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ВВЕДЕНИЕ 
 
 Курс технической термодинамики и теплотехники изучают сту-
денты разнообразных специальностей. Выпуск настоящего практиче-
ского пособия обусловлен спецификой подготовки  бакалавров по на-
правлению 240100 – химическая технология  и биотехнология и ин-
женеров специальности 240304 – химическая технология тугоплавких  
неметаллических  и силикатных материалов очной, заочной и  дис-
танционной форм обучения. При подготовке первой части издания 
была поставлена цель краткого изложения теоретического курса ос-
нов термодинамики, которые позволят студентам подготовиться к 
решению конкретных производственных задач, связанных со специа-
лизацией их последующего обучения и работы.  

Практическое пособие представлено шестью главам, в которых 
изложены краткий теоретический курс без выводов фундаментальных 
уравнений термодинамики, примеры решения задач, задачи для само-
стоятельного решения и самоподготовки, контрольные вопросы для 
самоподготовки и многовариантные контрольные задачи. Фундамен-
тальные знания по курсу студенты имеют возможность получить из 
книг и учебников, представленных в библиографическом списке. В 
издании приведены в полной мере материалы и справочные данные, 
необходимые студентам для решения задач и выполнения контроль-
ных мероприятий, что особенно важно при дистанционной форме 
обучения. 
 Приведенные примеры и задачи позволят студентам получить 
знания для решения вопросов проектирования  тепловых агрегатов в 
химической технологии тугоплавких неметаллических, силикатных и 
полимерных материалов. Практическое пособие ориентировано на 
студентов старших курсов, изучающих курс "Техническая термоди-
намика и теплотехника", выполняющих курсовые работы по курсам 
«Оборудование и основы проектирования», «Основы проектирования 
тепловых агрегатов», «Основы проектирования стекловаренных пе-
чей», выпускные квалификационные работы бакалавров и дипломное 
проектирование.   
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Глава 1. ТЕРМОДИНАМИКА 
  

1.1. Общие понятия о термодинамике 
 

 Термодинамика есть феноменологическая теория макроскопи-
ческих процессов, сопровождающихся превращением энергии. Ос-
новным содержанием технической термодинамики является изучение 
закономерностей взаимного превращения теплоты и работы, а также 
свойств тел, принимающих участие в этом превращении, и процессов, 
протекающих в различных аппаратах и машинах. Теплота и работа 
представляют две формы передачи энергии от одного тела или систе-
мы к другому телу или системе. Мерой энергии, передаваемой этими 
двумя формами передачи энергии от одного тела другому, является 
количество  теплоты или работы, которые являются эквивалентными. 
Механический эквивалент теплоты равен 1 ккал = 426,94 кгс · м =           
= 4186,8 Дж. 
 Термодинамика подразделяется на физическую, химическую, 
техническую. Физическая изучает закономерности превращения энер-
гии в явления электрические, магнитные, поверхностные, капилляр-
ные, оптические и т.д. Химическая дает понятие о тепловых эффектах 
химических реакций, химических равновесиях и т.д. Техническая рас-
сматривает применение законов термодинамики к процессам взаим-
ного превращения теплоты и работы. 
 Обмен энергией в форме теплоты или работы осуществляется 
между макроскопическими телами, которые принято называть рабо-
чими телами. Совокупность рабочих тел, обменивающихся между со-
бой энергией или веществом, называется термодинамической систе-
мой. В качестве рабочих тел в технической термодинамике рассмат-
ривают газы и пары.    
 В зависимости от условий взаимодействия термодинамической 
системы с другими рассматривают открытую и закрытую, изолиро-
ванную и адиабатную системы. В открытой системе происходит об-
мен веществом с другой системой,  в закрытой – нет обмена вещест-
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вом; в изолированной – нет обмена ни веществом, ни энергией;  в 
адиабатных – нет обмена теплотой с другими системами, но они мо-
гут быть как открытыми, так и закрытыми. 
    Состояние рабочего тела характеризуется величинами, которые 
называются термодинамическими параметрами состояния. К ним от-
носятся основные параметры: температура T (1 кельвин, К); давление 
p (1 паскаль, 1 Па = 1 Н/м2= 0,102 кг/м2) при температуре 273 К; 
удельный объём v (объем 1 кг массы вещества, м3/кг), и расчетные 
параметры: внутренняя энергия, энтальпия, энтропия. 
 Состояние однородного рабочего тела однозначно определено, 
если известны два других основных параметра, так как любой третий 
параметр легко определяется из первых двух. Термическим уравнени-
ем состояния рабочего тела называется уравнение вида 

f( p, v, T) = 0.                                        (1.1) 
Когда в рабочем теле или системе изменяется хотя бы один  из 

основных параметров состояния, говорят, что в этом теле совершает-
ся термодинамический процесс. Процесс, при котором рабочее тело 
или система проходят ряд равновесных состояний, называется равно-
весным термодинамическим процессом.  
 Процессы бывают обратимыми и необратимыми. Обратимым 
называется процесс, допускающий возвращение рабочего тела в пер-
воначальное состояние, без того чтобы в окружающей среде про-
изошли какие-либо изменения. Невыполнение этого условия делает 
процесс необратимым. Любой процесс сопровождается термическими 
превращениями. 
  При теоретических расчетах оперируют понятием “идеальный 
газ”. “Идеальный газ” – это газ, между молекулами которого отсутст-
вуют силы взаимодействия, а молекулы принимают за материальные 
точки, не имеющие объема. В практике идеальными газами считаются 
азот, кислород, водород и т.д.  

 
1.2. Параметры состояния идеального газа  

 
 Состояние газа отражают средние величины, основные парамет-
ры: температура, удельный объем, давление. 
 Температура - это среднекинетическая энергия движения газа. 
Для ее определения применяют 2 шкалы: термодинамическую и меж-
дународную практическую. Для каждой шкалы она выражается либо 
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по абсолютной шкале в кельвинах, либо по шкале в градусах Цельсия. 
Термодинамическая шкала имеет одну точно воспроизводимую экспе-
риментальную тройную точку воды (в этой точке твердая, жидкая и га-
зообразная фазы находятся в равновесии), что соответствует 273.16 К 
или 0,01 0С. Второй  точкой служит абсолютный нуль. Термодинами-
ческая абсолютная температура обозначается Т, а термодинамическая 
температура – t оС,  T – t = 273,16 - 0,01 = 273,15 К; t + 273,15 = Т К. 

Международная практическая температура основана на шести 
постоянных и экспериментально воспроизводимых температурах фа-
зового равновесия. Она экспериментально наиболее точно воспроиз-
водит термодинамическую шкалу, но на практике разницу между ни-
ми из-за предельно малых погрешностей определения не учитывают и 
обозначения по обеим шкалам принимают одинаковыми. 
 Удельный объем v - объем, занимаемый 1 кг газа (для каждой 
температуры свой!), м3/кг. Плотность ρ = m/v. 

Давление - средний результат ударов молекул газа о стенки сосу-
да, в котором он находится. Обозначается p (Н/м2 = Па), МПа = 106Па    
(≅ 10 кг/см2), кПа = 103Па. Атмосферное давление называется баромет-
рическим, и при t = 0 оС и g = 9,81 м/с2 оно равно 0,1 МПа = 750 мм рт. ст. 
и называется бар. Если в сосуде давление больше барометрического, то 
он находится под давлением, если меньше - под вакуумом. Манометрами 
измеряют избыточное (сосуд под давлением) или недостаточное (сосуд 
под вакуумом) давление. Физическая атмосфера равна 760 мм рт. ст.       
(t = 0 оС и g = 9,81 м/с2). Нормальными условиями называют состоя-
ние газа при t = 0 оС, р = 1 физ. атм. = 760 мм рт. ст. = 0,1013 МПа и 
g = 9,81 м/с2. 

 
1.3. Уравнения состояния идеального газа 

 
 По молекулярно-кинетической теории газов  

23
2

2
wmnp = ,                                        (1.2) 

где n - число молекул, заключенных в единице объема; m - масса мо-
лекулы; w  - среднеквадратичная скорость молекулы. Умножая обе 
части уравнения на заданный объем газа V, м3, получим   

23
2

2
wmNpV = ,                                     (1.3) 
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где N = nV - число молекул в заданном объеме газа V.  Поскольку ве-

личина 
2

2
wm  связана с температурой по зависимости аTwm =

2

2

         

(а - коэффициент пропорциональности), то уравнение (1.3) примет 
вид 

NaTpV
3
2= .                                        (1.4) 

Если величины N,V  и T постоянны, a = const, то pV = const. При 
постоянном давлении V/T = const. 
 Для 1 кг газа  v/T=1/рT = const, pT = const , если газ имеет по-
стоянный объем, то p/T= const. Все эти уравнения представляют со-
бой математическое описание законов Бойля - Мариотта, Гей-
Люссака, Шарля. Из уравнения (1.4) выходит, что для всех газов при 
одинаковых p,V,T  число молекул N  одинаково. Это положение соот-
ветствует закону Авагадро. Из него следует, что плотности газов при 
одинаковых  p, T пропорциональны их молекулярным массам μ, т.е. 
μ1/ρ1 = μ2/ρ2 , μ1/v1 =μ2/v2.  Произведение   μv -  объем одного моля газа.  
При нормальных физических условиях объем 1 кмоля газа равен 22,4 м3. 
Плотность любого газа при нормальных условиях  ρ = μ/22,4 кг/м3. 
 Уравнение состояния газа, умножая уравнение (1.4) на μ,     

pμV=(2/3)NαμT,                                    (1.5) 
так как μv = idem, то при одинаковых физических условиях в объеме       
1 моля газа содержится одинаковое количество молекул Nμ, которое 
носит название числа Авагадро.  
 Обозначим (2/3)Nα = R, эта величина не зависит от состояния га-
за и носит название газовой постоянной. Поскольку N - число моле-
кул в 1 кг, то R относится к 1 кг газа. Подставив R в уравнение (1.4), 
получим pμv = RμT или (уравнение Менделеева - Клапейрона) 

pμv/T=Rμ.                                        (1.6)  
Rμ относится к 1 молю любого газа и определяется 0,1013·106 (Па)·/           
/1·22,4 (м3)/ 273,15(К) = 8314 Дж /(кмоль·К), где p = 0,1013·106 Па - 
это физическая атмосфера. Rμ носит название универсальной газовой 
постоянной и равно 8314 Дж /(кмоль·К)/. Для 1 кг газа  

pv=RT.                                            (1.7) 
Это уравнение Клапейрона. Величина R = 8314/μ - газовая по-

стоянная для конкретного газа. 
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 Если уравнение (1.7) умножить на массу М, то получим уравне-
ние состояния для  М кг газа:  pvM=MRT,   
или   

pV=MRT.                                         (1.8)   
Все эти уравнения носят название характеристических (терми-

ческих) уравнений состояния газа, отражают равновесное состояние  
газа при конкретных p1 V1 T1. 
 Термическим уравнением состояния идеального газа является 
уравнение Менделеева - Клапейрона для 1 кг рабочего тела 

pv=RT, 
или  

p=ρRT,                                            (1.9) 
для m кг рабочего тела  

pV = mRT,                                       (1.10) 
для 1 кмоля  

pVμ =Rμ T.                                      (1.11)  
В этих уравнениях R = Дж/(кг · К) и  Rμ= 8314 Дж/(кмоль·К) – 

удельная и универсальная газовые постоянные.  
R =  Rμ /M,                                      (1.12) 

где M – молярная масса идеального газа; Vμ=22,4, м3/кмоль –
молярный объем идеального газа при нормальных условиях. 

Если количество газа выражать в килограммах m и использовать 
универсальную газовую постоянную Rμ, то уравнение Менделеева - 
Клапейрона примет вид  PV =mRμ T/M, откуда   

 m = M PV /Rμ T= 22,4ρ0 PV / Rμ T.                  (1.13) 
       Для смеси реальных газов на основании кинетической теории 
установлено следующее уравнение:  

⎥
⎥
⎦

⎤

⎢
⎢
⎣

⎡
∑
=

= +
−=

nv

v vv
vB

v
vRTpv

1 1
1 ,                           (1.14) 

где Вv  и  vv – вириальные коэффициенты для газов, зависящие от их 
температуры; v – удельный объем газа, входящего в смесь. 
 

1.4. Примеры задач и варианты их решения 
 

 Пример 1.1. В баллоне находится 10 кг азота при давлении 10 МПа. 
Когда часть азота была использована для работы, давление понизи-
лось до 8 МПа. Какое количество азота осталось в баллоне, если тем-
пература азота во время отбора не изменилась? 
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Решение. Объем азота до и после отбора остался прежним.               
Согласно уравнению (1.13) V= m1 Rμ T1 / MP1= m2 Rμ T2 / MP2 или       
m1 /P1= m2 /P2. Подставляя в последнее выражение величины, полу-
чим m2 = m1P2 /P1= 10·8/10 = 8 кг. В баллоне осталось 8 кг азота. 
 
 Пример 1.2. В баллоне вместимостью 40·10-3м3 находится  азот 
при давлении 13 МПа. При проведении экспериментальных исследо-
ваний на один замер используется в среднем 0,25·10-3 м3 азота при ус-
редненном давлении 0,2 МПа. На сколько замеров хватит азота при 
условии: остаточное давление в баллоне 0,5 МПа, испытания прово-
дятся при постоянной температуре? 
Решение. Если х – количество замеров, V1 – объем одного замера, то 
количество азота, необходимое на все замеры, равно 

xn1=xP1V1/RT1=(x 0,2 0,25 10-3)/RT1,   моль N2. 
По окончании последнего замера  в баллоне останется 40· 10-3м3 

азота при давлении 0,5 МПа, что составит 
n2= P1V2 /RT1,  моль N2. 

Количество азота, использованного на проведение испытаний, 
составило 

 n3=P2V2 /RT1,  моль N2. 
По условию задачи мы имеем   

xn1+n2 = n3   или  n3 = xP1V1/RT1+  P1V2 /RT1= P2V2 /RT1. 
Из этого уравнения мы получим 

х = (P2 - P1) V2 /  P1V1 ;  подставив цифровые значения, получим 
х = (13 – 0,5) 40 · 10-3  /(0,2·0,25·10-3) = 10000. 

Азота хватит на 10000 замеров.  
 
Закон Бойля 
При постоянной температуре объем (V) данного количества газа об-
ратно пропорционален давлению (Р), PV = const,  или, что то же  

P1 V1= P2 V2  ;   P1/P2= V2/ V1.                   (1.15)  
         Например, если газ при давлении 300 кН/м2 (Pi), занимает объем 
50 м3 (V1), то при 1000 кН/м2 (P2) и той же температуре он займет объ-
ем (V2).  
        V2= (P1V1)/ P2= (300 кН/м2  · 50 м2) / 1000 кН/м2 = 15 м3. 
 
Задание 1.1.  Определить: а) V2 при известных  P2, P1, V1; б) P2 при из-
вестных  V2, P1, V1. Варианты задания представлены в табл. 1.1. 
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Таблица 1.1 
Варианты задания 1.1 

 

Вариант а) б) 
P1, кПа V1, м3 P2, кПа V2, м3 P1, кПа V1, м3 

1 300 20 800 70 900 20 
2 200 30 900 80 400 30 
3 400 40 400 90 500 40 
4 600 50 500 100 300 50 
5 700 60 300 120 200 60 
6 800 70 200 140 300 70 
7 900 80 300 150 200 80 
8 400 90 200 20 400 90 
9 500 70 400 30 600 70 

10 300 80 600 40 700 80 
11 200 90 700 50 800 90 
12 400 100 800 60 300 120 
13 600 120 300 70 200 140 
14 700 140 200 80 400 150 
15 800 150 400 90 600 70 
16 900 70 600 100 700 80 
17 400 80 700 120 800 90 
18 500 90 800 140 300 100 
19 400 100 300 150 200 120 
20 500 120 200 20 600 30 
21 900 90 300 120 400 80 
22 400 100 200 30 500 90 
23 500 120 300 40 300 120 
24 300 140 200 100 200 140 
25 200 150 400 120 300 150 
26 400 70 600 140 200 70 
27 600 80 700 150 400 80 
28 700 90 800 20 600 90 
29 800 100 300 30 700 100 
30 900 120 200 40 800 120 
31 600 120 100 300 800 250 
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Окончание табл. 1.1

Вариант а) б) 
P1, кПа V1, м3 P2, кПа V2, м3 P1, кПа V1, м3 

32 400 60 700 50 300 150 
33 400 70 600 60 200 20 
34 500 80 200 80 400 180 
35 400 120 400 150 300 30 
36 600 140 600 20 200 80 
37 700 150 700 30 400 90 
38 800 70 800 40 600 120 
39 900 80 300 50 700 140 
40 200 90 200 60 800 160 

 
Закон Гей-Люссака 
 Этот закон выражает зависимость между объемом и темпера-
турой идеального газа при постоянном давлении, а также между 
температурой и давлением этого газа при постоянном объеме.  

