 

описывается вектором: 

...),2,1,0,,(, 321321 =++= nnncnbnanT


 

                                                                                                     

    а                 

                          

                         

                                          b                                                            с    b  

  

                                                а                                                               а 

Рис.37.2. 
 

При перемещении кристалла вдоль трех направлений на отрезки a, b, c 

параллельно самому себе, будет воспроизводиться конфигурация частиц, 

образующих кристалл. Всякая пространственная решетка может быть со-

ставлена повторением в трех различных направлениях одного и того же 

структурного элемента – элементарной ячейки.  

Для описания элементарных ячеек пользуются кристаллографически-

ми осями координат, которые проводят параллельно ребрам элементарной 

ячейки, а начало координат выбирают в левом углу передней грани эле-

ментарной ячейки. Элементарная кристаллическая ячейка представляет 

собой параллелепипед, построенный на ребрах а, b, с с углами ,  и  

между ребрами. Величины а, b, с и ,  и   называются параметрами эле-

ментарной ячейки. 

В зависимости от рода частиц, расположенных в узлах кристалличе-

ской решетки, и характера сил взаимодействия (притяжения) между ними 

кристаллы разделяются на четыре типа: ионные, атомные, молекулярные, 

металлические. Силы отталкивания обусловлены деформациями электрон-

ных оболочек ионов, атомов, молекул, то есть имеют единую природу для 

всех типов кристаллов. 
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1. Ионными называют кристаллы, в узлах которых находятся ионы че-

редующихся знаков. Силы притяжения о  бусловлены электростатическим 

притяжением зарядов. Связь, обуслоленная кулоновскими силами притя-

жения между разноименными заряженными ионами называется ионной 

(или гетерополярной). В ионной решетке нельзя выделить отдельные мо-

лекулы: кристалл представляет собой как бы одну гигантскую молекулу. 

Примерами ионных кристаллов являются такие соединения как NaCl, CsCl, 

MgO, CaO . 

2. Атомными называют такие кристаллы, в узлах кристаллической 

решетки которых расположены атомы. Силы притяжения обусловлены 

существующими между атомами ковалентными связями (или гомеополяр-

ными). Эти связи имеют квантово-механическое происхождение (когда два 

электрона принадлежат двум атомам и они неразличимы). Примеры кова-

лентных кристаллов – алмаз и графит (два различных состояния углерода), 

кремний, германий, некоторые неорганические соединения (ZnS, BeO и др.) 

3. Молекулярные кристаллы – в узлах кристаллической решетки рас-

положены нейтральные молекулы. Силы притяжения в них обусловлены 

силами Ван-дер-Ваальса, то есть незначительным смещением электронов в 

электронных оболочках атомов. Примеры молекулярных кристаллов – 

кристаллы инертных газов (Ne, Ar, Kr, Xe), лед, сухой лед СО2, а также 

газы О2, N2  в твердом состоянии. Ван-дер-ваальсовы силы довольно сла-

бые, поэтому молекулярные кристаллы легко деформируются и разрушаются. 

4. Решетки металлов – в узлах кристаллической решетки расположены 

положительные ионы металла, то есть элементы, потерявшие 2 или 3 элек-

трона. Эти электроны находятся в движении и образуют своего рода иде-

альный газ электронов, которые удерживаются в электростатическом поле, 

создаваемом решеткой положительно заряженных ионов металлов. Это т.н. 

электроны проводимости. Они обусловливают электропроводность метал-

лов. Кроме того, по структуре металлы являются поликристаллическими, 

этим объясняется шероховатая поверхность скола.  

Кроме вышеуказанных типов связей между частицами в кристаллах 

возможны смешанные связи. Различные комбинации взаимодействий со-

здают многообразие в строении кристаллов. 

В различных плоскостях, которые можно провести в кристалле, рас-

стояния между частицами окажутся различными. Так как силы, действую-

щие между частицами, зависят от расстояния, то разнообразные физиче-

ские свойства кристаллов зависят от направления, то есть кристалл являет-

ся анизотропным. 

 

38. Дефекты в кристаллах. 
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Тот правильный порядок в кристаллах, о котором говорилось в 44 па-

раграфе, существует лишь в очень малых объемах реальных кристаллов. В 

них обязательно присутствуют те или иные искажения, то есть отклонения 

от упорядоченного расположения в узлах решетки, которые называются 

дефектами. Дефекты делятся на макроскопические, возникающие в про-

цессе образования и роста кристаллов (например, трещины, поры, инород-

ные макроскопические включения), и микроскопические, обусловленные 

микроскопическими откло-

нениями от периодичности. 

