Термодинамика                                                         Лекция  3.                                                              МИФИ.

Уравнение состояния можно иллюстрировать геометри​чески различными способами. Если в уравнение входят только три переменных и оно записывается в виде f(p, Т, V) = 0, то любые два из них, скажем p и V, можно выбрать в качестве осей декартовой системы коор​динат на плоскости. Тогда при любом фиксированном зна​чении третьей переменной Т уравнение состояния будет определять на этой плоскости некоторую кривую, называемую изотермой. 

В слу​чае идеального газа (теоретической модели), как это видно из уравнения (2.3.1), изотермы на плоскости p-V при любой температуре представляют собой равно​сторонние гиперболы  (см. верхнюю кривую на рис.1). В действительности для всех реальных газов существует некоторая критическая температура, выше и ниже которой газ обладает принципиально разными свойствами. Поэтому реальные газы при низких температурах и высоких давлениях имеют изотермы более сложного вида. 

Если подвергнуть изотермическому сжатию газ, нахо​дящийся при температуре, меньше некоторой, называемой критической, то давление будет сначала воз​растать (нижняя кривая до точки D на рис. 1). Но, при некотором объеме Vs наступит насыщение: газ начинает конденсироваться в жидкость. При дальнейшем сжатии, пока весь газ не превратится в жидкость (при объеме Vb,), давление остается постоянным (прямая D-A). При дальнейшем сжатии (теперь уже жидкости) изотерма снова пойдет вверх, но более круто (верхняя кривая после точки А рис. 1).
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	Рис. 1 Изотермы реаль​ных газов.

“Колокол” показывает границу двухфазной области




До насыщения, т. е. при V > Vs, экспериментальные данные можно достаточно точно описывать уравнением состояния, представляемым в виде ряда по обратным степеням V:
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в котором вириальные коэффициенты Bi зависят от температуры. Эту форму записи уравнения состояния ввел Камерлинг-Онесс в 1902 г. Отметим, что в последствии такое разложение по степеням плотности было обосновано Дж. Майером (1937 г.) с теоретической точки зрения. Вириальные коэффициенты были им непосред​ственно связаны с силами, действующими между молеку​лами.

Уравнение Ван Дер Ваальса. При температурах выше критической изотермы представляют собой гладкие кривые. В области же насыщения между точками с абс​циссами Vb и Vs (см. рис. 1) участки изотерм становятся прямыми: p = const, а производные дp/дV в этих точках терпят разрыв. Описать все возможные состояния равнове​сия реального газа с помощью одного уравнения предста​вляется невозможным. Однако Ван Дер Ваальсу в его диссертации “О непрерывности газообразного и жидкого состояний” (1873 г.) удалось в известном смысле решить эту задачу. Исходя из весьма простых молекуляр​ных соображений, он предложил следующее уравнение состояния:
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Здесь коэффициент а учитывает взаимное притяжение молекул газа; коэффициент b – их конечные размеры. Это уравнение сохранило свое значение до настоящего времени и часто используется даже для описания состояния жидкостей.

Уравнение (2.3.2) дает изотермы, ниже определенной температуры имеющие S-образный участок (А-В-С-D на рис. 1). Это свойство уравнения Ван-дер-Ваальса особенно привлекательно, тем что оно приближенно описывает и неравновесные состояния: перегретую жидкость (заштрихованный участок над кривой А-В) и переохлажденный пар (заштрихованный участок под кривой C-D). Прямая A-D соответствует равновесной области насыщенного пара. 

С повышением температуры изотермы поднимаются вверх, точки A-D (см. «колокол» на рис. 1) и В-С сближаются. При некоторой температуре Тс максимум и минимум на кривой изотермы сливаются в одну точку, являющейся точкой перегиба на изотерме:
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Эта температура и является критической. Точка перегиба на изотерме называется критической точкой, а соответствующие ей температура, давление и объем называются критическими параметрами. При температурах выше критической реальный газ не переходит в жидкость ни при каких давлениях. С дальнейшим повышением температуры изотермы все более прибли​жаются к гиперболам (см. рис. 1), отвечающим свойствам идеального газа. 

2.5. Энтальпия

Изобарные процессы. Теплосодержание. Теплоемкость при постоянном объеме. Связь Cp и CV. Внутренняя энергия и энтальпия конденсированных тел. Стандарты термодинамики.