Если давление газа остается постоянным, то при повышении 
температуры на 1 град объем его увеличивается приблизительно 
на 1/273 часть того объема (V0), который то же количество газа за-
нимает при 0 °С. 

Отсюда следует, что если V0,  м3 (или дм3, см3), газа нагреть от  
0 до t оС, то объем его  (V) при  этой температуре определится 

V= V0 + (V0 ·t )/ 273 = V0   (1 + t/273) = V0  (1 + 0,00367t),      (1.16)   
откуда  

V= V0 ( 273 +t)/273 = (V0 ·T)/273.                  (1.17) 
Из уравнения (1.17) следует заключение, что объемы, зани-

маемые данной массой газа, при постоянном давлении относятся 
как их абсолютные температуры 

(V1/ V2) = ( T1/ T2).                              (1.18) 

Реальные газы при больших давлениях отклоняются от этого за-
кона. Но для технических расчетов коэффициент расширения 0,00367 
без заметной ошибки можно принимать постоянным для любого газа. 
 В случае постоянства объема газа закон Гей-Люссака принимает 
следующую формулировку: давления данной массы газа при постоян-
ном объеме пропорциональны абсолютной температуре этого газа. 

P1 / P2= ( T1/ T2).                                 (1.19) 
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Решая совместно уравнения (1.15)  и (1.16), получим 
(P1 V1)/ T1= (P2 V2) / T2.                           (1.20) 

При совместном решении уравнений (1.17) и (1.20) получаем 
очень часто применяемую в технических расчетах формулу для приве-
дения объема газов к нормальным условиям 0 оС И 101,3·103 Н/м2; точ-
нее, 101,325·103 Н/м2). 

    V0 = (VP) / [101,3(1+0,00367t) 103] = (VP) / [101,3+0,372t) 103].  (1.21) 
V0 = 2,7.10-3(VP) / T,                         (1.22) 

где Р должно быть выражено в ньютонах на метр, а 2,7·10-3 име-
ет размерность (Н/м2 град)-1, точнее   2,67·10-3.  

В лабораторной практике давление иногда измеряется в атмо-
сферах (Рабс, кГ/м2) и миллиметрах ртутного столба (Рмм Hg). В этом 
случае уравнение (1.22) примет вид 

V0 = 273VPабс / T= 0,36VPмм Hg / T.          (1.23) 
             

Пример 1.3. Имеется 10 м3 газа при давлении 200,0 кН/м2 

(200,0·103 Н/м2) и температуре 27 °С ( Т = 300 К). Вычислить объем 
газа: а) при нормальных условиях; б) при Р = 500 кН/м2 и t = 127 °С. 
Решение 
а) пользуясь уравнением (1.22), получим объем газа при нормальных 
условиях. 

V0 = 2,7·10-3·10·200,0·103 / 300 = 18 м3; 
б) при Р = 500 кН/м2 и t = 120 °С из (1.22) получим 

V = V0T/(2,7·10-3P)=18·400/ 2,7·10-3·500,0·103 =5,33м3. 
 

Задание 1.2. Вычислить объем газа, имеющего параметры P1, V1, t1, в 
сухом состоянии: а) при нормальных условиях; б) при давлении Р2 и 
температуре t2. Варианты задания представлены в табл. 1.2 

                            Таблица 1.2 
Варианты задания 1.2 

 
Вариант P1, кПа V1, м3 t1, оC t2, оC P2, кПа 

1 400 40 8 48 300 
2 600 50 9 56 200 
3 700 60 10 58 400 
4 800 70 12 60 600 
5 900 80 14 62 700 
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Окончание табл. 1.2
Вариант P1, кПа V1, м3 t1, оC t2, оC P2, кПа 

6 400 90 16 64 800 
7 500 70 18 68 900 
8 300 80 20 72 400 
9 200 90 22 74 500 

10 400 100 24 76 300 
11 600 120 26 78 200 
12 700 140 28 92 400 
13 800 150 30 8 600 
14 900 70 32 9 700 
15 400 80 34 10 800 
16 500 90 36 12 900 
17 400 100 38 14 400 
18 500 120 40 16 500 
19 300 70 42 18 400 
20 200 80 44 20 500 
21 400 90 46 22 900 
22 600 100 48 24 400 
23 700 120 56 26 500 
24 800 140 58 28 300 
25 900 150 60 30 200 
26 400 70 62 9 600 
27 500 80 64 10 600 
28 300 90 68 12 700 
29 200 100 72 14 800 
30 400 70 74 16 900 
31 200 80 46 50 200 
32 600 80 76 18 400 
33 700 90 78 20 500 
34 800 70 92 22 400 
35 500 90 48 16 500 
36 300 100 56 18 900 
37 200 70 58 20 400 
38 800 40 8 48 300 
39 900 50 9 56 200 
40 400 80 60 22 500 
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 Математическое обобщение законов Бойля и Гей-Люссака при-
водит к уравнению, связывающему объем газа с его температурой и 
давлением (уравнение Менделеева - Клапейрона) и характеризующе-
му полное состояние газа. Для 1 моль газа  

PV=RT,                                         (1.24) 
для п моль газа  

PV=пRT,                                        (1.25) 
для m г или m кг газа уравнение примет вид   

PV=(mRT)/М,                                   (1.26) 
откуда 

m = МPV/(RT).                                   (1.27) 
или   

m= (22,4 ρо PV) / (RT).                           (1.28) 
Молекулярная масса определяется из уравнения   

М=(mRT)/ (PV),                                 (1.29) 
где m – количество газа, кг; R – универсальная газовая постоянная    
(величина для всех газов постоянная 8314,4 Дж/(кмоль·град) =                  
= 8,3144 Дж/(моль·град) = 8,3144 кДж/(кмоль·град) =                  
= 8,32·107 эрг/(моль·град) = 1,985 кал/(моль·град) =                  
= 0,848 кГм/(моль·град) = 0,848 кГм/(кмоль·град) =                   
= 0,0821 дм3·ат/(моль·град) = 0,0821м3·ат/(моль·град); T – температура 
газа, К; М – молекулярная масса, кг/кмоль; ρо – плотность газа при 
нормальных условиях. 

 ρо = (М P0 V0)/ RT0 =(М101,3·103 V0)R·273.                (1.30) 
Плотность при других температурах, объемах и давлении, кг/м3:    

ρ = (М P V)/ RT = (273 М P)/ 22,4 м3·101,3·103·Т=  (0,12·10-3МР)/Т.  (1.31) 
 Если газ находится в состоянии термической диссоциации, то в 
уравнение Менделеева - Клапейрона вводится поправка – изотониче-
ский коэффициент  

i = п′/п=[1 + α (m-1)],                             (1.32) 
где п′ – число молей газа после диссоциации; п – число молей газа до 
диссоциации; α – степень диссоциации газа; m – число частиц, на ко-
торое распадается 1 молекула исходного газа. 

С учетом поправки уравнение Менделеева - Клапейрона примет 
вид 

PV=iпRT=[1 + α (m-1)] пRT.                  (1.33) 
Пользуясь этим уравнением, можно подсчитать степень диссо-

циации газа. 
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Пример 1.4. Сколько содержится азота (по массе) в 50 м3 его 
при давлении 500 кН/м2  и температуре 127 °С (T= 400 К)? 
Решение. Пользуясь уравнением (1.26), имеем 

m= (28·500·103·50)/ (8314,4·400) = 212 кг. 
 
Пример 1.5. Какой объем займут 560 г азота при давлении          

104 кН/м2 и температуре –43 оС? 
Решение. Подставляя в уравнение (1.29) заданные величины                 
(Р = 104 кН/м2, m=0,560 кг, Т = 273+43 = 230 К, М = 28 кг/кмоль, 
R= 8314,4 Дж/кмоль·град), получим 

V= (0,56·8314,4·230) / (28·104·103) = 368 м3. 
 
Пример 1.6. 0,756 г Н2О при 2500 °С и нормальном давле-

нии, частично диссоциируя, занимают объем 9,76 дм3. Вычислить сте-
пень диссоциаций Н2О при указанной температуре. 
Решение. 1 моль водяных паров образует 1,5 моля продуктов диссо-
циации (Н2О = Н2 + 0,5О2). Следовательно, величина m в уравне-
нии (1.33) равна 1,5. Исходя из условий задачи, определяем n: 

n= 0,576 / 18 = 0,042 моль Н2О. 
Подставляем в уравнение (1.33) величины m = 1,5, п = 0,042 мо-

ля, Р=101,3·103 Н/м2, V = 0,00976 м3, R = 8,3144 Дж/моль·град,                  
Т = 2773 K и решая его в отношении α, получим: 

101,3 ·103·0,00976 = [1 + α (1,5 - 1)] 0,042· 8,3144·2773. 
Отсюда α = 0,0424. 
 
Пример 1.7. Найти плотность воздуха при 315 °С (Т = 588 К) и 

0,45 MН/м2, если плотность его при 0 оС и нормальном давлении равна 
1,2928 кг/м3. 
Решение. Подставляя цифровые величины в уравнение (1.30), полу-
чим 

ρ = ( 2,7·10-3· 1,2928· 0,45·106)/ 588 = 2,67 кг/м3. 
 

3адание 1.3.  В газгольдере при давлении Р, кН/м2, и температуре 
Т,°С (Т= град·К)  газ занимает объем V, м3. Вычислить по плотно-
сти, удельному объему и по уравнению Менделеева – Клапейрона 
массу газа при нормальных условиях (101,3 кН/м3; 0 °С). Варианты 
задания представлены в табл. 1.3. 
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Таблица 1.3 
Варианты задания 1.3 

 
Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С V, м3 

1 Водород 100 20 150 
2 Кислород 110 30 200 
3 Азот 120 40 250 
4 Аммиак 130 50 300 
5 Диоксид углерода 160 60 350 
6 Метан  170 20 400 
7 Этан  180 30 450 
8 Пропан 200 40 500 
9 Гелий 210 50 550 

10 Бутан 200 60 600 
11 Водород 210 20 650 
12 Кислород 220 30 700 
13 Азот 240 40 750 
14 Аммиак 260 50 800 
15 Монооксид углерода 180 60 550 
16 Метан  200 20 600 
17 Этан  210 30 650 
18 Пропан 220 40 700 
19 Водород 240 50 750 
20 Кислород 260 60 800 
21 Азот 280 20 900 
22 Аммиак 300 30 1000 
23 Диоксид углерода 320 40 1200 
24 Метан  340 50 1400 
25 Этан  360 60 100 
26 Пропан 100 20 150 
27 Водород 110 30 200 
28 Кислород 120 40 250 
29 Азот 130 60 300 
30 Аммиак 140 20 350 
31 Метан  150 30 400 
32 Этан  160 40 450 
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Окончание табл. 1.3
Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С V, м3 

33 Пропан 170 50 500 
34 Гелий 180 60 550 
35 Азот 160 30 200 
36 Аммиак 170 20 250 
37 Диоксид углерода 180 30 300 
38 Метан  200 40 350 
39 Этан  210 50 400 
40 Пропан 140 60 450 

 
Задание 1.4. Сколько содержится газа  (по массе) в V, м3, его 

при давлении P, кН/м2, и температуре T, °С? Варианты задания 
представлены в табл. 1.4. 

Таблица 1.4 
Варианты задания 1.4 

 
Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С V, м3 

1 Азот 100 20 150 
2 Аммиак 110 30 200 
3 Диоксид углерода 120 40 250 
4 Метан  130 50 300 
5 Этан  160 60 350 
6 Пропан 170 20 400 
7 Гелий 180 30 450 
8 Бутан 200 40 500 
9 Водород 210 50 550 

10 Кислород 200 60 600 
11 Азот 210 20 650 
12 Аммиак 220 30 700 
13 Монооксид углерода 240 40 750 
14 Метан  260 50 800 
15 Этан  180 60 550 
16 Пропан 200 20 600 
17 Водород 210 30 650 
18 Кислород 220 40 700 
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Окончание табл. 1.4
Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С V,  м3 

19 Азот 240 50 750 
20 Аммиак 260 60 800 
21 Диоксид углерода 280 20 900 
22 Метан  300 30 1000 
23 Этан  320 40 1200 
24 Пропан 340 50 1400 
25 Водород 360 60 100 
26 Кислород 100 20 150 
27 Азот 110 30 200 
28 Аммиак 120 40 250 
29 Метан  130 60 300 
30 Этан  140 20 350 
31 Пропан 150 30 400 
32 Гелий 160 40 450 
33 Монооксид углерода 170 50 500 
34 Диоксид углерода 180 60 550 
35 Пропан 100 40 200 
36 Гелий 110 50 250 
37 Бутан 120 60 300 
38 Водород 130 20 350 
39 Кислород 160 30 400 
40 Азот 170 40 450 

 
Задание 1.5. Какой объем займут m г газа при давлении P, кН/м2,         

и температуре T, оС? Варианты задания представлены в табл. 1.5. 
Таблица 1.5 

Варианты задания 1.5 
 

Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С m, г 
1 Диоксид углерода 100 20 250 
2 Метан  110 30 300 
3 Этан  120 40 350 
4 Пропан 130 50 400 
5 Гелий 160 60 450 
6 Бутан 170 20 500 
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Окончание табл. 1.5
Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С m, г 

7 Водород 180 30 550 
8 Кислород 200 40 600 
9 Монооксид углерода 210 50 650 

10 Метан  200 60 700 
11 Этан  210 20 750 
12 Пропан 220 30 800 
13 Водород 240 40 550 
14 Кислород 260 50 600 
15 Азот 180 60 650 
16 Аммиак 200 20 700 
17 Диоксид углерода 210 30 750 
18 Метан  220 40 800 
19 Этан  240 50 900 
20 Пропан 260 60 1000 
21 Водород 280 20 1200 
22 Кислород 300 30 1400 
23 Азот 320 40 100 
24 Аммиак 340 50 150 
25 Метан  360 60 200 
26 Этан  100 20 250 
27 Пропан 110 30 300 
28 Гелий 120 40 350 
29 Монооксид углерода 130 60 400 
30 Диоксид углерода 140 20 450 
31 Метан  150 30 500 
32 Этан  160 40 550 
33 Пропан 170 50 120 
34 Гелий 180 60 250 
35 Пропан 320 20 100 
36 Гелий 340 30 150 
37 Бутан 360 40 200 
38 Водород 100 60 250 
39 Кислород 110 20 300 
40 Азот 120 30 350 
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Закон Авогадро 

В одинаковых объемах любого идеального газа при одинаковых 
температуре и давлении содержится одно и то же количество моле-
кул. Установлено, что при нормальных условиях 1 кмоль любого веще-
ства в газообразном состоянии занимает объем 22,4 м3 или, что то же 
самое, 1 моль – 22,4 дм3 (округленно) и содержит 6,023·1023 молекул. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 

Эти величины носят название: 22,4 –
мольный объем, 6,023·1023 – число Аво-
гадро. Отсюда вытекает, что, зная моле-
кулярную массу М газа, можно вычислить 
его плотность ρ0, выраженную в кило-
граммах на квадратный метр при нор-
мальных условиях (0 °С и давлении 
101,325 кН/м2). ρ0= М / 22,4 кг/м3. Так,
плотность оксида углерода - СО (мол. 
масса 28,0) по уравнению определится:
ρ0

СО= 28/22,4 = 1,250 кг/м3. 
Так как мольный объем некоторых 

газов отклоняется от величины 22,4, то 
этот подсчет не является совершенно точ-
ным. Для технических же расчетов им 
вполне можно пользоваться.  