Микродефекты делятся 

на точечные и линейные. 

Точечные дефекты бывают 

трех типов:  

1) вакансия – отсут-

ствие атома в узле кристаллической решетки (рис. 38.1, a) (дефект по Шот-

тки); 

2) междоузельный атом – атом, внедрившийся в междоузельное про-

странство (рис. 38.1, б) ( дефект по Френкелю);  

3) примесный атом – атом примеси, либо замещающий атом основно-

го вещества в кристаллической решетке (примесь замещения, рис. 45.1, в), 

либо внедрившийся в междоузельное пространство (примесь внедрения, 

рис. 38.1, б; только в междоузлии вместо атома основного вещества распо-

лагается атом примеси). Точечные дефекты нарушают лишь ближний по-

рядок в кристаллах, не затрагивая дальнего порядка, – в этом состоит их 

характерная особенность. 

Линейные дефекты нарушают дальний порядок. Как следует из опы-

тов, механические свойства кристаллов в значительной степени определя-

ются дефектами особого вида –

дислокациями. Дислокации – линейные 

дефекты, нарушающие правильное чере-

дование атомных плоскостей.  

Дислокации бывают краевые и вин-

товые. Если одна из атомных плоско-

стей обрывается внутри кристалла, то 

край этой плоскости образует краевую 

дислокацию (рис. 38.2, а). В случае вин-

товой дислокации (рис. 38.2, б) ни одна из атомных плоскостей внутри 

кристалла не обрывается, а сами плоскости лишь приблизительно парал-

лельны и смыкаются друг с другом так, что фактически кристалл состоит 

из одной атомной плоскости, изогнутой оо винтовой поверхности. 

Плотность дислокаций (число дислокаций, приходящихся на единицу 

площади поверхности кристалла) для совершенных монокристаллов со-

ставляет 102–103см2, для деформированных кристаллов – 1010 –1012 см2. 

  а)                             б)                                 в) 

 

 

 

 

 

 

Рис.38.1 
 

   а)                                    б) 

 

 

 

 

 

 

Рис.38.2. 
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Дислокации никогда не обрываются, они либо выходят на поверхность, 

либо разветвляются, поэтому в реальном кристалле образуются плоские 

или пространственные сетки дислокаций. Дислокации и их движение мож-

но наблюдать с помощью электронного микроскопа, а также методом из-

бирательного травления – в местах выхода дислокации на поверхность 

возникают ямки травления (интенсивное разрушение кристалла под дей-

ствием реагента), «проявляющие» дислокации. 

Наличие дефектов, особенно при внедрении атомов, приводит к изме-

нению физических свойств, например электропроводности. 

Дислокация изменяет технические свойства: способность вещества к 

разрушению в результате внешних напряжений происходит при значениях 

на 2-3 порядка меньше, чем вычислено для идеального кристалла. Хотя 

механизм деформации не ясен, но есть основания полагать, что она проис-

ходит по краевым дислокациям. 

  

39. Силы, действующие между частицами в твердом теле.  

Тепловое расширение твердых тел. 

 

Все твердые тела, одни в большей, другие в меньшей степени сопро-

тивляются разрыву, следовательно, между частицами, образующими твер-

дое тело, действуют силы притяжения. Силы притяжения между частицами 

возрастают при их сближении. С другой стороны, частицы, образующие 

твердое тело, не сближаются неограниченно. При сближении частиц начи-

нают проявляться силы отталкивания, возрастающие по мере уменьшения 

расстояния. Равновесное состояние кристалла соответствует такому распо-

ложению частиц, При котором силы притяжения между частицами, обра-

зующими его, уравновешиваются силами отталкивания. 

Силы притяжения проявляются при таких расстояниях, при которых 

силы отталкивания еще не сказываются. Следовательно, чтобы силы от-

талкивания могли бы уравновесить силы притяжения, они должны возрас-

тать при уменьшении расстояния между частицами быстрее, чем силы 

притяжения. Как показывает теория, зависимость силы притяжения между 

частицами от расстояния между ними может быть выражена уравнением: 

F
b

r
п mр

= −
+1

, где b=const, а m зависит от физической природы силы при-

тяжения (молекулярная, ионная и др.). Зависимость силы отталкивания 

приближенно представляется выражением F
а

r
от n

=
+1

, где n и a постоян-

ные, причем n>m (так зависимость отталкивания круче). Результирующая 

сила: F
а

r

b

rn m
= −

+ +1 1
, которая графически представляется на рис.40.1. 
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При r=r0   F=0, то есть Fотт = Fпр. 