Исследуем поведение закрытой системы, окруженной по-прежнему непроницаемой для вещества теплопроводящей стенкой, но теперь не твердой, а эластичной. Такая система при постоянном количестве вещества n может обмениваться со средой уже не только теплом, но и механической работой. 

Рассмотрим процесс получения такой системой тепловой энергии при сохранении давления – изобарный процесс. В этом случае система из-за изменения температуры необходимо изменяет объем, тем самым механически взаимодействуя с окружающей средой. Поэтому каждое элементарное количество тепла Q идет не только на приращение внутренней энергии dU, но и на совершение системой некоторого количества механической работы A. 

Уравнение энергетического баланса для изобарного нагрева легко получается из (2.4.3): 

(Q  = dU – A,                                               (2.5.1)

В термодинамике принято правило знаков, по которому положительными считаются тепло и работа, получаемые системой; если система отдает среде тепло или работу, они считаются отрицательными. При совершении работы над системой ее объем уменьшается: dV<0. Следовательно, по правилу знаков +A = – pdV. Откуда получаем:

Q  = dU – A = dU + pdV                                      (2.5.2)

Как видим из (2.5.2), в его правой части стоят дифференциалы только функций состояния. Т.е. тепло для процесса является полным дифференциалом комбинации U+pV при постоянном давлении. Эта комбинация U+pV является

еще одной термодинамическая функция состояния, называемой чаще всего  энтальпией  и обозначаемой символом H: 

Н = U+pV.                                                 (2.5.3)

Аналогично внутренней энергии U, энтальпия H также является функцией состояния. Ее полный дифференциал в произвольном случае (а не только при постоянном давлении) имеет вид:

dH = dU  +  pdV + Vdp                                      (2.5.4)

Термин «энтальпия», происходит от греческого слова  и дословно означает теплосодержание. Его предложил Каммерлинг-Оннес (1909 г.). Гиббс называл эту величину тепловой функцией при постоянном давлении. Сегодня термин “энтальпия” является наиболее распространенным.

Из (2.5.3) следует, что энтальпия линейно связана с внутренней энергией. Следовательно, она тоже не имеет естественного начала отсчета, и вычислять энтальпию можно только с точностью до констант интегрирования. Для возможности проведения реальных расчетов выработаны определенные договоренности о выборе таких констант, т.е. об унификации начала отсчета значений энтальпии для всех веществ. Делается это приданием нулевого значения энтальпиям определенных веществ в определенных состояниях при точно оговоренных условиях, которые носят название стандартных веществ, стандартных условий и стандартных состояний. Наиболее распространенный набор таких договоренностей приводится ниже.

СТАНДАРТНЫЕ ВЕЩЕСТВА. Это химические элементы таблицы Д.И. Менделеева, из которых, в конечном счете, состоят все вещества, все химические соединения. В соответствии с практикой, установившейся в литературе по химической термодинамике, Комиссия по термодинамике ИЮПАК рекомендовала принять, что энтальпии всех элементов, в их стандартных состояниях, при стандартных условиях, равны нулю. Все остальные обособленные вещества, называемые индивидуальными, рассматриваются как химические соединения, полученные по реакциям между стандартными веществами в их стандартных состояниях.

СТАНДАРТНЫЕ УСЛОВИЯ. Самое распространенное стандартное физическое условие соответствует давлению в 1 физическую атмосферу, и температуре 298,15 К (25(С). Для обозначения какого-либо термодина​мического свойства, отсчитываемое от этого стандартного состояния и называемое поэтому стандартным свойством, используется верхний индекс «0», а то, что оно отсчитывается, знаком «(» перед символом термодинамической функции. Температура,  которой соответствует значение функции, часто приводят в виде нижнего индекса. Например, стандартная энтальпия вещества при 298,15 К обозначается как 
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. При произвольной температуре она может обозначаться как 
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СТАНДАРТНЫЕ СОСТОЯНИЯ. За такое состояние выбирается наиболее стабильная при стандартных условиях форма существования (агрегатное состояние, молекулярная форма) элемента. Например, это твердые свинец или  форма твердого урана,  форма (графит) для углерода, жидкие ртуть и бром, двухатомные молекулы газообразных водорода или кислорода, одноатомные благородные газы и т.п.
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