Для удобства вычислений плотности 
газов на основании их молекулярной мас-
сы приводится номограмма (см. рисунок), 
на одной шкале которой даются значения 
молекулярной массы (М) газа, а на другой 
(против этой цифры) – плотность его 
(ρ0, кг/м

3) при 0 °С и нормальном давле-
нии. 

Номограмма для подсчета плотности газов          
(ρ0 кг/м3, при t 0 °С и р, 101,325 кН/м2)  
в зависимости от молекулярной массы (М) 
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Задание 1.6.  m, г, Н2О при t, °С и давлении P, кН/м2, частично 
диссоциируя, занимают объем V, дм3. Вычислить степень диссоциа-
ций Н2О при заданных параметрах. Варианты задания представлены 
в табл. 1.6. 

Таблица 1.6 
Варианты задания 1.6 

 
Вариант V, дм3 Р,  кН/м2 t, °С m, г 

1 338 100 2500 26 
2 300 110 2600 27 
3 300 120 2700 29 
4 320 130 2800 31 
5 270 160 2500 33 
6 280 170 2600 34 
7 210 180 2700 28 
8 166 200 2800 26 
9 170 210 2650 27 

10 190 200 2520 29 
11 170 210 2500 26 
12 180 220 2600 27 
13 190 240 2700 29 
14 190 260 2800 31 
15 240 180 2500 33 
16 260 200 2600 34 
17 180 210 2700 28 
18 170 220 2800 26 
19 160 240 2650 27 
20 150 260 2520 29 
21 160 280 2800 26 
22 120 300 2500 27 
23 120 320 2600 29 
24 120 340 2700 31 
25 140 360 2800 33 
26 450 100 2650 34 
27 360 110 2520 28 
28 340 120 2600 26 
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Окончание табл. 1.6
Вариант V, дм3 Р,   кН/м2 t,°С m, г 

29 270 130 2700 27 
30 280 140 2800 29 
31 280 150 2500 31 
32 280 160 2600 33 
33 280 170 2700 34 
34 220 180 2800 28 
35 120 130 2800 27 
36 140 140 2500 29 
37 450 150 2600 26 
38 360 160 2700 27 
39 340 170 2400 29 
40 180 180 2600 31 

 
Задание 1.7. Найти плотность газа при t, °С и Р, КНМ2. Вариан-

ты задания представлены в табл. 1.7.  
Таблица 1.7 

Варианты задания 1.7 
 

Вариант Газ Р,   кН/м2 t,°С 
1 Этан  100 20 
2 Пропан 110 30 
3 Гелий 120 40 
4 Бутан 130 50 
5 Водород 160 60 
6 Кислород 170 20 
7 Монооксид углерода 180 30 
8 Метан  200 40 
9 Этан  210 50 

10 Пропан 200 60 
11 Водород 210 20 
12 Кислород 220 30 
13 Азот 240 40 
14 Аммиак 260 50 
15 Диоксид углерода 180 60 
16 Метан  200 20 
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Окончание табл.1.7
Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С 

17 Этан  210 30 
18 Пропан 220 40 
19 Водород 240 50 
20 Кислород 260 60 
21 Азот 280 20 
22 Аммиак 300 30 
23 Метан  320 40 
24 Этан  340 50 
25 Пропан 360 60 
26 Гелий 100 20 
27 Монооксид углерода 110 30 
28 Диоксид углерода 120 40 
29 Метан  130 60 
30 Этан  140 20 
31 Пропан 150 30 
32 Гелий 160 40 
33 Диоксид углерода 170 50 
34 Метан  180 60 
35 Пропан 260 30 
36 Водород 280 40 
37 Кислород 300 50 
38 Азот 320 60 
39 Аммиак 340 20 
40 Метан  360 30 

 
Вопросы для самопроверки и рейтинг-контроля 

 
1. Термодинамика, основное содержание, формы передачи энергии, 
механический эквивалент теплоты. 
2. Разделы термодинамики. Какие закономерности превращения 
энергии в явления изучаются в каждом разделе? 
3. Понятие рабочего тела и термодинамической системы. 
4. Классификация термодинамических систем в зависимости от ус-
ловий их взаимодействия с другими системами. 
5. Понятие о термодинамических параметрах состояния рабочего тела. 
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6. Термическое уравнение  состояния рабочего тела, понятие о рав-
новесном термодинамическом процессе.   
7. Понятие обратимых и необратимых процессов. 
8. Понятие идеального  газа.  
9. Определение температуры. Шкала термодинамической темпера-
туры, шкала международной практической температуры. 

10. Понятие удельного объёма газа. Понятие давления газа. Нормаль-
ные условия состояния идеального газа. 
11. Определение давления по молекулярно-кинетической теории га-
зов, его взаимосвязи с объёмом и температурой. 
12. Математические выражения взаимосвязи давления, объёма и тем-
пературы для 1 кг газа.    
13. Закон Бойля-Мариотта. 
14. Определение числа Авогадро. 
15. Закон Гей-Люссака. 
16. Уравнение Менделеева – Клапейрона для 1 кг газа. 
17. Уравнение Менделеева – Клапейрона для М кг газа. Что отражают 
термические (характеристические) уравнения состояния газа? 
18. Математическое выражение уравнений Менделеева – Клапейрона 
для  состояния идеального газа (для 1 кг, m  кг, 1 кмоля). 
19.  Математическое выражение уравнений Менделеева – Клапейрона 
для  смеси реальных газов. 
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Глава 2. СМЕСИ ИДЕАЛЬНЫХ ГАЗОВ 
 

2.1. Основные законы для смеси идеальных газов 
 

 При горении топлива в теплотехнических агрегатах образуется 
смесь газов. В термодинамике смесь идеальных газов, не вступающих 
в реакцию, рассматривается как идеальный газ. При этом каждый газ 
ведет себя так, как будто бы он один занимает весь объем, а давление, 
которое он оказывает на стенки сосуда, называется парциальным. 
Давление смеси газов складывается из парциальных давлений отдель-
ных газов. Дальтон вывел закон: 

 см 1
.i n

p p
ii

=
= Σ

=
                                         (2.1) 

 При расчете смеси определяют относительную молекулярную 
массу, газовую постоянную, плотность, парциальные давления ком-
понентов. Состав может быть задан в массовых, объемных или моль-
ных долях. Для сравнения объемов газов, входящих в смесь, их при-
водят к одинаковому давлению, которое равно давлению смеси. Объ-
емная доля i-го компоненента ri определяется отношением парциаль-
ного объема Vi  i-го газа к объему смеси газов Vсм    ri = Vi / Vсм .  
 При одинаковой температуре газ занимает объем смеси и нахо-
дится под своим парциальным давлением, и когда находится под дав-
лением смеси, он занимает парциальный объем. 

В соответствии с законом Бойля-Мариотта piVсм=pсмVi , тогда 

см 1

i n
V Vii

=
= Σ

=
; 1

1

i n
rii

=
Σ =
=

. Молярная доля i-го компонента χi определяется 

отношением числа молей компонента ki к числу молей смеси kсм. Мо-
лярные доли, исходя из закона Авогадро, равны объемным долям:  

( ) χ
( )см см см

rVi i iri iV k
μυ= = =
μυ

, см 1

i n
k k

ii

=
= Σ

=
.                     (2.2) 

 Плотность газовой смеси ρсм = ∑ ρi ri   или при определении через 

массовые и i-е доли плотности ρсм =∑ (mi /ρi) . Молекулярная масса сме-
си газов μсм определяется через массовые и объемные доли компонентов 
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μсм = ∑μi ri; газовая постоянная смеси определяется Rсм = ∑ miRi. Под 
удельной теплоемкостью вещества понимают количество теплоты, ко-
торое необходимо сообщить или отнять от единицы вещества (1 кг,           
1 м3, 1 моля), чтобы изменить его температуру на 1 градус. 
 Различают соответственно массовую [с, Дж/(кг·К)], объемную 
[с′, Дж/(м3·К)] и молярную теплоемкости [μс, Дж/(моль·К)]. Между 
собой они связаны:  

с = μс/μ; с′ = μс/22,4; с′ = с/ρ.                          (2.3) 
 Истинной теплоемкостью называется теплоемкость, когда под-
вод бесконечно малой величины тепла dq к 1 кг газа приводит к изме-
нению его температуры на бесконечно малую величину dt; с = dq/dt. 
 В технике различают тепловые процессы, протекающие при по-
стоянном объеме газа (изохорный процесс), соответственно теплоем-
кости: массовую [сv, Дж/(кг·К)], объемную [сv′, Дж/(м3·К)], молярную 
изохорную [μсv, Дж/(моль·К)]. Процессы, протекающие при постоян-
ном давлении (изобарные процессы), имеют соответствующие тепло-
емкости и  обозначаются с подстрочным индексом p:  сp, сp′ , μсp.  
 По уравнению Майера сp- сv = R; μсp -μсv =Rμ =                  
= 8314 Дж/(кмоль·К) = 2 ккал/ (кмоль·К). 

Для одноатомных газов: μсv = 12,48 кДж/(кмоль·К) =                  
= 3 ккал/ (кмоль·К); μсp = 20,8 кДж/(кмоль·К) = 5 ккал/(кмоль·К).  

Для двухатомных газов: μсv = 20,8 кДж/(кмоль·К) =                   
= 5 ккал/ (кмоль·К); μсp = 29,12 кДж/(кмоль·К) = 7 ккал/ (кмоль·К).  

Теплоемкость газовой смеси: массовая      

 ссм = 1
i n
i
=
Σ
=

 ci mi;                                     (2.4) 

объемная  

с′см =
ni

i
=
=
Σ
1

 c′i ri.                                    (2.5) 

  
2.2. Определения и математические формулы для влажного 

 воздуха и пара 
 

 Водяной пар встречается в различных состояниях. 
Водяной пар является частью газовых смесей, которые полу-

чаются при сгорании топлива в различных агрегатах. В этом слу-
чае парциальное давление мало, температура пара высокая и он 
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далек от состояния жидкости. Здесь его считают идеальным газом. 
Водяной пар считают идеальным газом и в составе атмосферного 
воздуха. Механическая смесь воздуха с водяным паром называется 
влажным воздухом, или воздушно-паровой смесью. К влажному 
воздуху  с достаточной точностью расчетов может быть отнесено 
все, касающееся смеси идеальных газов. В то же время влажный 
воздух следует особо рассматривать как разновидность газовой 
смеси, так как вода в сухом воздухе встречается в виде пара, жид-
кости или твердой фазы и в зависимости от температуры может 
выпадать из смеси. Однако эти смеси вполне  точно описываются 
известными уравнениями. По закону Дальтона общее барометри-
ческое давление влажного воздуха В составляет: В=pв+pп, где pв - 
парциальное давление сухого воздуха; pп - парциальное давление 
водяного пара.  
 Максимальное давление pп при данной температуре представля-
ет собой давление насыщенного водяного пара. Если этот пар являет-
ся сухим, то и влажный воздух, содержащий его, называется насы-
щенным. При охлаждении его будет происходить конденсация водя-
ного пара. Если при данной температуре в воздухе пар находится в 
перегретом состоянии, то влажный воздух называется ненасыщен-
ным, он способен  к дальнейшему увлажнению. Количество паров во-
ды, содержащихся в 1 м3 влажного воздуха, называется абсолютной 
влажностью. Она равна плотности пара при его парциальном давле-
нии и температуре воздуха и обозначается ρп.  
 Отношение абсолютной влажности ненасыщенного воздуха к 
абсолютной влажности насыщенного воздуха ρн называется относи-
тельной влажностью ϕ = ρп / ρн. Для  насыщенного воздуха ϕ = 1, 
для ненасыщенного ϕ<1. Парциальные давления пара в ненасыщен-
ном воздухе зависят от температуры. Поскольку при атмосферном 
давлении парциальное давление пара очень мало, его можно отнести 
к идеальным газам, которые подчиняются закону Бойля-Мариотта. 
Это позволяет для одной и той же температуры заменить ϕ = ρп/ ρн  на 
ϕ = pп/ pн, где pп  и  pн – парциальное давление пара и воздуха соответ-
ственно. Для нахождения парциального давления пара пользуются 
гигрометрами, по которым определяют точку росы.  
 Точка росы – это температура, до которой необходимо охладить 
ненасыщенный воздух при постоянном давлении, чтобы он стал на-
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сыщенным. Зная точку росы tр, можно по таблицам водяного пара оп-
ределить парциальное давление пара в воздухе как давление насыще-
ния, соответствующее tр. Плотность влажного воздуха определяют по 
сумме масс 1 м3 сухого воздуха и водяных паров, в нем содержащих-

ся. ρ  =ρп+ρв = в
в

p
R T v

ϕ+
′′

. Молекулярную массу  влажного воздуха оп-

ределяют по формуле μ = 28,95 - 10,934ϕ (pн/ В); pн и v″ при темпера-
туре t берут из таблиц для водяного пара, ϕ - по данным психрометра, 
а В - по барометру. 
 Влагосодержание – это отношение массы водяного пара к мас-
се сухого воздуха в единице объема d= mп/mв = 0,622 (ϕ·pн)/(Bϕ·pн). 
Максимальное влагосодержание при ϕ=1 d = 0,622pн/(B-pн). Так 
как давление насыщения растет при росте температуры, то мак-
симальное содержание влаги в воздухе растет с ростом темпера-
туры. 

Отношение d/dн= ψ - степень насыщения влажного воздуха. 
Газовая постоянная влажного воздуха равна 

R= 8314/μ = 8314 / (28,95 - 10,934ϕ pн/B).             (2.6) 
Объем влажного воздуха Vвл.в= RT/B, удельный объем v= Vвл.в/(1+d), 

удельная массовая теплоемкость ссм =∑ ci mi = св +d сп (для сухого 
воздуха до 100 ºС она равна 1,0048 кДж/(кг·К); для  перегретого пара 
средняя изобарная теплоемкость при атмосферном давлении и невы-
соких степенях перегрева равна 1,96 кДж/(кг·К). 
 При работе водяного пара в тепловых двигателях или в тепло-
обменных аппаратах пренебрегать межмолекулярным взаимодействи-
ем нельзя, так как за счет сжатия он приближается к состоянию жид-
кости; этот газ называется реальным и законам идеального газа не 
подчиняется.  

 
2.3. Закон Гей-Люссака для смеси идеальных газов.  

Примеры задач и варианты их решения 
 
Закон Гей-Люссака 

С учетом давления водяных паров (Н/м2) в составе газа объем 
его в сухом состоянии следует подсчитывать по формуле 

    V0 = 2,7.10-3(P-в) V / T.                          (2.7) 
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Значения в для различных температур приводятся в табл. 2.1. 
 

Таблица 2.1 
Давление в насыщенного водяного пара (Н/м2)  

при различных температурах 
 

t, оС Р, Н/м2 t, оС Р, Н/м2 t, оС Р, Н/м2

-60 1,333 10 1225 30 4250 
-50 5,332 11 1306 31 4460 
-40 16,00 12 1400 32 4720 
-30 40,00 13 1470 33 5000 
-20 120 14 1600 34 5270 
-10 254 15 1710 36 5900 
-9 274 16 1816 38 6670 
-8 307 17 1940 40 7330 
-7 334 18 2070 42 8150 
-6 360 19 2100 44 9060 
-5 400 20 2340 46 10000 
-4 440 21 2430 48 11100 
-3 480 22 2640 50 12300 
-2 520 23 2830 60 19900 
-1 560 24 2990 70 31400 
0 615 25 3180 80 47200 
2 706 26 3380 90 70100 
4 814 27 3580 100 101300 
6 935 28 3800  8 1065 29 4020 

 
Пример 2.1. При давлении 105 кН/м2 и температуре 40 °С                 

(Т=313 К) влажный газ занимает объем 10 м3. Вычислить объем  
влажного и сухого газа при нормальных условиях (101,3 кН/м3; 0 °С). 

Решение. Объем влажного газа по уравнению  
V0=10· 2,7·10-3 ·105·103/313 = 9,05 м3. 