При равновесии частицы будут находиться на 

расстоянии r0 друг от друга. 

Суммарная потенциальная энергия взаимо-

действия двух частиц складывается из потенци-

альной энергии, обусловленной притяжением ча-

стиц и потенциальной энергии, обусловленной 

отталкиванием ( E Fdr
p

= − ):     E
A

r

B

r
p n m

= − ,  

где А и В – постоянные. Оценки показывают, что 

можно положить n=12, m=6. Пусть Е0 – соответ-

ствует минимуму на кривой потенциальной энергии. Тогда 

E E
r

r

r

r
p

=








 −























0

0

12

0

6

2 . 

Если частицы неподвижны, то есть если их кинетическая энергия рав-

на нулю, то они находятся на расстоянии r0 (см. рис.40.2). Однако в дей-

ствительность даже при абсолютном нуле 

частицы твердого тела совершают колебания. 

Следовательно, частица, обладающая и кине-

тической энергией, будет находиться в точке 

r1. Частица колеблется между точками [аа1]. 

В результате несимметричности кривой по-

тенциальной энергии частица при своем 

движении вправо смещается на большее рас-

стояние, чем при движении влево, так что 

среднее положение, занимаемое частицей 

при колебаниях, не совпадает с r=r0, а смеща-

ется. Несимметричность кривой, выражающей взаимодействие частиц, 

обуславливает расширение твердых тел при нагревании.  

 

 

40. Теплоемкость твердых тел. 

 

Тепловое движение в твердых телах заключается в колебаниях атомов 

относительно положений равновесия, расположенных в узлах кристалли-

ческой решетки. Атомы в решетке взаимодействуют, поэтому и колебания 

атомов являются не свободными, а связанными, однако по мере повыше-

ния температуры связь между атомами играет все меньшую роль в колеба-

тельных процессах и при достаточно высоких температурах  можно при-

нять, что колебания становятся свободными. 

 F 

 

 

             отталк. 

 

        r0 

                                        r 

 

 

                    притяж. 

 

Рис.40.1. 
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Рассмотрим по классической теории. На каждую степень свободы 

приходится энергия: 
1

2
kT ; на i степеней свободы в одной молекуле: 

 =
i

kT
2

. Рассмотрим атомную решетку, для каждого атома в ней i=3: 

 = kT
2

3
. Внутренняя энергия одного моля:  U kTN RT

K A
= =

3

2

3

2
. 

Однако атом, находящийся в узле кристаллической решетки, обладает 

не только кинетической энергией теплового движения, но и потенциальной 

энергией взаимодействия с соседними частицами, причем вклад этого вида 

сравним с кинетической: U U
К П

=  

Внутренняя энергия одного моля одноатомного кристалла: 

U U U RT
К П

= + = 3 . 

Объем твердого тела при нагревании изменяется слабо (~10-5 1/К), то 

можно считать: C C C
p V

=  , тогда:             С
dU

dT
R= = 3 ,  

С R= 3  

закон Дюлонга и Пти: теплоемкость одного моля всех одноатомных кри-

сталлов есть величина постоянная.  

При комнатной температуре закон Дюлонга и Пти выполняется и 

примерно принимает значения около С=3R=25 Дж/(моль.К), то есть имеет-

ся соответствие с теорией. Но с классической точки зрения теплоемкость 

металлов должна быть значительно больше. В металлах имеются электро-

ны проводимости, с классической точки зрения они обладают тремя степе-

нями свободы. Если считать, что число их равно числу атомов, то электро-

ны (как свободные частицы) должны внести в теплоемкость вклад Сэ=1,5 

R, то есть увеличить ее на 50%. В действительности этого нет, и закон 

Дюлонга и Пти справедлив и для металлов.  

Кроме того, классическая теория не объясняет экспериментальной за-

висимости С от Т:  при понижении температуры теплоемкость всех тел 

уменьшается, а величина теплоемкости становится зависящей от темпера-

туры.  
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Не может она объяснить также исключений из закона Дюлонга и Пти: 

алмаз, бериллий, бор, кремний и алюминий имеют при комнатной темпе-

ратуре теплоемкость, значительно меньшую 3R. При повышении темпера-

туры их теплоемкость растет, приближа-

ясь к 3R при существенно более высокой 

температуре.  

Строгую теорию можно построить 

лишь на базе квантовой механики. Эйн-

штейн предложил простую модель для 

объяснения температурного хода тепло-

емкости кристаллов. Согласно этой мо-

дели: каждый атом представляет собой 

осциллятор, колеблющийся с некоторой 

частотой, одинаковой для всех атомов 

кристалла.  

