Термодинамика                                                               Лекция  4.                                                              МИФИ.

2.6.Теплоемкость

Закрытые системы. Теплоемкость при постоянном объеме. Зависимость внутренней энергии от температуры. Зависимость теплоемкости от температуры. 

Энергию термодинамической системы можно изменить несколькими способами. Можно изменить количество вещества в системе, тем самым непосредственно изменив значение энергии как величины аддитивной.  Можно передать системе тепловую энергию (или просто тепло) – изменяя ее температуру T. 

Рассмотрим закрытую систему, т.е. систему, окруженную непроницаемой для вещества стенкой. Это означает, что система содержит постоянное количество вещества n.

Пусть наша стенка будет твердой, но теплопроницаемой. Это означает, что при любых внешних воздействиях система сохраняет объем V постоянным и может обмениваться со средой только теплом, но не работой и веществом. Поэтому все полученное тепло (Q идет на приращение только внутренней энергии (U, с изменением температуры от Т1 до Т2. Запишем формальные математические преобразования, описывающие этот процесс:
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, показывающая, сколько надо затратить тепловой энергии для нагрева тела на один градус при фиксированном объеме, называется теплоемкостью при постоянном объеме и обозначается символом CV. Под удельной теплоемкостью понимается количество тепла, необходимого для нагрева единицы массы вещества на 1 градус. Размерность удельной теплоемкости выбирают в Дж/(моль·К). 

Подвод тепла и связанное с ним изменение температуры сопровождается, одновременно с изменением внутренней энергии, также и изменением энтальпии. При постоянном давлении имеем:

Q = dU+pdV = dH  = 
[image: image3.wmf]=

÷

ø

ö

ç

è

æ

¶

¶

dT

T

H

n

P

,

Cp·dT .

Здесь введена новая величина Cp = 
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– теплоемкость при постоянном давлении, показывающей, какое количество тепла надо подвести к системе, чтобы нагреть ее на 1 градус при постоянном давлении. 

Установим взаимосвязь Cр и Cv. Для этого запишем:
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Поскольку и p >0, и дV/дТ >0, то CР будет всегда больше Cv. Это очевидно и физически, поскольку при постоянном давлении объем тела при нагреве увеличивается, и получаемое телом тепло расходуется не только на увеличение внутренней энергии (Cv – составляющая), но и на совершение работы (p–V составляющая).

Из уравнения состояния идеальных газов  pV=RT  следует, что для них

дV/дТ = R/p        и      Cр = Cv  + R.

Для конденсированных тел коэффициент термического расширения дV/дТ  и коэффициент объёмного сжатия дV/дp значительно меньше единицы ((10-5). Поэтому при небольших давлениях для таких тел  
Cр ( Cv ,     U ( H. 

Т.е., на практике для твердых и жидких тел часто можно ограничиться понятием просто теплоемкости, а также не делать различия между внутренней энергией и энтальпией.
Теплоемкость зависит от температуры и является такой же фундаментальной характеристикой индивидуального вещества, как его плотность, диаметр молекулы, параметр решетки и др. В феноменологической термодинамике она измеряется экспериментально и служит одной из основных величин для проведения численных расчетов в прикладной термодинамике. 

В квантовой статистике теплоемкость можно рассчитать теоретически, объяснить и предсказать ее зависимость от температуры. На практике теплоемкость веществ и ее зависимость от температуры определяют экспериментально, аппроксимируют степенным полиномом, коэффициенты которого и заносят в справочники. Обычный вид ряда для температурной зависимости теплоемкости веществ, приводимый в справочниках – книгах, имеет вид трехчлена: 

       C(T) = a + b·T + c’/T2,

имеющий, вообще говоря, физический смысл только для твердых тел при средних температурах (формула Келли).

2.7. Энтропия

Приведенная теплота. Второй закон термодинамики. Закон возрастания энтропии. Статистическая трактовка энтропии. Принцип максимума энтропии. Аддитивность и неотрицательность. Третий закон термодинамики. Зависимость энтропии от температуры.

Понятие энтропии (современное алгебраическое обозначение S) является одним из самых фундаментальных в термодинамике. Оно введено Р.Клау​зиусом в 1864 г., вначале под названием при​веденной теплоты dS – приращением некоторой новой термодинамической функции S. При​веденная теплота была определена им как отношение элементарного количества тепла Q, полученного закрытой системой из внешней среды, к температуре системы Т:
dS = Q/T,                                                    (2.7.1)

Эмпирически было показано, что приведенная теплота является функцией состояния. Множитель 1/Т, превращающий вариацию тепла Q в полный дифференциал dS, в математике называется интегрирующим множителем. Строгое математическое доказательство (2.7.1) дано Каратеодори (1909г.).