Объем того же количества газа в сухом состоянии по уравне-
нию  

V0=10· 2,7·10-3 (105 - 7,3)103/313 = 8,43 м3, 
где 7,3·103 – давление (Н/м2) водяных паров в газе при 40 °С, найден-
ное по табл. 2.1. 
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Объем газа V0 возможно определять с применением номограм-
мы 1 (см. рисунок). Для этого на шкале V  найдем значение заданного 
объема V (например V = 10 м3), а на шкале t – значение температуры    
в градусах Цельсия, например t = 27 °С. Соединяем эти точки прямой.  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
Номограмма 1 

  Р кН/м2  Т, ºК   t, ºС 
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Затем через точку пересечения этой прямой со шкалой х (точка х1) 
и через точку на шкале давлений Р (например Р = 200) проводим пря-
мую. На шкале  V0 отложилось деление 18. Таким образом, объем газа 
при нормальных условиях равен 18 м3. 

На шкале V нанесены деления от 1 до 20. Если в задании V будет 
больше 20 (например 45 м3), то на этой шкале надо брать деление в 10 
раз меньше заданного (т.е. вместо 45 брать 4,5) и находить значение 
V0, как указано выше. Затем найденное значение V0 надо увеличить в 
10 раз, что и будет соответствовать заданному V. При значениях же         
V = 1 необходимо поступать наоборот, т.е. увеличить в 10 раз, а най-
денное V0 уменьшить в 10 раз. 
 

Задание 2.1. Вычислить объем газа с учетом давления водяных 
паров в составе газов: а) при нормальных условиях; б) при давлении 
Р2 и температуре t2, если имеется V1, P1, t1 газа. Варианты задания 
представлены в табл. 2.2. 

 

Таблица 2.2 
Варианты задания  2.1 

 

Вариант P1, кПа V1, м3 t1, ºC t2, ºC P2, кПа 
1 400 40 8 48 300 
2 600 50 9 56 200 
3 700 60 10 58 400 
4 800 70 12 60 600 
5 900 80 14 62 700 
6 400 90 16 64 800 
7 500 70 18 68 900 
8 300 80 20 72 400 
9 200 90 22 74 500 

10 400 100 24 76 300 
11 600 120 26 78 200 
12 700 140 28 92 400 
13 800 150 30 8 600 
14 900 70 32 9 700 
15 400 80 34 10 800 
16 500 90 36 12 900 
17 400 100 38 14 400 
18 500 120 40 16 500 
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Окончание  табл.2.2
Вариант P1, кПа V1, м3 t1, 0C t2, 0C P2, кПа 

19 300 70 42 18 400 
20 200 80 44 20 500 
21 400 90 46 22 900 
22 600 100 48 24 400 
23 700 120 56 26 500 
24 800 140 58 28 300 
25 900 150 60 30 200 
26 400 70 62 9 600 
27 500 80 64 10 600 
28 300 90 68 12 700 
29 200 100 72 14 800 
30 400 70 74 16 900 
31 300 65 40 20 350 
32 600 80 76 18 400 
33 700 90 78 20 500 
34 800 70 92 22 400 
35 400 120 14 56 900 
36 600 140 16 58 400 
37 700 150 18 60 500 
38 800 70 20 62 300 
38 900 80 22 64 200 
40 400 90 24 68 600 

 

Задание 2.2. В газгольдере при давлении Р, кН/м2, и температу-
ре t, °С (Т=К) влажный газ занимает объемы V, м3. Вычислить анали-
тически и по номограмме объемы влажного и сухого воздуха при 
нормальных условиях (Р = 101,3 кН/м3; t = 0 °С). Варианты задания 
представлены в табл. 2.3. 

Таблица 2.3 
Варианты задания 2.2 

 

Вариант Р, кН/м2 t, °С V, м3 
1 90 20 100 
2 100 30 150 
3 110 40 200 
4 120 50 250 
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Окончание табл.2.3
Вариант Р, кН/м2 t, °С V, м3 

5 130 60 300 
6 140 20 350 
7 150 30 400 
8 160 40 450 
9 170 50 500 

10 180 60 550 
11 200 20 600 
12 210 30 650 
13 220 40 700 
14 240 50 750 
15 260 60 800 
16 280 20 900 
17 300 30 1000 
18 320 40 1200 
19 340 50 1400 
20 360 60 100 
21 100 20 150 
22 110 30 200 
23 120 40 250 
24 130 50 300 
25 160 60 350 
26 170 20 400 
27 180 30 450 
28 200 40 500 
29 210 50 550 
30 200 60 600 
31 210 20 650 
32 220 30 700 
33 240 40 750 
34 260 50 800 
35 170 30 300 
36 180 40 350 
37 200 50 400 
38 210 60 450 
39 200 20 500 
40 210 30 550 
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2.4. Закон Дальтона. Газовые смеси. Примеры задач и варианты 
их решения  

 
Если имеется смесь газов, составные части которой друг с дру-

гом химически не взаимодействуют, то по закону Дальтона общее 
давление ее (Р) равно сумме парциальных давлений (Р1, Р2, Р3) 
отдельных составных частей 

Р= Р1 +  Р2 + Р3+... .                               (2.8) 
На основании этой зависимости, а также из закона Бойля по-

лучаем следующее равенство:    
      рi=  vi Р,                                         (2.9) 

где рi – парциальное давление отдельного газа, входящего в состав га-
зовой смеси; vi – парциальный объем этого газа в единице объема га-
зовой смеси; Р – общее давление газовой смеси. Из закона Дальтона 
вытекает очень важное следствие, к которому часто прибегают в 
расчетной практике: если известен объемный (или мольный) состав 
смеси газов, то все физические константы ее (молекулярная плот-
ность, удельный объем, теплоемкость и т. д.) подчиняются правилу ад-
дитивности, т. е. их можно вычислить по правилу смешения. (Этому 
правилу газовые смеси не подчиняются в том случае, если смешение 
их сопровождается изменением объема). Допустим, что k1 k2  k3...– 
константы составных частей газовой смеси, a v1, v2, v3... – мольные 
(или объемные) доли этих частей в смеси v1, v2, v3... и т. д. Тогда общая 
константа К смеси определится  

К= k1v1  + k2 v2 +k3v.                              (2.10) 
Пользуясь законом Дальтона и уравнением Менделеева – Кла-

пейрона, можно подсчитать концентрации отдельных компонентов га-
зовой смеси (кмоль/м3), зная их процентное содержание. Если общее 
давление газовой смеси равно Р, а количество какого-либо компонен-
та А в ней равно ао % (объемных, или, что то же самое, мольных), то 
парциальное давление этого компонента составит 

рА=Pa0 /100.                                      (2.11) 
Отсюда получим            

   рАV=nRT,                                       (2.12) 
где рА — парциальное давление компонента А в смеси   

Pa0 /100.                                         (2.13) 
V – общий объем газовой смеси, который в данном случае прини-

маем равным единице, так как мы выводим расчетную формулу для 1 м3 
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газа; п – число молей компонента А в общем объеме смеси (в данном 
случае в 1 м3); R – газовая постоянная, равная 8314,4 Дж/(кмоль·град);  
Т – абсолютная температура газа. 

Подставляя указанные величины в уравнение (2.12), найдем зна-
чение п, т. е. количество компонента А (кмоль) на 1 м3 смеси в зави-
симости от процентного содержания его, температуры и общего дав-
ления Р (Н/м2) смеси:                          

 n=V Pa0 /100RT.                                 (2.14) 
Подставляя в это выражение величины V = l и R= 8314,4, получим 

n= Pa0 /831,44T, моль/м3                         (2.15) 
или        

m=  Pa0M / 831,44·103 T, кг /м3.                    (2.16) 
 

Пример 2.2. Газовая смесь состава 30 % СО, 60 % N2 и 10 % Н2 

находится под давлением 5,0 МН/м2. Найти парциальные давления 
каждой составной части смеси. 
Решение. Пользуясь уравнением (2.9), получим: 
pCО= 5,0 · 0,30 = 1,5 МН/м2, 
pN2= 5,0 · 0,60 = 3,0 МН/м2, 
pH2= 5,0 · 0,10 = 0,5 МН/м2. 
 

Пример 2.3. Подсчитать плотность ρ и приведенную молеку-
лярную массу М воздуха,  если состав его (по объему): 21 % О2, 78 % N2 
и 1 % Аг, а плотность кислорода 1,429, азота 1,251, аргона 1,781 кг/м3. 
Решение. По уравнению (2.10) имеем 
Ρ = 0,21·1,429 + 0,78·1,251 + 0,01·1,785 = 1,293 кг /м3. 

Определяем Мвозд: 
Мвозд= 0,21·32,0 + 0,78·28,0 + 0,01·39,9 = 28,96. 
 

Пример 2.4. Газ содержит (по массе) 82 % N2 , 8 % SO2 и 10 % O2; 
удельная теплоемкость с N2 = 1,045, с SO2 = 0,628, с O2 = 0,920 Дж/кг. 

Так как удельная теплоемкость относится к весовым едини-
цам, то состав смеси при подсчетах необходимо выражать в весо-
вых процентах. 
Решение. Теплоемкость газа указанного состава равна 

С = 0,82·1,045 + 0,08·0,628 + 0,10·0,920 = 1,00 Дж/кг. 
 

Пример 2.5. Водород при t = 127 °С (Т = 400 К) находится  под 
давлением 82,4·103 Н/м2. Определить его содержание (кмоль/м3). 
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Решение. По уравнению (2.14) имеем (аа = 100 %) n = 100·82,4·103 /                 
/ 831,44·103·400 = 0,024 кмоль или (килограмм-молекулярная масса 
водорода 2 кг/кмоль) 
п' = 0,0248 (кмоль) · 2 (кг/ кмоль) = 0,0496 кг. 

 
Задание 2.3. Газовая смесь состава g СО2 мас. ч.;  g СН4 мас. ч. и  

g N2 мас. ч. находится под давлением P, кН/м2. Найти парциальные 
давления каждой составной части смеси. Варианты задания пред-
ставлены в табл. 2.4. 

Таблица 2.4 
Варианты задания 2.3 

 

Вариант Р, кН/м2 g, СО2, мас. ч. g, СН4, мас. ч. g, N2, мас. ч.
1 100 1000 20 150 
2 110 1200 30 200 
3 120 1400 40 250 
4 130 100 50 300 
5 160 150 60 350 
6 170 200 20 400 
7 180 250 30 450 
8 200 300 40 500 
9 210 350 50 550 

10 200 400 60 600 
11 210 450 20 650 
12 220 500 30 700 
13 240 150 40 750 
14 260 200 50 800 
15 180 250 60 550 
16 200 300 20 600 
17 210 350 30 650 
18 220 400 40 700 
19 240 450 50 750 
20 260 500 60 800 
21 280 550 20 900 
22 300 600 30 1000 
23 320 650 40 1200 
24 340 700 50 1400 
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Окончание табл. 2.4
Вариант Р, кН/м2 g СО2, мас. ч. g СН4, мас. ч. g N2, мас. ч.

25 360 750 60 100 
26 100 800 20 150 
27 110 550 30 200 
28 120 600 40 250 
29 130 650 60 300 
30 140 700 20 350 
31 150 750 30 400 
32 160 800 40 450 
33 170 900 50 500 
34 180 1000 60 550 
35 320 600 50 150 
36 340 650 60 200 
37 360 700 20 250 
38 100 750 30 300 
39 110 800 40 350 
40 120 550 60 400 

 

Задание 2.4. Подсчитать плотность ρ и приведенную молеку-
лярную массу М газовой смеси, представленной в табл. 2.4 при темпе-
ратуре 30 оС. 

Задание 2.5. Подсчитать удельную теплоемкость  газовой смеси, 
представленной в табл. 2.4. (Так как удельная теплоемкость отно-
сится к массовым единицам, то состав смеси при подсчетах необхо-
димо выражать в массовых процентах). 

Задание 2.6. Газ при температуре  Т, оС находится под давлени-
ем Р, кН/м2. Определить его содержание (кмоль/м3). Варианты зада-
ния представлены в табл. 2.5. 

Таблица 2.5 
Варианты задания 2.6 

 

Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С 
1 Аммиак 100 30 
2 Метан  110 40 
3 Этан  120 50 
4 Пропан 130 60 
5 Гелий 160 20 
6 Монооксид углерода 170 30 
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Окончание табл. 2.5
Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С 

7 Диоксид углерода 180 40 
8 Метан  200 50 
9 Этан  210 60 

10 Пропан 200 20 
11 Гелий 210 30 
12 Диоксид углерода 220 40 
13 Метан  240 60 
14 Этан  260 20 
15 Пропан 180 30 
16 Гелий 200 40 
17 Бутан 210 50 
18 Водород 220 60 
19 Кислород 240 20 
20 Монооксид углерода 260 30 
21 Метан  280 40 
22 Этан  300 50 
23 Пропан 320 60 
24 Водород 340 20 
25 Кислород 360 30 
26 Азот 100 40 
27 Аммиак 110 50 
28 Диоксид углерода 120 60 
29 Метан  130 20 
30 Этан  140 30 
31 Пропан 150 40 
32 Водород 160 50 
33 Кислород 170 60 
34 Азот 180 20 
35 Гелий 260 60 
36 Бутан 280 20 
37 Водород 300 30 
38 Кислород 320 40 
39 Монооксид углерода 340 50 
40 Метан  360 60 
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Вопросы для самопроверки и рейтинг-контроля  
 

1. Закон Дальтона.   
2. Смесь идеальных газов, определение объёмной доли.   
3. Закон Бойля-Мариотта для смеси газов. Определение молярных 
долей.   
4. Определение плотности, молекулярной массы, газовой постоянной 
смеси идеальных газов.   
5. Понятие удельной теплоемкости.  
6. Массовая, объемная, мольная теплоемкости, связь между ними.   
7. Истинная теплоемкость.  
8. Понятие изобарного и изохорного тепловых процессов, теплоем-
кость газов при этих процессах, их обозначение.   
9. Уравнение Мейера для определения  взаимосвязи и численных 
значений теплоёмкости изобарного и изохорного тепловых процес-
сов для одно- и двухатомных газов, смеси газов.   

10. Влажный воздух. Закон Дальтона для влажного воздуха.   
11. Понятие насыщенного, ненасыщенного водяного пара; насыщен-
ного, ненасыщенного воздуха, абсолютная  влажность. 
12. Относительная влажность воздуха. Закон Бойля-Мариотта для 
влажного воздуха.   
13. Точка росы, определение.  
14. Плотность и молекулярная масса влажного воздуха. 
15. Влагосодержание влажного воздуха и его определение. 
16. Определение степени насыщения влажного воздуха, газовой по-
стоянной, объема, удельного объема и удельной массовой теплоемко-
сти, ее значение для сухого воздуха и перегретого пара. 
17. В каких случаях водяной пар называется реальным газом? 
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Глава 3. СМЕСИ РЕАЛЬНЫХ ГАЗОВ 
 

3.1. Уравнение состояния реальных газов 
 

Чем больше плотность газа, т. е. чем меньше расстояние между 
его частицами, тем больше такой газ отклоняется от идеального со-
стояния. Действительно, с увеличением плотности газа начинают 
увеличиваться не только силы взаимодействия между его частицами, 
но также и относительный объем их по сравнению с общим объемом 
газа. Это обстоятельство вызывает необходимость внести соответст-
вующие поправки в уравнение  для идеальных газов: внешнее изме-
ряемое давление Р газа должно быть увеличено за счет сил взаимного 
притяжения его частиц, а объем V – уменьшен на величину объема, 
занимаемого массой частиц.  

Силы взаимного притяжения частиц, называемые Ван-дер-
Ваальсовыми силами, могут рассматриваться как внутреннее давле-
ние газа, и величина их в первом приближении обратно пропорцио-
нальна квадрату объема, занимаемого газом. Таким образом, реальное 
состояние газа можно выразить следующими уравнениями Ван-дер-
Ваальса для 1 моля: (P+a/V2)(V - b) = RT, откуда   

P= [RT/(V-b)] – a/V2,                                 (3.1) 

 
для п молей      

Pn= n {[RT/(V-nb)] – na/V2},                          (3.2) 

 
где а и b – константы, зависящие от природы газа. 