В отличие от классической модели здесь рассматривается квантовый 

осциллятор, энергия которого может принимать только дискретные значе-

ния, кратные 0h , где 0  – частота колебаний осциллятора, h – постоян-

ная планка.  

В твердом теле происходит распространение колебаний со скоростью 

звука. С ними связаны некие фиктивные частицы – фононы. Каждая части-

ца характеризуется энергией, равной h . Если пользоваться представле-

ниями о фононах, то можно сказать, что тепловое движение частиц в твер-

дом теле обусловлено именно ими. При абсолютном нуле температуры 

фононы отсутствуют, а с повышением Т их число возрастает, но не линей-

но, а по более сложному закону (при низких температурах пропорциональ-

но Т3). То есть твердое тело можно рассматривать как сосуд, содержащий 

газ из фононов. 

Именно при этих температура начинает существенное отклонение 

экспериментальной зависимости теплоемкости от закона Дюлонга и Пти. 

Дебай уточнил теорию, считая, что в кристалле реализуется целый 

спектр колебаний. Согласно его теории:                    
4aTU = , 

где  a
L k

h
=











4

5

5

3 4

3


v
, L – линейные размеры кристалла, v – скорость 

фононов. Тогда                            С
dU

dT
aT= = 4 3

 . 

Полученное выражение представляет собой закон «кубов» Дебая. При низ-

ких температурах энергия, приходящаяся на одну степень свободы, мень-

ше энергии фонона: 
1

2

2
100 100kT h T

h

k
K T K

D
   =  


 

 С

                                            Fe

 3R                                     Cu

                                                    B

   ~  T
3
                        Алмаз

              100 К                                      Т

 

                  Рис. 41.1. 
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где ТD – температура Дебая. Для большинства твердых тел она порядка 100 

К, но алмаза она равна 2000К, бериллия – 1160К, алюминия – 418 К. Таким 

образом объясняются исключения в температурной зависимости теплоем-

кости. При высоких температурах суммарная энергия фононов значитель-

но возрастает, и можно уже не учитывать квантование энергии осциллято-

ров. «Работает» классический закон равнораспределения энергии по степе-

ням свободы.  

Теория Дебая не объясняет, почему у металлов не проявляется вклад в 

теплоемкость электронов проводимости. Это объясняется в электронной 

теории вещества.  

 

41. Равновесие фаз. Фазовые переходы.  

Диаграмма состояния. 

 

Фазой называется часть системы, однородная по физическим и хими-

ческим свойствам. Одно и то же по химическому составу вещество может 

находиться в разных фазах. Если в воде находится лед, то система состоит 

из трех фаз: льда, воды и паров воды в воздухе. При определенных услови-

ях (равенство давлений, температур, химических потенциалов) фазы могут 

находиться в равновесии друг с другом. Состояния равновесия двух фаз 

изобразятся на диаграмме (р,Т) линией р=f(Т). 

Три фазы одного и того же вещества могут находиться в равновесии 

только при единственных значениях температуры и давления, которым на 

диаграмме (р,Т) соответствует тройная точка. Эта точка лежит на пересе-

чении кривых равновесия фаз, взятых попарно.  

Переход из одной фазы в другую – фазовый переход – всегда связан с 

качественными изменениями свойств вещества. Примером фазового пере-

хода могут служит изменения агрегатного состояния вещества или перехо-

ды, связанные с изменением в составе, строении и свойствах вещества 

(например, переход кристаллического вещества из одной модификации в 

другую). 

Различают фазовые переходы двух родов. Фазовый переход I рода 

(например, плавление, кристаллизация и т. д.) сопровождается поглощени-

ем ищи выделением теплоты, называемой теплотой фазового перехода. 

Фазовые переходы I рода характеризуются постоянством температуры, 

изменениями энтропии и объяснение этому можно дать следующим обра-

зом. Например, при плавлении телу можно сообщить некоторое количе-

ство теплоты, чтобы вызвать разрушение кристаллической решетки. Под-

водимая при плавлении теплота идет не на нагрев тела, а на разрыв меж-

атомных связей, поэтому плавление протекает при постоянной температу-

ре. В подобных переходах – из более упорядоченного кристаллического 

состояния в менее упорядоченное жидкое состояние — степень беспорядка 

увеличивается, то есть, согласно второму началу термодинамики, этот 
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процесс связан с возрастанием энтропии системы. Если переход происхо-

дит в обратном направлении (кристаллизация), то система теплоту выделя-

ет. 