Термин “энтропия” также принадлежит Р.Клаузиусу (1865). Он образован от греческого (o(превращение), и с приставкой “эн” (((o() может трактоваться как “способность к изменению, превращению”. 

Энтропия сразу показала себя очень полезной функцией при изучении процессов в тепловых машинах. Но, более того, она оказала революционное влияние на развитие термодинамики в целом. 

Во-первых, эмпирически было установлено, что если под воздействием полученного извне тепла Q в системе произойдут еще какие-либо необратимые изменения, то для общего изменения энтропии всегда выполняется неравенство:

dS >Q/T.                                                   (2.7.2)

Или, по-другому, необратимые процессы всегда идут только в сторону увеличения энтропии. Это – энтропийная формулировка II закона термодинамики.

Например, рассмотрим замкнутую теплоизолированную (адиабатически замкнутую) систему, в которой идет процесс теплообмена между двумя ее частями, находящимися при разных температурах Т1 и Т2. Пусть, для определенности, Т1 <Т2. Этот процесс можно представить себе следующим  образом. Система, имевшая температуру Т1, в какой-то момент времени была открыта для теплообмена, быстро получила некоторое количество тепла Q, которое вызвало повышение температуры одной части системы до Т2. Затем систему сделали снова теплоизолированной, и в ней начался сравнительно медленный необратимый самопроизвольный процесс выравнивания температуры.

Согласно одной из эмпирических формулировок второго закона термодинамики, тепло самопроизвольно переходит от  тела с более высокой температурой к более холодному. Каждый момент времени dэлементарное количество тепла Q уходит из одного тела, и, в силу закона сохранения энергии (первого закона термодинамики), для замкнутой системы оно же приходит в другое. Запишем выражения изменения энтропий обоих тел: dS1 = Q/T1 и  dS2 = -Q/Т2. Взяв их сумму, получаем очевидное неравенство:

dS = dS1+dS2 = dQ/T1 - dQ/Т2 = dQ(1/T1 - 1/Т2) > 0,

поскольку Т1 <Т2 .

Т.е., для необратимого самопроизвольного процесса выравнивания температуры энтропия системы в целом возросла; увеличение энтропии первого тела (dS1 > 0) перекрыло уменьшение энтропии второго (dS2 < 0). Обобщая, получим наиболее распространенную формулировку второго закона термодинамики: процесс может идти самопроизвольно и необратимо, только если при этом энтропия всей замкнутой системы возрастает. Отметим также, что энтропии отдельных частей системы (подсистем) могут и убывать, поскольку сами по себе они будут уже незамкнутыми системами. 

Выражение (2.7.2), согласно Клаузиусу, можно переписать в виде

dS = Qe /T+Qi /T,                                                    (2.7.2а)

где величина Qe есть то элементарное количество тепловой энергии, которым система обменялась с внешним миром (external), которое прошло через ее границу. Через Qi обозначено то тепло, которое произведено внутри системы (internal)в результате внутренних самопроизвольных процессов (химических реакций, фазовых переходов, растворения веществ и т.п.), и которые инициализировались внешним воздействием. В частности, получением системой внешнего тепла Qe.  Теплота Qi производится из энергии межчастичного взаимодействия, имеет немеханическую природу и носит название скрытой теплоты. 

Из сопоставления (2.7.2) и (2.7.2а) очевидно, что величина Qi/Т = dSi – энтропия, произведенная самой системой – всегда больше нуля. Т.е. необратимые процессы могут лишь создавать энтропию. 

Физический смысл энтропии не столь очевиден, как других термодинамических величин. В характерном свойстве энтропии – монотонном возрастании во всех естественных процессах, – как и в са​мом втором законе, есть нечто непривычное для человеческой интуиции, сформировавшейся на механистических представлениях.

Решение этой важной проблемы о физическом содержании понятия «энтропия» дал Л.Больцман в 1877 г. Он ввел в теорию теплоты статисти​ческие представления, по которым одному термодинамическому состоянию, определяемому параметрами U, V, Т, p ..., может соответ​ствовать огромное число w различных механических состоя​ний молекул. По определению Больцмана, это число w следует трактовать как термодинами​ческую вероятность данного состояния. 