Значения констант а и b для некоторых газов приведены в табл. 3.1. 
 

Таблица 3.1 
Значения констант для некоторых газов 

 

Газ Константы уравнения Ван-дер-Ваальса 
а, Дж·м3/кмоль b, м3/кмоль  

Азот 0,1363 0,0335 
Аммиак 0,423 0,0373 
Аргон 0,137 0,0375 
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Окончание табл. 3.1

Газ Константы уравнения Ван-дер-Ваальса 
а, Дж·м3/кмоль b, м3/кмоль 

Ацетилен 0,437 0,0512 
Воздух 0,135 0,0366 
Водород 0,0248 0,0219 
Водяные пары 0,555 0,0326 
Гелий 0,00345 0,0237 
Кислород 0,138 0,0318 
Метан 0,228 0,0428 
Монооксид углерода, СО 0,148 0,0394 
Диоксид углерода, СО2  0,365 0,0427 
Этилен 0,455 0,0572 

 

  Применяя уравнение (3.2) к состояниям газа при T1 и Т2, получим 
{V2

2(P1V1
2 + n2a) (V1 - nb)}/ {V1

2(P2V2
2 + n2a) (V2 - nb)} = T1/T2,   (3.3) 

где P1,V1 и T1 – начальное состояние газа; P2, V2 и Т2 – конечное его 
состояние. 

В связи с тем что уравнения (3.1, 3.2, 3.3) сравнительно гро-
моздки, в расчетной практике для реальных газов обычно пользуются 
уравнением Клапейрона – Менделеева, вводя в него коэффициент 
сжимаемости β, который определяется уравнением 

β = - (1/V)(dV/dT),  Н·м = Дж,                       (3.4)
 
 

или в упрощенном виде 
β΄ = PV/RT.                                       (3.5) 

Коэффициент сжимаемости определяется опытным путем и для 
расчетов берется из таблиц. В табл. 3.2 даны значения коэффициента 
сжимаемости газов в зависимости от величины приведенного давления 
π и приведенной температуры τ, которые определяются уравнениями 

π = P/Pкр; τ = Т/Ткр.                                  (3.6) 
Таблица 3.2 

Зависимость коэффициента сжимаемости β΄ = PV/RT газов  
от приведенного давления π и приведенной температуры τ 

 

Приведенная 
температура, τ 

Приведенное давление π 
10 15 20 25 30 35 40 

1,0 1,22 1,78 2,24 2,80 - - - 
1,1 1,21 1,70 2,04 2,67 - - - 
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Окончание табл. 3.2
Приведенная 
температура, τ 

Приведенное давление π 
10 15 20 25 30 35 40 

1,2 1,20 1,65 2,04 2,52 - - - 
1,3 1,20 1,59 1,98 2,38 - - - 
1,4 1,20 1,56 1,92 2,30 - - - 
1,6 1,20 1,51 1,81 2,13 2,44  2,76 3,01 
1,8 1,20 1,48 1,74 2,61 2,29 2,56 2,80 
2,0 1,20 1,44 1,68 1,94 2,17 2,40 2,64 
2,5 1,20 1,40 1,58 1,78 1,97 2,16 2,32 
3,0 1,20 1,36 1,52 1,68 1,84 2,00 2,14 
3,5 1,20 1,34 1,48 1,60 1,74 1,88 2,00 
4,0 1,20 1,32 1,43 1,54 1,66 1,78 1,88 
5,0 1,20 1,30 1,39 1,47 1,57 1,66 1,74 
6,0 1,16 1,24 1,34 1,40 1,50 1,58 1,66 
7,0 1,14 1,20 1,29 1,36 1,43 1,50 1,57 
8,0 1,13 1,18 1,26 1,32 1,37 1,44 1,50 
9,0 1,12 1,16 1,22 1,28 1,34 1,39 1,44 
10,0 1,10 1,15 1,20 1,25 1,30 1,35 1,40 
15,0 1,07 1,10 1,15 1,19 1,22 1,26 1,30 
20,0 1,06 1,08 1,11 1,14 1,17 1,20 1,22 

 
3.2. Примеры задач и варианты их решения 

 
Пример 3.1. Подсчитать давление при 100 °С 1 моля оксида се-

ры, заключенного в сосуд на 10 л. 
Решение. Подсчитаем давление SO2 в баллоне, пользуясь уравнением 
для идеальных газов 

P=nRT/V.                                         (3.7) 
Подставляя сюда n = 1,0; R = 8,3144 Дж/(моль·град); Т= (273 + 100) =    

= 373 К и V = 0,01 м3, получим P = (1·8,3144·373) / 0,01 = 310,1 кН/м2. 
Подставляя в уравнение (3.1) для реальных газов числовые зна-

чения, получим 
P΄ =(8,3144·373)/(0,01- 0,0565·10-3) = 311,9 кН/м2. 

 
Пример 3.2. В сосуде вместимостью 5 л находятся 208,2 г аце-

тилена при 727 °С. Подсчитать давление ацетилена в сосуде. 
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Решение. Из  условий следует n = m/M = 208,2 / 26,0 = 8,0 моль, 
Т = (273 + 727) = 1000 К;   а = 0,437·10 -3 Дж·м3/моль2, 
R =8,3144 Дж/(моль·град);   b = 0,0512·10 -3 м3/моль. 

Значение а и b в табл. 3.1 даны на 1 кмоль газа. Мы в данном 
примере подсчет ведем на массу газа, выраженную в молях (1 моль). 
Табличные значения а и b представлены для 1 моля. 

Подставляя эти данные в уравнение (3.2), получим: 
Pn= n {[RT/(V-nb)] – na/V2}= 8,0{(8,3144·1000)/[5 – (8,0· 0,0512)·10-3]}–    
–(8,0·0,437·10-3/0,0052) =14,489·106 Н/м2=14,489 МН/м2=14,489 МПа. 

Вычисляем давление Р' по уравнению для идеальных газов: 
P΄=nRT/V= 8,0·8,3144·1000/ 0,005 = 13,303 МПа. 

Это отличается от вычисленного выше значения Р на (14,489 –    
–13,303) 100/ 14,489 = 8,2 %. 

Подсчитаем то же самое, пользуясь коэффициентом сжимае-
мости. Критическая температура ацетилена t = 36 °С (309 К), критиче-
ское давление 6,2 МПа. Отсюда приведенные температура и давление 

τ = 1000/309 =3,236;        π = 13,303/6,2= 2,146. 
По табл. 3.2 интерполяцией (для Т) и экстраполяцией (для 1 л) 

находим коэффициент сжимаемости, β равный примерно 1,09 – 1,08. 
Отсюда имеем 

P= 1,085·13,303 = 14,434 МПа. 
Это практически совпадает с вычисленным значением давления 

по уравнению Ван-дер-Ваальса. 
Уравнение Ван-дер-Ваальса дает достаточно точные результаты 

для всех газов даже в области их критических температур и давлений. 
Однако при высоких давлениях, когда плотность газа велика или когда 
газ находится вблизи точки сжижения, это уравнение дает значитель-
ные отклонения от действительного поведения газа. Отклонения объ-
ясняются тем, что при большой плотности газа на его давление оказы-
вают влияние не только силы взаимного притяжения, но также и силы 
взаимного отталкивания частиц, обусловленные внешними электрон-
ными оболочками этих частиц. Кроме того, здесь на реальное поведе-
ние газа в значительной мере также оказывают влияние неупругие 
столкновения его частиц и другие факторы. В связи с этим, кроме 
уравнения Ван-дер-Ваальса, был предложен ряд других, более слож-
ных уравнений для реального состояния газов, на которых останавли-
ваться не будем, так как они для практики технологических расчетов 
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интереса не представляют. Уравнением Ван-дер-Ваальса в производст-
венных расчетах также пользуются довольно редко, наиболее удобны-
ми и более точными для этого являются энтропийные диаграммы. 

Пример 3.3. Газгольдер вместимостью 2000 м3 наполнен азотом; 
давление в газгольдере 125 кН/м2, температура 22 °С. Привести объем 
азота к нормальным условиям и вычислить массу азота. 
Решение. Так как запорной жидкостью в газгольдере служит вода, то 
азот здесь насыщен водяными парами. Поэтому подсчет значения V0 
производим по уравнению (2.7). Давление водяных паров при 22 °С 
равно 2,64 кН'м2 (см. табл. 2.1). Таким образом, 

    V0 = 2,7·10-3(P-в) V / T  =  2,7.10-3·2000(125-2,64)103 / 295=2240 м3. 
Подсчитаем массу азота в газгольдере. 

Первый метод. Так как плотность азота 1,252 кг/м3, то масса азота в 
газгольдере 

m = 2240·1,252 = 2800 кг. 
Второй метод. Мольный объем азота 22,4 м3. Следовательно, 2240 м3 
его составят  n = 2240/22,4 = 100,0 кмоль, или 

  m = 100,0 · 28 = 2800 кг. 
Третий метод. Расчет ведем по уравнению Клапейрона – Менделеева. 
Выражая в уравнении (2.7) давление (кН/м2), R в кДж/(кг·град) и вво-
дя в уравнение поправку на давление паров воды, получим: 

m= [28(125- 2,64) 2000]/ 8,3144 · 295 = 2800 кг. 
 

Задание 3.1. Газгольдер объемом V м3 наполнен газом; давление 
в газгольдере Р, кН/м2, температура t,°С. Привести объем газа к нор-
мальным условиям и вычислить массу газа тремя методами. Вариан-
ты задания представлены в табл. 3.3. 
 

Таблица 3.3 
Варианты задания 3.1 

 

Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С V,  м3 
1 Азот 100 20 150 
2 Аммиак 110 30 200 
3 Аргон 120 40 250 
4 Ацетилен 130 50 300 
5 Воздух 160 60 350 
6 Водород 170 20 400 
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Окончание табл. 3.3
Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С V, м3 

7 Водяные пары 180 30 450 
8 Гелий 200 40 500 
9 Кислород 210 50 550 

10 Метан 200 60 600 
11 Монооксид углерода, СО 210 20 650 
12 Диоксид углерода, СО2  220 30 700 
13 Этилен 240 40 750 
14 Аргон 260 50 800 
15 Ацетилен 180 60 550 
16 Воздух 200 20 600 
17 Водород 210 30 650 
18 Водяные пары 220 40 700 
19 Гелий 240 50 750 
20 Кислород 260 60 800 
21 Метан 280 20 900 
22 Монооксид углерода, СО 300 30 1000 
23 Диоксид углерода, СО2  320 40 1200 
24 Этилен 340 50 1400 
25 Водяные пары 360 60 100 
26 Гелий 100 20 150 
27 Кислород 110 30 200 
28 Метан 120 40 250 
29 Монооксид углерода, СО 130 60 300 
30 Диоксид углерода, СО2  140 20 350 
31 Этилен 150 30 400 
32 Аргон 160 40 450 
33 Водород 170 50 500 
34 Водяные пары 180 60 550 
35 Гелий 160 30 200 
36 Кислород 170 20 250 
37 Метан 180 30 300 
38 Гелий 200 40 350 
39 Кислород 210 50 400 
40 Метан 140 60 450 
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Пример 3.4. Определить плотность водяного газа при давлении 
0,25 МПа (МН/м2) и 427 °С, если состав его: 50 % Н2, 38 % СО, 6 % N2, 
0,2 % О2, 5 % СО2 и 0,8 % СН4. 
Решение. В соответствии с законом Дальтона находим приведенную 
молекулярную массу М водяного газа (мол. масса Н2 2,0; СО 28,0;         
N2 28,0; СО2 44,0; О2 32,0; СН4 16,0): 

M = 2,0·0,5+28·0,38+28·0,06+32·0,002+44·0,005+16·0,008 = 15,71. 
Плотность газа указанного состава определится по уравнению  
ρ= 0,12·10-3MP/T= 0,12·10-3·15,71·0,25·106 / 700 = 0,675 кг/м3. 
 
Задание 3.2. Определить плотность смеси газов при Р, МПа, 

(МН/м2), и температуре t, °С, если состав его представлен в табл. 3.4. 
 

Таблица 3.4 
Варианты задания 3.2 

 

Вариант 
Смесь газов, мас. ч. 

Р, кН/м2 t, °С
Ar He N2 CO CH4 O2 

1 20 40 12 14 16 0,4 100 20 
2 18 42 10 16 18 0,2 110 30 
3 22 44 8 18 20 0,3 120 40 
4 24 48 6 20 24 0,5 130 50 
5 26 12 4 24 12 0,6 160 60 
6 16 16 12 12 14 0,4 170 20 
7 20 18 10 14 16 0,2 180 30 
8 18 20 8 16 18 0,3 200 40 
9 22 26 6 18 16 0,5 210 50 

10 24 28 4 20 18 0,6 200 60 
11 26 24 12 24 20 0,2 210 20 
12 16 40 10 12 24 0,3 220 30 
13 20 42 8 14 12 0,5 240 40 
14 18 44 6 16 14 0,6 260 50 
15 22 48 4 18 16 0,4 180 60 
16 24 12 12 20 18 0,2 200 20 
17 26 16 10 24 20 0,3 210 30 
18 16 18 8 12 24 0,5 220 40 
19 20 20 6 14 16 0,6 240 50 
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Окончание табл. 3.4

Вариант 
Смесь газов, мас. ч. 

Р, кН/м2 t, °С
Ar He N2 CO CH4 O2 

20 18 26 4 16 18 0,2 260 60 
21 22 28 12 18 20 0,3 280 20 
22 24 24 10 20 24 0,5 300 30 
23 26 40 8 24 12 0,6 320 40 
24 16 42 6 12 14 0,4 340 50 
25 22 44 4 16 16 0,2 360 60 
26 24 48 8 18 18 0,3 100 20 
27 26 12 6 20 16 0,5 110 30 
28 16 16 4 24 18 0,6 120 40 
29 20 18 12 12 20 0,2 130 60 
30 18 20 10 14 24 0,3 140 20 
31 22 26 8 16 12 0,5 150 30 
32 24 28 6 18 14 0,6 160 40 
33 26 24 4 20 16 0,4 170 50 
34 16 48 8 24 18 0,2 180 60 
35 20 12 6 16 20 0,3 160 30 
36 18 16 4 18 20 0,5 170 20 
37 26 18 12 20 24 0,6 180 30 
38 16 20 10 24 12 0,2 200 40 
39 20 48 8 12 14 0,3 210 50 
40 18 12 6 14 16 0,5 140 60 

 
Пример 3.5. Какой объем сухого воздуха потребуется для испа-

рения 900 г воды при 5 °С, если давление насыщенного водяного пара 
при этой температуре равно 870 Н/м2? 
Решение. Подставляя числовые данные в уравнение V =mRμ T/MP, по-
лучим 

V = (0,9·8314,4·278) / (18,0·870) = 133 м3. 
 

Пример 3.6. При 27 °С (300 K) относительная влажность возду-
ха составляет 51,5 %. Парциальное давление водяных паров (опреде-
ляется при 100%-ной влажности) при этой температуре 3,58 кН/м2 
(3580 Н/м2). Определить массу водяных паров, содержащихся в 1 м3 
воздуха при этой температуре. 
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Решение. Парциальное давление водяных паров в воздухе при отно-
сительной их влажности 51,5 % (0,515) составит рН2О= 0,515·3580 =      
= 1840 Н/м2. 

Следовательно, масса их в 1 м3 воздуха равна mH2O= 18·1840·1 /      
/ 8314,4·300= 0,0132 кг (13,2 г). 
 

Пример 3.7. В сосуде объемом 2,0 дм3 находятся 5,23 г азота и 
7,10 г водорода. Какое давление будет в сосуде при 25 °С?  
Решение. В сосуде находятся 

5,23/28,0= 0,187 моля N2  и 7,10/2,0 = 3,550 моля Н2, 
всего 187 + 3,550 = 3,737 моля газовой смеси, которая занимает объем 
2,0 дм3 (0,002 м3). Давление смеси водорода и азота при 25 °С (Т = 298 К) 
определится по уравнению  

3,737·8,3144·298/ 0,002 = 4,63·106 Н/м2 = 4,63 МН/м2= 4,63 МПа. 
 