Фазовые переходы, не связанные с поглощением или выделением 

тепла и изменением объема, называются фазовыми переходами П рода. 

Эти переходы характеризуются постоянством объема и энтропии, но скач-

кообразным изменением теплоемкости. Общая трактовка фазовых перехо-

дов II рода предложена академиком Л. Д. Ландау (1908–1968). Согласно 

этой трактовке, фазовые переходы II рода связаны изменением симметрии: 

выше точки перехода система, как правило, обладает более высокой сим-

метрией, чем ниже точки перехода. Примерами фазовых переходов II рода 

являются: переход ферромагнитных веществ (железа, никеля) при опреде-

ленном давлении и температуре в парамагнитное состояние; переход ме-

таллов и некоторых сплавов при температуре, близкой к 0 К, в сверхпрово-

дящее состояние, характеризующееся скачкообразным уменьшением элек-

трического сопротивления до нуля; превращение обыкновенного жидкого 

гелия (гелия I) при Т=2,9К в другую жидкую модификацию (гелий II), об-

ладающую свойствами сверхтекучести. 

Для наглядности изображения фазовых превращений используется 

диаграмма состояния. На рисунке 42.1. изображена примерная диаграмма 

состояний некоторого вещества. Линиями АTтр (кривая плавления), ВТтр 

(кривая сублимации), КТтр (кривая испарения) поле диаграммы делится на 

три области, соответствующие 

условиям существования твер-

дой, жидкой и газообразной 

фаз. Точка Ттр – тройная точка. 

По фазовой диаграмме легко 

определить, в каком состоянии 

находится данное вещество 

при заданных условиях (р и Т). 

Точка К на кривой равновесия 

жидкой и газообразной фаз – 

критическая точка.  

Термодинамика дает метод расчета кривой равновесия двух фаз одно-

го и того же вещества. Согласно уравнению Клапейрона-Клаузиуса, произ-

водная от равновесного давления по температуре равна:                           

dp

dT

q

V V Т
=

−( ' ' )
2 1

, где q – удельная теплота фазового перехода, ( ' ' )V V
2 1

− – 

изменение удельного объема вещества при переходе его из первой фазы во 

вторую, Т– температура перехода.  

Уравнение Клапейрона-Клаузиуса позволяет определить наклоны 

кривых равновесия. Поскольку q и Т –положительны, наклон задается зна-

 p           a)                            p              б) 

 

            А          Кр                                       Кр 

       Т      Ж       Г                      Т      Ж          Г 

  

            Тр                                        Тр 

     В 

           ТТр             Т                                         Т 

Рис.42.1. 
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ком ( ' ' )V V
2 1

− . При испарении жидкостей и сублимации твердых тел объ-

ем вещества всегда возрастает, поэтому 
dp

dT
 0 ; следовательно, увеличе-

ние давления приводит к повышению температуры плавления (рис.42.1, а). 

Для некоторых же веществ (вода, германий, чугун, висмут и др.) объем 

жидкой фазы меньше объема твердой фазы, то есть 
dp

dT
 0 ; следователь-

но, увеличение давления сопровождается понижением температуры плав-

ления (рис.42.1, б).  

На диаграмме удобно изображать также 

процессы изменения состояния вещества. Про-

следим изобарическое (р=const) нагревание ве-

щества, находящемся в твердом состоянии 1 (см. 

рис. 49.2). При температуре, соответствующей 

точке 2, тело начинает плавиться, при температу-

ре, соответствующей точке 3, – испаряться. При 

дальнейшем повышении температуры целиком 

переходит в газообразное состояние. Если же 

вещество находится в твердом состоянии, то при 

изобарном нагревании (штриховая прямая 5-6), 

кристалл превращается в газ минуя жидкую фазу. Из состояния 7 при изо-

термическом сжатии вещество проходит следующие три состояния: газ–

жидкость–кристаллическое состояние. Возможен также непрерывный пе-

реход вещества из жидкого состояния в газообразное и обратно в обход 

критической точки, без пересечения кривой испарения (переход 4-8), то 

есть такой переход, который не сопровождается фазовыми превращениями. 

Это возможно благодаря тому, что различие между газом и жидкостью 

является чисто количественным (оба эти состояния, например, являются 

изотропными). Переход же кристаллического состояния (характеризуется 

анизотропией) в жидкое или газообразное может быть только скачкообраз-

ным (в результате фазового перехода), поэтому кривые плавления и суб-

лимации не могут обрываться, как это имеет место для кривой испарения в 

критической точке. Кривая плавления уходит в бесконечность, а кривая 

сублимации идет в точку, где р=0 и Т=0 К. 
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