Необратимые процессы продолжаются до тех пор, пока не будет достигнуто наиболее вероятное состояние – состояние, характеризующееся максимумом энтропии. При таком подходе возрастание энтропии означает, что система, пре​доставленная самой себе, последовательно переходит из одного состояния в другое, термодинамическая вероятность которого больше. 

Основываясь на параллели между переходами в состояния с большей вероятностью и возрастанием энтро​пии, Л.Больцман предположил существование функциональ​ной зависимости между S и w. Учитывая аддитивность энтропии,  М.Планк предложил в качестве такой функции логарифмическую:

S =  k·ln(w) .
                



(2.7.3) 

Здесь k – постоянная Больцмана, вводимая для того, чтобы размерность энтропии в статистическом и классическом определении совпадала. Если пользоваться системой единиц СИ, то в (2.7.3) вместо постоянной Больцмана k  следует использовать газовую постоянную R. Интересно, что формула (2.7.3), предложенная Планком, получила название формулы Больцмана.
Заметим, что в выражении (2.7.3) вероятность w не нормирована на единицу. В квантовой статистике она трактуется как число равноправных микросостояний, через которые может реализоваться данное макросостояние, и носит название статистического веса и обозначается через Г:

S =  k·ln(Г).                                                    (2.7.3а)

Повторимся, что в замкнутой системе процесс идет самопроизвольно из некоторого начального не равновесного состояния до конечного равновесного. При этом энергия и масса системы сохраняется, а вот вероятность существования системы (т.е. энтропия) непрерывно и монотонно возрастает до максимально возможной величины. Это позволяет дать еще одну формулировку второго начала термодинамики: в равновесном состоянии энтропия замкнутой системы достигает своего максимума. Такая формулировка носит также название принципа максимума энтропии. 

В силу чрезвычайной важности второго закона термодинамики дадим авторскую (по Дж.В.Гиб​бсу) вариационную формули​ровку максимальности энтропии: “Для равновесия любой изолированной системы необходимо и достаточно, чтобы при всех возможных изменениях состояния, происходящих без изменения энергии, вариация энтропии была бы равна нулю или отрицательна”. Справедливости ради надо отметить, что это определение для большей точности надо дополнить: “... без изменения энергии, объема и количеств веществ,... ”. Но все это уже заложено в неявном виде в словах “...изолированной системы... ”. Математическая запись этой вариационной формулировки имеет вид                                                       (S)U,V,n ( 0. 

Поиск экстремумов функций нескольких переменных является давно решенной классической задачей математического анализа (XVII – XVIII века). Например, условие максимума энтропии в обычной записи математического анализа имеет вид:
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Поэтому тот факт, что энтропия имеет максимум при равновесии, оказалось ее важнейшим свойством, открывшим в термодинамике совершенно общий путь для осуществления теоретических исследований и выполнения практических вычислений. Действительно, исходя из принципа максимума энтропии, для математически формализованного поиска условий равновесия, если заданы равновесные значения энергии U и обьема системы V, необходимо и достаточно:

1) записать выражение для энтропии изучаемой системы;

2) вычислить аналитически его первые частные производные по переменным U, V, n и приравнять полученные выражения нулю;

3) записать выражения для всех законов сохранения (массы, энергии, заряда и т.п.);

4) записать уравнение состояния;

5) решить полученную в пунктах 2 – 4 систему уравнений относительно неизвестных значений n, T, p и других термодинамических величин.

Если для системы заданы равновесные значения другой пары независимых переменных (не U, V), то процедура поиска значений остальных  параметров несколько усложняется: из выражений для энтропии и законов сохранения следует составить функцию Лагранжа и искать ее абсолютный максимум.

Единственным недостатком получающейся формально системы уравнений равновесия  является ее сложность для аналитического решения, а в общем случае и для численного. На практике сложились определенные искусственные приемы облегчения нахождения таких решений. Одним из таких приемов является составление уравнений химических реакций и, на их основе и закона действующих масс, составление уравнений констант равновесия.

Заметим также, что энтропия не единственная из функций состояния, которые достигают экстремальных значений при равновесии. Подробней об этом и о функции Лагранжа будет сказано в разделе о термодинамических потенциалах. Сейчас, для примера, ограничимся только условием равновесия с использованием внутренней энергии, снова в авторской формулировке Гиббса: “Для равновесия любой изолированной системы необходимо и достаточно, чтобы при всех возможных изменениях состояния, происходящих без изменения энтропии, вариация энергии была бы равна нулю или положительна”. Т.е., в равновесном состоянии внутренняя энергия системы достигает своего минимума:   (U)S,V,n ( 0.
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