Задание 3.3. В сосуд объемом 30,0 дм3 под вакуумом ввели 8 кг 
смеси газов при температуре t, °С, представленных в табл. 3.5. Под-
считать, какое давление окажется в сосуде. 

 

Таблица 3.5 
Варианты задания 3.3 

 

Вариант 
Смесь газов, мас. ч. 

t, °С 
Ar He N2 CO CH4 O2 

1 20 40 12 14 16 0,4 20 
2 18 42 10 16 18 0,2 30 
3 22 44 8 18 20 0,3 40 
4 24 48 6 20 24 0,5 50 
5 26 12 4 24 12 0,6 60 
6 16 16 12 12 14 0,4 20 
7 20 18 10 14 16 0,2 30 
8 18 20 8 16 18 0,3 40 
9 22 26 6 18 16 0,5 50 

10 24 28 4 20 18 0,6 60 
11 26 24 12 24 20 0,2 20 
12 16 40 10 12 24 0,3 30 
13 20 42 8 14 12 0,5 40 
14 18 44 6 16 14 0,6 50 
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Окончание табл. 3.5

Вариант 
Смесь газов, мас. ч. 

t, °С 
Ar He N2 CO CH4 O2 

15 22 48 4 18 16 0,4 60 
16 24 12 12 20 18 0,2 20 
17 26 16 10 24 20 0,3 30 
18 16 18 8 12 24 0,5 40 
19 20 20 6 14 16 0,6 50 
20 18 26 4 16 18 0,2 60 
21 22 28 12 18 20 0,3 20 
22 24 24 10 20 24 0,5 30 
23 26 40 8 24 12 0,6 40 
24 16 42 6 12 14 0,4 50 
25 22 44 4 16 16 0,2 60 
26 24 48 8 18 18 0,3 20 
27 26 12 6 20 16 0,5 30 
28 16 16 4 24 18 0,6 40 
29 20 18 12 12 20 0,2 60 
30 18 20 10 14 24 0,3 20 
31 22 26 8 16 12 0,5 30 
32 24 28 6 18 14 0,6 40 
33 26 24 4 20 16 0,4 50 
34 16 48 8 24 18 0,2 60 
35 20 12 6 16 20 0,3 30 
36 18 16 4 18 20 0,5 20 
37 26 18 12 20 24 0,6 30 
38 16 20 10 24 12 0,2 40 
39 20 48 8 12 14 0,3 50 
40 18 12 6 14 16 0,5 60 

 
Пример 3.8. В сосуд объемом 6,0 дм3 под вакуумом ввели по 1 г 

воды и гексана, которые нагреты до 250 °С. Подсчитать, какое давле-
ние окажется в сосуде. 
Решение. Общее давление Р в сосуде составится из парциальных давле-
ний воды рН2О и гексана рС6Н14. Парциальные давления паров воды (мол. 
масса=18,0) и гексана (мол. масса = 76,0) определятся по уравнению 

рН2О=nН2ОRT/V;     р С6Н14=n С6Н14RT/V. 
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Отсюда общее давление в сосуде 
P= nН2ОRT/V + n С6Н14RT/V=(mН2О/VН2О+ m С6Н14/V С6Н14) RT/V. 
После подстановки в это уравнение числовых данных получаем  

P= 50800 Н/м2 = 50800 Па. 
 

Задание 3.4. В сосуд объемом 30,0 дм3 под вакуумом ввели 8 кг 
смеси газов и воду при температуре t, °С, представленных в табл. 3.6. 
Подсчитать, какое давление окажется в сосуде. (При решении задачи 
сначала массовые доли необходимо перевести в массовые проценты, 
затем определить массу каждого газа в сосуде и далее расчет вести по 
примеру). 

Таблица 3.6 
Варианты задания 3.4 

 

Вариант 
Смесь газов, мас. ч. 

t, °С 
Ar He N2 CO CH4 Н2O 

1 20 40 12 14 16 1,4 20 
2 18 42 10 16 18 2,2 30 
3 22 44 8 18 20 1,3 40 
4 24 48 6 20 24 1,5 50 
5 26 12 4 24 12 0,6 60 
6 16 16 12 12 14 1,4 20 
7 20 18 10 14 16 1,2 30 
8 18 20 8 16 18 1,3 40 
9 22 26 6 18 16 1,5 50 

10 24 28 4 20 18 1,6 60 
11 26 24 12 24 20 1,2 20 
12 16 40 10 12 24 1,3 30 
13 20 42 8 14 12 0,5 40 
14 18 44 6 16 14 0,6 50 
15 22 48 4 18 16 1,4 60 
16 24 12 12 20 18 1,2 20 
17 26 16 10 24 20 1,3 30 
18 16 18 8 12 24 1,5 40 
19 20 20 6 14 16 1,6 50 
20 18 26 4 16 18 2,2 60 
21 22 28 12 18 20 2,3 20 
22 24 24 10 20 24 2,5 30 
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Окончание табл. 3.6

Вариант 
Смесь газов, мас. ч. 

t, °С 
Ar He N2 CO CH4 Н2O 

23 26 40 8 24 12 0,6 40 
24 16 42 6 12 14 2,4 50 
25 22 44 4 16 16 1,2 60 
26 24 48 8 18 18 2,3 20 
27 26 12 6 20 16 1,5 30 
28 16 16 4 24 18 3,6 40 
29 20 18 12 12 20 2,2 60 
30 18 20 10 14 24 1,3 20 
31 22 26 8 16 12 2,5 30 
32 24 28 6 18 14 1,6 40 
33 26 24 4 20 16 1,4 50 
34 16 48 8 24 18 3,2 60 
35 20 12 6 16 20 0,3 30 
36 18 16 4 18 20 3,5 20 
37 26 18 12 20 24 0,6 30 
38 16 20 10 24 12 1,2 40 
39 20 48 8 12 14 1,3 50 
40 18 12 6 14 16 1,5 60 

 

Вопросы для самопроверки и рейтинг-контроля  
 

1. Какое обстоятельство вызывает необходимость внесения поправок 
в уравнение для идеальных газов для случая расчета реальных газов? 
2. Уравнение Ван-дер-Ваальса для 1 моля реального состояния газа. 
3. Уравнение Ван-дер-Ваальса для

 
 п молей реального газа. 

4. Взаимосвязь между начальным состоянием реального газа (P1, V1 
и T1) и конечным (P2, V2 и Т2). 
5. Уравнение Менделеева – Клапейрона для реальных газов. 
6. Понятие коэффициента сжимаемости газа, математическое выра-
жение. 
7. Определение величины приведенного давления π . 
8. Определение величины приведенной температуры τ . 
9. Определение массовых процентов по массовым частям каждого 
ингредиента (газа) в смеси. 

10. Определение количества молей газа в смеси. 
11. Расчет парциального давления газа в смеси. 
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Глава 4. ПОНЯТИЕ О ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОМ ПРОЦЕССЕ 

 
4.1. Термодинамический процесс 

 
 Термодинамическим процессом, или просто процессом, на-
зывают переход системы из одного состояния в другое в результате ее 
взаимодействия с окружающей средой. Если процесс происходит со 
скоростью значительно меньшей скорости релаксации, то на любом 
его этапе значения всех интенсивных макропараметров системы будут 
успевать выравниваться.  
 Полученный процесс представляет собой непрерывную последо-
вательность бесконечно близких друг другу равновесных состояний. 
Такие процессы называют квазистатическими (Каратеодори, 1955), или 
равновесными. Равновесные процессы допускают графическое изо-
бражение в пространстве и на плоскостях параметров состояния. 
 Равновесный процесс может идти как в направлении возраста-
ния, так и убывания любого из параметров состояния, т.е. как в одном 
направлении, так и в противоположном. При этом система каждый 
раз будет проходить через те же состояния, но в обратном порядке. 
Поэтому равновесные процессы являются обратимыми. 
 В обратимом процессе с закрытой термомеханической системой 
взаимодействие с окружающей средой состоит в обмене теплотой и 
работой.  
 

4.2. Произвольный обратимый термодинамический процесс 
 

 Для осуществления произвольного обратимого процесса расшире-
ния необходимо при каждом уменьшении груза, действующего на пор-
шень, приводить систему в контакт с новым источником теплоты, при-
чем температура каждого последующего источника теплоты должна от-
личаться от температуры предыдущего на бесконечно малую величину. 
 Для возврата системы в исходное состояние все манипуляции 
проводятся в обратном порядке. Количество теплоты и совершенная 
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работа зависят от пути процесса. Такие величины называют функция-
ми линии, или функциями процесса.  
 Для этих функций, введенных по уравнению (4.1), интеграл по 
замкнутому контуру не равен нулю 

* 0d z∫ ≠ .                                        (4.1) 
 В отличие от них существуют величины z, обладающие полным 
дифференциалом, для которых 

∫ = 0dz .                                         (4.2) 
 К их числу относятся, например, уже известные нам параметры 
состояния. В термодинамическом смысле такие величины являются 
функциями состояния. Их изменение зависит только от начального и 
конечного состояний системы и совершенно не зависит от пути пере-
хода из первого во второе. Это свойство вытекает из уравнения (4.7).  
Основные функции состояния: внутренняя энергия U, Дж; энтальпия 
Н, Дж; энтропия S, Дж/К. 
 Все перечисленные функции являются аддитивными величина-
ми, т.е. функция состояния системы равна сумме соответствующих 
функций составляющих ее подсистем. 

U=∑Ui ; H=∑Hi ;    S=∑Si .                             (4.3) 
Из аддитивности этих функций следует также 

U= Mu ; H= Mh ; S= Ms,                                (4.4)  
где u, Дж/кг; h, Дж/кг; S, Дж/(кг·К) - удельные внутренняя энергия, 
энтальпия и энтропия соответственно. 
 Таким образом, выражение (4.2) примет вид 

∫ = 0du ;     ∫ −==Δ
2

1
12 uuduu ,                     (4.5) 

∫ = 0dh ;      ∫ −==Δ
2

1
12 hhdhh ,                      (4.6) 

                   0ds∫ = ;      ∫ −==Δ
2

1
12 ssdss .                        (4.7) 

 Внутренняя энергия системы включает в себя энергию теплово-
го движения составляющих ее молекул и потенциальную энергию их 
взаимодействия.  

       о 

      о 
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 В случае идеального газа энергия взаимодействия молекул равна 
нулю, а энергия их теплового движения изменяется только в зависи-
мости от температуры, следовательно 

                                 ,vu c dTΔ =                                    (4.8) 
откуда при cv = const (в дальнейшем это условие будет соблюдаться 
по умолчанию) получаем 

∆u = cv(T1 – T2).                                  (4.9) 
 Для практических расчетов, требующих учета зависимости cv от 
температуры, имеются эмпирические формулы и таблицы удельной 
(часто молярной) внутренней энергии, отсчитанной от состояния, кото-
рое указывается в заголовке таблицы. Это позволяет определять изме-
нение внутренней энергии в любом процессе.  
 При расчетах с идеальными газами молярная внутренняя энергия 
их смеси определяется по выражению 

uμ =∑ ri uμ,                                    (4.10) 
где uμ - молярная внутренняя энергия i-го компонента, Дж/кмоль, оп-
ределяемая по формулам или таблицам при температуре смеси. 
 Если смесь задана массовыми долями, то соответственно 

uμ =∑ qi uμ.                                    (4.11) 
 Энтальпия – тепловая функция, выведенная по выражению  

H= U+ pV,                                   (4.12) 
для удельной энтальпии можно записать 

h = u + pv.                                   (4.13) 
В случае идеального газа это уравнение принимает вид h = u + RT, 

откуда с учетом (4.8) следует 
 dh=(cv + R)dT.                                (4.14)  

Так как по уравнению Майера  
сv+R=cр, то  dh = cpdT                        (4.15) 

и, следовательно,  
Δh = cp (T1- T2).                               (4.16)  

 Разделив (4.15) на (4.9), получаем  
 ∆h/∆u= cp/cv =k,                               (4.17) 

т.е. независимо от характера термодинамического процесса изменение 
энтальпии в нем в k раз больше изменения внутренней энергии. Если 
необходимо учесть зависимость теплоемкости от температуры, то из-
менение энтальпии определяют по эмпирическим формулам или с по-
мощью таблиц удельной (молярной) энтальпии, отсчитанной от стан-
дартного состояния. 
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 Для расчетов смесей идеальных газов применяют соотношения, 
аналогичные формулам (4.10) и (4.11), т.е.    

  hμ =∑ ri hμ,                                      (4.18) 
h =∑ qi hμ.                                       (4.19) 

 Энтропия. Эта функция возникла в ходе теоретического поис-
ка  наиболее благоприятных условий превращения теплоты в работу в  
тепловых двигателях, т.е. при решении сугубо прикладной задачи 
(Клаузиус, 1822 - 1888). Согласно формуле (4.3) дифференциал этой 
функции для элементарного обратимого процесса для 1 кг газа опре-
деляется по выражению  

ds = dq/T.                                     (4.20) 
Учитывая, что dq=cdT, это выражение можно переписать в виде     

 ds =c dT/T,                                    (4.21) 
откуда при c = const    

 ds =c lnT2/T1.                                 (4.22) 
Так же как внутренняя энергия и энтальпия, энтропия опре-

деляется с точностью до аддитивной постоянной. 
 Элементарное количество энергетического воздействия dz*, 
приходящееся на каждую степень свободы, в механике выражают в 
виде произведения соответствующей обобщенной силы у на элемен-
тарное приращение сопряженной с ней обобщенной координаты х   

dz*= ydx.                                      (4.23) 
 Под обобщенной силой понимают параметр, который по физиче-
скому смыслу является движущей силой рассматриваемого воздейст-
вия (например давление). 

Обобщенная координата - параметр, который изменяется только 
при воздействии данного вида. Если оно отсутствует, то изменение 
обобщенной координаты равно нулю.  
 В случае деформационного воздействия (работа) роль обобщен-
ной силы играет абсолютное давление, а сопряженной обобщенной 
координаты - объем. Для 1 кг газа уравнение (4.23) имеет вид  

dl=pdv,                                       (4.24) 
где l =L/M - удельная работа, Дж/кг. 
 При обмене энергией в форме теплоты (теплообмен) обобщен-
ной силой является абсолютная температура, а обобщенной коорди-
натой - физическая величина, называемая энтропией S. Таким обра-
зом, для элементарной удельной теплоты имеем выражение  

dq =Tds.                                      (4.25)  
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Из (4.24) и (4.26) соответственно следует  

∫=
2

1

V

V

pdvl ;                                     (4.26) 

   ∫=
2

1

S

S

Tdsl ,                                      (4.27) 

где s=S/M - удельная энтропия, Дж/(кг·К). 
 

4.3. Произвольный обратимый процесс в vp- и sT-координатах 
 

 Согласно выражениям (4.26, 4.27) работа l и теплота q конечно-
го обратимого процесса 1-2 пропорциональны площадям под его изо-
бражениями соответственно в vр- и sT- координатах (рис. 4.1).  

Положительная работа совершается при расширении системы 
(dv > 0). При сжатии системы (dv < 0) работа отрицательна. При ds > 0 
теплота к системе подводится, а при ds < 0 отводится. Из рис. 4.1 по-
нятно, что работа и теплота процесса зависят от его пути. Действи-
тельно, площадь ′1b22' больше площади 1'1а22', а значит l1b2>l1a2. Ана-
логично площадь 1"1b22" больше площади 1"1а22", следовательно 
q1b2

 > q1a2. Возьмем для примера обратимый процесс 1а2. При его осу-
ществлении система получает от окружающей среды теплоту q1a2 и 
совершает положительную работу l1a2, которая может накапливаться в 
аккумуляторе работы. Величина этой работы достаточна для возврата 
системы в исходное состояние по тому же пути (процесс 2а1). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 а)                                                                          б)  

Рис. 4.1. Произвольный обратимый процесс: а –в vp-координатах; 
 б –  sT-координатах 
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Рис. 4.2. Схема осуществления  
обратимого адиабатического процесса 

Так как работы процессов 1а2 и 2а1 численно равны друг другу, 
но противоположны по знаку, то l1a2 + l2a1= 0. При возвращении сис-
темы в исходное состояние полностью возвращается в окружающую 
среду и ранее полученная от нее теплота, q1a2 + q2a1= 0. Отсутствие 
каких-либо остаточных изменений в системе и в окружающей среде 
при возвращении системы в исходное состояние является отличи-
тельным свойством обратимого процесса (это идеальный процесс). 
 Процесс, не обладающий этим свойством, называется необрати-
мым. Если система совершила необратимый процесс, то ее возвраще-
ние в исходное состояние требует дополнительных энергозатрат со 
стороны окружающей среды. Так, работа, совершенная системой в 
необратимом процессе, недостаточна для обратного ее перехода в на-
чальное состояние. Все реальные процессы вследствие трения, тепло-
обмена при конечной разности температур и ограниченности времени 
их протекания необратимы.  
 

4.4. Фундаментальные процессы 
 

 Фундаментальными процессами, изучаемыми классической рав-
новесной термодинамикой, являются изотермный (T=const), когда сис-
тема находится в контакте с источником теплоты с постоянной темпе-
ратурой; изоэнтропный (S=const), или адиабатный, при котором систе-
ма абсолютно не имеет теплового контакта с окружающей средой. 
 Представим себе газ, находя-
щийся в цилиндре с идеальной теп-
ловой изоляцией (рис. 4.2). На порш-
не размещен груз, состоящий из 
большого числа грузиков (песчинок).  

В начальном состоянии дав-
ление, создаваемое грузом, в точ-
ности равно давлению газа и пор-
шень неподвижен. Снимем один 
грузик i и положим его на полку. 
Внешнее давление уменьшится на 
незначительную величину, и пор-
шень начнет очень медленно пере-
мешаться вверх. Его движение прекратится при достижении нового 
равенства внутреннего и внешнего давлений. 
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Последовательно снимая с поршня по одному грузику – песчинке, 
можно осуществить квазистатическое расширение газа без теплообмена 
с окружающей средой, т.е. обратимый адиабатный (изоэнтропный) про-
цесс. Этот процесс является равновесным, так как в силу медленности 
на каждом его микроэтапе параметры состояния будут иметь вполне 
определённные значения. При осуществлении этого процесса грузики 
будут постепенно накапливаться на полке. Поочередно возвращая их на 
поршень, можно вернуть газ в исходное состояние. Когда последняя 
песчинка окажется на поршне, никаких следов проведения первона-
чального процесса расширения ни в системе (газ под поршнем), ни в 
окружающей среде не останется. 

Если снять со стенок цилиндра и поршня тепловую изоляцию, 
то, повторив опыт, можно получить обратимый изотермный процесс 
при температуре окружающей природной среды, или любой другой 
температуре термостата или источника теплоты, находящегося в теп-
ловом контакте с системой. 

 
Вопросы для самопроверки и рейтинг-контроля 

 
1. Термодинамический процесс, понятие.  
2. Понятие квазистатического процесса.  
3. Понятие обратимого процесса.  
4. В чем заключается взаимодействие обратимого процесса закрытой 
термодинамической системы с окружающей средой? 
5. Уравнение элементарного энергетического воздействия в общем виде.  
6. Понятие обобщенной силы и обобщенной координаты. 
7. Уравнение элементарного деформационного воздействия.  
8. Уравнение элементарного теплового воздействия.  
9. Интегральное уравнение удельной работы.  

10. Интегральное уравнение удельной теплоты. 
11. vр- и sT-диаграммы.  
12. Условия выполнения положительной работы и подвода теплоты к 
термодинамической системе. 
13. График произвольного термодинамического процесса в vр-координатах.  
14. График произвольного термодинамического процесса в sT-координатах.  
15. Формулировка идеального термодинамического процесса, математи-
ческие выражения суммы работы, теплоты для  прямого и обратного пути.  
16. Понятие необратимого процесса.  
17. Фундаментальные процессы термодинамики.  
18. Объяснение физической сущности фундаментальных процессов. 
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Глава 5. ПЕВЫЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ 
 

5.1. Сущность первого закона термодинамики 
 

 Первый закон термодинамики является частным случаем закона 
сохранения и превращения энергии и гласит: количество энергии, 
подведенное к телу в данной термической системе в форме теплоты, 
идет на изменение его энергии и на совершение этим телом внешней 
работы. Тепловая энергия не может ни исчезнуть бесследно, ни  воз-
никнуть вновь из ничего. В общем случае энергия ΔE передается сис-
теме в виде теплоты Q и работы L. 

        ΔE= Q + L.                                      (5.1)  
 Работу окружающей среды над рабочим телом можно заменить 
работой преодоления рабочим телом сил окружающей среды, которая 
численно равна L, но противоположна по направлению, т.е со знаком 
минус, обозначим L*. Тогда уравнение примет вид  

Q = ΔE + L*.                                     (5.2) 
Это математическое выражение первого закона термодинамики.  

 Первый закон термодинамики для рабочего тела, находящегося 
в относительном покое (закрытая система) из-за того, что кинетиче-
ская энергия равна нулю, математически можно записать Q = ΔU+ L, 
L – работа расширения или сжатия для m кг рабочего тела, Дж. Для 1 кг 
рабочего тела  

q = Δu + l.                                        (5.3)   
Элементарная работа сжатия (расширения) 1 кг рабочего тела  

 δl= pdv,                                         (5.4) 
где δ - знак неполного дифференциала. При расширении до опреде-
ленного объема рабочее тело совершит работу 

2

1

,
V

V
l pdv= ∫                                      (5.5) 

и первый закон термодинамики можно представить в виде 
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2

1

.                                (5.6)
V

V
q u pdv= Δ + ∫  

 Энергию тела можно рассматривать состоящей из  внешней Ев и 
внутренней U        

Е =  Ев +U.                                      (5.7) 
Внешняя энергия тела Ев представляет собой сумму кинетиче-

ской и потенциальной энергий этого тела.  
 Кинетическая энергия, если пренебречь энергией вращения тела 
вокруг центра инерции, равна mc2/2 , где c скорость центра инерции 
тела, м/с; m – масса тела. Единица кинетической энергии равна 
кг·м2/с2= Н·м = Дж.  
 Потенциальная энергия равна mgH, где g – ускорение свободно-
го падения, м/с2; H – высота, м. 

В общем случае изменение внешней энергии тела составит  
ΔЕв = [m (c2

2 – c2
1)]/ 2 + mg (H2 – H1).                 (5.8) 

 Согласно первому закону внутренняя энергия системы изменяет-
ся только при ее взаимодействии с окружающей средой. Это означа-
ет, что величина внутренней энергии не зависит от того, установилось 
ли в системе внутреннее равновесие. Поэтому изменение внутренней 
энергии системы будет одинаковым независимо от того, оказано ли 
внешнее воздействие равномерно на всю систему в целом или только 
на ее часть. Это же относится к энтальпии.  По свойству полного диф-
ференциала 

∫ = 0dU    и   ∫ = 0dH ,                           (5.9) 
поэтому из первого закона термодинамики следует 

∫∫∫ == 0dLdLdQ ,                             (5.10) 
т.е. при осуществлении кругового процесса в тепловом двигателе 
нельзя получить работы "из ничего". Такой гипотетический двига-
тель называют вечным двигателем (perpetuum mobile) первого рода. В 
связи с этим первый закон термодинамики нередко называют прин-
ципом невозможности перпетуум мобиле первого рода. В соответст-
вии с первым законом термодинамики нельзя построить тепловой 
двигатель, производящий работу против внешних сил (внешнюю ра-
боту) без затраты теплоты. 
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5.2. Работа изотермического процесса 
 

 Изотермическим называется процесс, идущий при постоянной 
температуре. Если газу сообщается Q Дж (кДж) тепла, причем темпе-
ратура, а следовательно, и внутренняя энергия его остаются постоян-
ными (dU = 0), то все тепло, которое получает газ, идет только на со-
вершение внешней работы L (при этом работа максимальна) dQ = PdV,  

или                                         
2

1

.                           (5.11)
V

V
Q L PdV= = ∫  

Подставляя значение для Р из уравнения Менделеева - Клапейро-
на и интегрируя (5.11), получаем 

2 1
1 2

ln ln ,                   (5.12)V PQ L nRT nRT
V P

= = =  

или выражая n (число молей вещества) через его массу m и молеку-
лярную массу M, получим 

2 1
1 2

ln ln ,               (5.13)m V m PQ L RT RT
M V M P

= = =  

где P1 и V1 – давление и объем газа до расширения (или сжатия); P2 и  
V2 – давление и объем газа до сжатия (или расширения); Т- абсолют-
ная температура газа в процессе; R- газовая постоянная, 
кДж/(кмоль·град) (Дж/(моль·град); п – число молей газа; т – масса га-
за в системе, кг; М - молекулярная масса газа. Заменив натуральные 
логарифмы на десятичные и подставив значение R, получим 

2 1
1 2

19,1 lg 19,1 lg ,кДж.          (5.14)V PQ L nT nT
V P

= = =  

Для R,  Дж/кг.град, получим 
2 1
1 2

19100 lg 19100 lg ,Дж.       (5.15)m V m PQ L T T
M V M P

= = =  

 
 Пример 5.1. Изотермически сжимают 100 м3 азота с давления 
200 кПа до 1200 кПа (кН/м2). Температура азота 20 оС. Вычислить:          
1) объем азота после сжатия; 2) работу, затраченную на сжатие; 3) ко-
личество тепла, выделенное при сжатии.  
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Решение. Количество азота (кмоль) по уравнению Менделеева –
Клапейрона: n= PV/RT =(200·100)/(8,3144·293) = 8,2 кмоль. 

1) объем азота после сжатия V2= P1·V1/P2= 200·100/1200 =16,7 м3; 
2)  работа сжатия L= 19,1·8,2·293lg (200/1200) = 45889,66·(-0,7781)= 
= -35705,11 кДж = -35,70511 МДж (знак "–" показывает, что работа 
затрачивается на систему); 
3) количество тепла, выделенное системой, Q = 35,70511 МДж. 
 

Пример 5.2. Необходимо понизить давление 200 м3 гелия со 
100 до 20 кН/м2 при температуре 10 оС. Подсчитать: 1) объем гелия 
после разряжения; 2) работу расширения; 3) количество тепла, по-
глощенного системой. 
Решение. Количество гелия (кмоль) по уравнению Менделеева – Кла-
пейрона n= PV/RT =(200·100)/(8,3144·283) = 8,5 кмоль. 

1) объем гелия после разряжения V2= P1·V1/P2= 200·100/20 =1000,0 м3; 
2) работа сжатия L= 19,1· 8,5· 283lg (100/20)= 45945,05(0,699) =  
= 32115,6 кДж =32,1156  МДж  (знак  "+" показывает, что работа 
совершена системой); 
3) количество тепла, поглощенное системой, Q= -32,1156  МДж  
(при расширении газа тепло поглощается). 
 

Задание 5.1. Изотермически сжимают V м3 газа с Р 2,0 кПа до 
кПа (кН/м2). Температура газа Т, оС. Вычислить: 1) объем газа после 
сжатия; 2) работу, затраченную на сжатие; 3) количество тепла, выде-
ленное при сжатии. Варианты задания представлены в табл. 5.1. 

Таблица 5.1 
Варианты задания 5.1 

 
Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С V, м3 

1 Воздух 100 20 150 
2 Водяные пары 110 30 200 
3 Кислород 120 40 250 
4 Монооксид углерода 130 50 300 
5 Сероводород 160 60 350 
6 Этан 170 20 400 
7 Азот 180 30 450 
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Окончание табл. 5.1
Вариант Газ Р, кН/м2 t,°С V, м3 

8 Аргон 200 40 500 
9 Аммиак 210 50 550 

10 Ацетилен 200 60 600 
11 Монооксид углерода 210 20 650 
12 Сероводород 220 30 700 
13 Воздух 240 40 750 
14 Водяные пары 260 50 800 
15 Кислород 180 60 550 
16 Монооксид углерода 200 20 600 
17 Сероводород 210 30 650 
18 Этан 220 40 700 
19 Азот 240 50 750 
20 Аргон 260 60 800 
21 Аммиак 280 20 900 
22 Ацетилен 300 30 1000 
23 Монооксид углерода 320 40 1200 
24 Сероводород 340 50 1400 
25 Воздух 360 60 100 
26 Водяные пары 100 20 150 
27 Кислород 110 30 200 
28 Монооксид углерода 120 40 250 
29 Сероводород 130 60 300 
30 Этан 140 20 350 
31 Азот 150 30 400 
32 Аргон 160 40 450 
33 Аммиак 170 50 500 
34 Ацетилен 180 60 550 
35 Монооксид углерода 100 40 200 
36 Сероводород 110 50 250 
37 Этан 120 60 300 
38 Азот 130 20 350 
39 Аргон 160 30 400 
40 Аммиак 170 40 450 
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Задание 5.2. Необходимо понизить давление V м3 газа с P до        
10 кН/м2 при температуре 10 оС. Подсчитать: 1) объем гелия после 
разряжения; 2) работу расширения; 3) количество тепла, поглощенно-
го системой. Варианты задания представлены в табл. 5.2. 

Таблица 5.2 
Варианты задания 5.2 

 

Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С V, м3 
1 Кислород 100 20 150 
2 Монооксид углерода 110 30 200 
3 Сероводород 120 40 250 
4 Этан 130 50 300 
5 Азот 160 60 350 
6 Аргон 170 20 400 
7 Аммиак 180 30 450 
8 Ацетилен 200 40 500 
9 Монооксид углерода 210 50 550 

10 Сероводород 200 60 600 
11 Воздух 210 20 650 
12 Водяные пары 220 30 700 
13 Кислород 240 40 750 
14 Монооксид углерода 260 50 800 
15 Сероводород 180 60 550 
16 Этан 200 20 600 
17 Азот 210 30 650 
18 Аргон 220 40 700 
19 Аммиак 240 50 750 
20 Ацетилен 260 60 800 
21 Монооксид углерода 280 20 900 
22 Сероводород 300 30 1000 
23 Этан 320 40 1200 
24 Азот 340 50 1400 
25 Аргон 360 60 100 
26 Аммиак 100 20 150 
27 Воздух 110 30 200 
28 Водяные пары 120 40 250 
29 Кислород 130 60 300 
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Окончание табл. 5.2
Вариант Газ Р, кН/м2 t, °С V, м3 

30 Монооксид углерода 140 20 350 
31 Ацетилен 150 30 400 
32 Сероводород 160 40 450 
33 Этан 170 50 500 
34 Азот 180 60 550 
35 Аргон 100 40 200 
36 Воздух 110 50 250 
37 Водяные пары 120 60 300 
38 Кислород 130 20 350 
39 Монооксид углерода 160 30 400 
40 Ацетилен 170 40 450 

 
5.3. Работа изобарического процесса 

 
 Процесс, идущий при постоянном давлении, называется изоба-
рическим. Подставляя в уравнение (5.11) Р= const  и интегрируя, по-
лучаем: 

L=nP(V2 - V1),                                    (5.16) 
                L=nR(T2 - T1).                                     (5.17) 

 Количество тепла, отданное или полученное газом, равно 
Q=n pC (T2-T1)                                    (5.18) 

    Q=n pC T  (V2-V1) /V1,                             (5.19) 

где  pС
_

- средняя мольная теплоемкость газа в пределах температур Т2 
и Т1 при постоянном давлении; п - число киломолей газа, участвую-
щего в процессе. 
 Как следует из первого закона термодинамики, все тепло, сооб-
щенное газу при изобарическом процессе, идет на изменение его 
внутренней энергии, на повышение температуры. Подробный анализ 
уравнения (5.19) показывает, что на повышение температуры газа 
расходуется Q(1/χ), а на работу расширения Q[ 1 – (1/χ)]  единиц теп-
ла. Здесь величина  χ  представляет отношение теплоемкости газа  при 
постоянном давлении к теплоемкости его при постоянном объеме. 
Данные приведены в табл. 5.3. 
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Таблица 5.3 
Значение величины χ - отношения теплоемкости газа   

при постоянном давлении к теплоемкости его при постоянном  
объеме для некоторых газов 

 

Газ χ= pС
_

/ vС
_

 Газ χ= pС
_

/ vС
_

 
Азот 1,404 Аммиак 1,31 
Аргон 1,67 Ацетилен 1,26 
Воздух 1,4 Водород 1,41 
Водяные пары 1,324 Гелий 1,67 
Кислород 1,401 Метан 1,31 
Монооксид углерода 1,404 Пропилен 1,17 
Сероводород 1,32 Углекислый 1,304 
Этан 1,41 Этилен 1,255 

 

 Пример 5.3. Произвести расчет работы при расширении 5 кмолей 
газа при его расширении от  объема 20 до 40 м3 при постоянном дав-
лении 400 кН/м2. 
Решение.  Подставляя значение в уравнение (5.16), получим 

L=nP(V2 - V1) = 5 · 400 (40-20) = 40000 кДж =  40 МДж. 
 

 Пример 5.4. Какое количество тепла необходимо подвести к           
8 кмолям газа, чтобы повысить его температуру с 10 до 90 оС, если 
давление газа остается постоянным 0,1 МН/м2; средняя теплоемкость 
газа в пределах этих температур равна 32,5 Дж/моль? Подсчитать:           
1) какая часть тепла при этом расходуется на повышение температуры 
газа и какая – на работу его расширения; 2) теплоемкость газа при по-
стоянном объеме. 
Решение. Из уравнения (5.18) находим 

Q = 8· 32,5 (363 - 283) = 20800 кДж. 
Работа расширения газа определится из уравнения (5.17) 

L=nR(T2 - T1)= 8·8,1344 (363 - 283) = 5206,016 кДж (= Q1). 
На повышение температуры расходуется  часть тепла  

Q1 / Q  = 5206,016 кДж /20800 кДж = 0,2502, или 25,02 %. 
Теплоемкость газа при постояннос давлении определится из соотно-
шения  

а)  χ = 
_

pС /
_

vС  и б) Q1= Q[1 – (1/χ)], откуда Q1 / Q  =1 - vС
_

/ pС
_

, 

или 
_

vС =
_

pС -
_

pС  Q1 / Q  = 32,5 - 32,5 · 0,2502 = 24,3685 Дж/моль. 
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 В зависимости от условий проведения процесса для расчета 
средней мольной теплоемкости газа при температурах от 0 до t  оС 
использовать данные, представленные в табл. 5.6 или 5.7. 
 

Задание 5.3.  Произвести расчет работы при расширении n кмо-
лей газа при его расширении от объема V1  до V2  м3 при постоянном 
давлении P кН/м2. Варианты задания представлены в табл. 5.4. 

Таблица 5.4 
Варианты задания 5.3 

 
Вариант Количество газа n, кмоль Р, кН/м2 V1, м3 V2,  м3 

1 6 100 20 150 
2 4 110 30 200 
3 3 120 40 250 
4 2 130 50 300 
5 8 160 60 350 
6 7 170 20 400 
7 9 180 30 450 
8 5 200 40 500 
9 6 210 50 550 

10 4 200 60 600 
11 3 210 20 650 
12 2 220 30 700 
13 8 240 40 750 
14 7 260 50 800 
15 9 180 60 550 
16 5 200 20 600 
17 4 210 30 650 
18 8 220 40 700 
19 7 240 50 750 
20 9 260 60 800 
21 5 280 20 900 
22 6 300 30 1000 
23 4 320 40 1200 
24 3 340 50 1400 
25 2 360 60 100 
26 8 100 20 150 
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Окончание табл. 5.4
Вариант Количество газа n, кмоль Р, кН/м2 V1, м3 V2,  м3 

27 7 110 30 200 
28 9 120 40 250 
29 5 130 60 300 
30 4 140 20 350 
31 8 150 30 400 
32 7 160 40 450 
33 9 170 50 500 
34 2 180 60 550 
35 3 100 40 200 
36 2 110 50 250 
37 8 120 60 300 
38 7 130 20 350 
39 9 160 30 400 
40 5 170 40 450 

 
Задание 5.4. Какое количество тепла необходимо подвести к n 

кмолям газа, чтобы повысить его температуру с t1 до t2, оС, если дав-
ление газа остается постоянным P кН/м2; средняя теплоемкость газа в 
пределах этих температур равна pC  Дж/моль (табл. 5.6)? Подсчитать: 
1) какая часть тепла при этом расходуется на повышение температуры 
газа и какая – на работу его расширения; 2) теплоемкость газа при по-
стоянном объеме. Варианты задания представлены в табл. 5.5. 

 
Таблица 5.5 

Варианты задания 5.4 
 

Вариант Газ Количество 
газа n, кмоль Р, кН/м2 t1, оС t2, оС 

1  Аr 6 60 20 150 
2 Н2 4 20 30 200 
3 N2 3 10 40 250 
4 Не 2 13 50 300 
5 О2 8 10 60 350 
6  СО  7 70 20 200 
7 NO 9 80 30 250 
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Окончание табл. 5.5
Вариант Газ Количество  

газа n, кмоль Р, кН/м2 t1, оС t2, оС 

8 SО2 5 100 40 200 
9 CО2 6 110 50 550 

10 Н2S 4 26 60 200 
11 Н2О  3 20 100 250 
12 СО 2 20 30 100 
13 NН3 8 240 10 150 
14 СН4 7 260 20 200 
15  Аr 9 60 20 150 
16 Н2 5 20 30 200 
17 N2 4 10 40 250 
18 Не 8 13 50 300 
19 О2 7 10 60 350 
20  СО  9 70 20 200 
21 NO 5 80 30 250 
22 SО2 6 100 40 200 
23 CО2 4 110 50 550 
24 Н2S 3 26 60 200 
25 Н2О  2 20 100 250 
26  Аr 8 100 20 150 
27 Н2 7 110 30 200 
28 N2 9 120 40 250 
29 Не 5 130 60 300 
30 О2 4 140 20 150 
31  СО  8 150 30 200 
32 NO 7 160 40 250 
33 SО2 9 170 50 300 
34 CО2 2 180 60 350 
35  Аr 3 100 40 200 
36 Н2 2 110 50 250 
37 N2 8 120 60 200 
38 Не 7 130 20 350 
39 О2 9 160 30 200 
40  СО  5 170 40 250 
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 Средняя мольная теплоемкость газа при температурах от 0 до t   оС 
при нормальном давлении представлена в табл. 5.6. 

Таблица 5.6 
Температурная зависимость средней мольной  

теплоемкости газов от 0 до t   оС при нормальном давлении 
 

Газ 
Средняя мольная теплоемкость, кДж/(моль·град),  

при температуре, оС 
0 100 200 300 400 500 600 700 

Н2 28,8 29,0 29,1 29,15 29,2 29,3 29,4 29,5 
О2 29,3 29,6 30,1 30,5 30,9 31,3 31,8 32,0 
N2 28,4 28,7 29,0 29,4 29,6 30,0 30,3 30,6 
СО 28,42 28,9 29,2 29,6 29,9 30,2 30,5 30,8 
CО2 37,7 39,2 40,6 41,9 43,2 44,4 45,5 46,5 
СН4 33,4 36,6 39,8 42,0 45,5 48,3 50,9 53,3 
Н2О, Н2S 32,5 33,2 33,8 34,5 35,1 35,6 36,0 36,6 
NН3 34,7 36,2 37,8 39,4 40,8 42,3 43,7 45,1 
NO 28,5 29,0 29,5 29,9 30,3 30,6 31,0 31,3 
С2Н4 39,4 42,1 48,6 53,3 57,9 62,5 67,0 71,7 
SО2 41,2 42,4 43,5 44,7 45,8 46,6 47,5 48,8 
С2Н2 46,2 47,8 49,6 51,3 53,0 54,4 56,0 57,4 
воздух 28,6 29,0 29,3 29,7 30,0 30,3 30,6 30,9 
СНОН 35,2 37,4 39,6 41,21 43,8 45,9 47,8 49,5 
СН3ОН 49,0 53,7 57,0 62,8 65,8 70,0 74,2 - 
С2Н5ОН 74,6 80,5 86,6 92,2 97,2 101,4 105,2 108,2
НСООН 54,0 57,8 61,6 64,7 66,2 68,3 70,7 - 

 
5.4. Работа изохорного процесса  

 
 Изохорным называется процесс, протекающий при постоянном 
давлении (V = const). Все тепло, сообщаемое газу, идет исключитель-
но на увеличение его внутренней энергии; работа L = 0. Процесс вы-
ражается следующими уравнениями: 

Q = n vC (T2-T1);                                    (5.20) 
       Q = n vC Т1(Р2 – Р1)/ Р1,                             (5.21) 
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где n – число молей газа; vC  - средняя мольная теплоемкость газа при 
постоянном объеме в пределах температур T2 и  T1; Р1 и T1 – началь-
ное состояние газа; Р2 и T2 – конечное состояние газа. 

Изохорные процессы протекают главным образом в автоклавах 
и в промышленной практике занимают незначительное место. 
 Средняя мольная теплоемкость газа при температурах от 0 до t  оС 
при постоянном объеме представлена в табл. 5.7. 

Таблица 5.7 
Температурная зависимость средней мольной теплоемкости  

vC газов от 0 до t  оС при постоянном объеме 
 

Газ 
Средняя мольная теплоем-
кость, vC , кДж/(кмоль·град)

Одноатомные газы (Не, Аr, пары метал-
лов) 20,82 
Двухатомные (Н2, N2, О2, СО, NO и т.д.) 20,6 + 0,00193t 
CО2, SО2 38,6 + 0,00248t 
Н2О, Н2S 17,2 + 0,0090t 
Все четырехатомные газы (NН3 и др. 41,9 + 0,00193t 
Все пятиатомные газы (СН4 и др.) 50,3 + 0,00193t 

 
 Пример 5.5. В автоклаве находится 0,040  м3 азота под давлени-
ем 0,2 МПа и 20 оС. При нагревании давление  в автоклаве поднялось 
до 0,4 МПа. Определить: 1) сколько тепла сообщено азоту в автокла-
ве, если vC = 20,935 кДж/(моль·град); 2) до какой температуры нагре-
ется азот. 
Решение. Нагревание азота протекает при постоянном объеме – про-
текает изохорический процесс. Определим количество молей азота в 
автоклаве. 

n= P1V1 / RT1 = (200 · 0,040) / (8,1344 · 293) = 3,357·10-3 кмолей. 
 1) по уравнению (5.21) определяем количество тепла 

Q=n vC Т1(Р2 – Р1)/ Р1 = [3,357·10-3 кмоль·20,935 кДж/(моль·град)×    
×293 град (400 - 200) кН/м2]/ 200 кН/м2 = 20,592 кДж; 
 2) по уравнению (5.20) определяем температуру T2 азота 

Q=n vC (T2-T1). 
20592 Дж =  3,357 моль·20,935 кДж/(моль·град) (T2 - 293) 

T2 = 586 К (313 оС). 
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Задание 5.5. В автоклаве объемом V1 находится газ под давле-
нием P1  МПа и t1 оС. При нагревании давление  в автоклаве поднялось 
до Р2  МПа. Определить: 1) сколько тепла сообщено газу в автоклаве; 
                                  2) до какой температуры нагреется газ. 

Варианты заданий представлены в табл. 5.8. 
Таблица 5.8 

Варианты задания 5.5 
 

Вариант Газ Объем газа  
в автоклаве, м3 Р1, кН/м2 t1, оС Р2, кН/м2 

1 О2 0,06 60 20 150 
2  СО  0,04 20 30 200 
3 NO 0,03 10 40 250 
4 SО2 0,02 13 50 300 
5 CО2 0,08 10 60 350 
6 Н2S 0,07 70 20 200 
7 Н2О  0,09 14 30 250 
8 СО 0,05 10 40 200 
9  Аr 0,06 18 50 550 

10 Н2 0,04 26 60 200 
11 N2 0,03 20 100 250 
12 Не 0,02 20 30 100 
13 Не 0,08 24 10 150 
14 О2 0,07 30 20 200 
15  СО  0,09 60 20 150 
16 NO 0,05 20 30 200 
17 SО2 0,04 10 40 250 
18 CО2 0,08 13 50 300 
19 Н2S 0,07 10 60 350 
20 Н2О  0,09 70 20 200 
21  Аr 0,05 40 30 250 
22 Н2 0,06 18 40 200 
23 N2 0,04 26 50 550 
24 Не 0,03 20 60 200 
25 О2 0,02 20 100 250 
26  СО  0,08 24 20 150 
27 NO 0,07 30 30 200 
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Окончание табл. 5.8

Вариант Газ Объем газа  
в автоклаве, м3 Р1, кН/м2 t1, оС Р2, кН/м2 

28 SО2 0,09 60 40 250 
29 CО2 0,05 20 60 300 
30  Аr 0,04 10 20 150 
31 Н2 0,08 13 30 200 
32 N2 0,07 10 40 250 
33 Не 0,09 70 50 300 
34 О2 0,02 40 60 350 
35  СО  0,03 60 40 200 
36 NН3 0,02 20 50 250 
37 СН4 0,08 10 60 200 
38  Аr 0,07 13 20 350 
39 Н2 0,09 10 30 200 
40 N2 0,05 70 40 250 

 
Вопросы для самопроверки и рейтинг-контроля 

 
1. Что необходимо для осуществления произвольного обратимого 
процесса расширения? 
2. От чего зависят количество теплоты и совершенная работа обрати-
мого процесса расширения? Какие величины называют функциями 
линии, или функциями процесса? 
3. Значение интеграла по замкнутому контуру для функций процесса. 
4. Перечислить основные  функции состояния и значение для них 
интеграла по замкнутому контуру. 
5. Что такое аддитивность величин основных функций состояния 
системы? Написать математическое выражение. 
6. Следствие из аддитивности основных функций состояния системы, 
математическое выражение для их удельных величин. 
7. Математическое выражение для основных функций состояния сис-
темы по круговому интегралу и интегралу перехода системы из со-
стояния 1 в состояние 2. 
8. Внутренняя энергия системы. Чем она определяется? 
9. Математическое выражение изменения внутренней энергии для иде-
ального газа. 
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10. Математическое выражение изменения молярной внутренней энер-
гии для смеси идеальных газов. 
11. Математическое выражение изменения массовой внутренней энер-
гии для смеси идеальных  газов. 
12. Понятие энтальпии, математическое выражение для всей системы, 
удельной энтальпии системы и удельной энтальпии идеального газа. 
13. Математическое выражение для изменения энтальпии в изохор-
ном и изобарном процессах. 
14. Как изменяется энтальпия при изменении внутренней энергии? 
Написать математическую зависимость. 
15. Математическое выражение для расчета изменения энтальпии 
смеси идеальных газов. 
16. Понятие энтропии, математическая запись дифференциала и её 
значения при постоянной теплоемкости системы. 
17. Обще положение первого закона термодинамики. 
18. Первый закон термодинамики для рабочего тела, находящегося в 
относительном покое (закрытая система). Интегральное и дифферен-
циальное уравнения для выражения элементарной работы сжатия 
(расширения). 
19. Энергия тела. Математическое выражение кинетической энергии 
и потенциальной энергии. 
20. Вечный двигатель первого рода, объяснение с точки зрения тер-
модинамики невозможности его существования. 
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Глава 6. ЗАКОНЫ ТЕРМОДИНАМИКИ 
 

6.1. Второй закон термодинамики, следствие из закона 
 

 Второй закон термодинамики связан с необратимостью (одно-
сторонней направленностью) всех естественных процессов, происхо-
дящих в макромире. Его наиболее общая формулировка, состоящая в 
утверждении того, что природа стремится к переходу от менее веро-
ятных состояний к более вероятным, принадлежит Больцману. 
 Являясь статистическим законом, второй закон термодинамики 
отражает поведение большого числа частиц, входящих в состав изо-
лированной системы. В системах, состоящих из небольшого числа 
частиц, могут иметь место значительные флуктуации, представляю-
щие собой отклонения от второго закона. 
 Самым вероятным состоянием изолированной термодинамиче-
ской системы, состоящей из большого, но конечного числа частиц, 
является состояние ее внутреннего равновесия, которому, как показа-
но ниже, соответствует достижение максимального значения энтро-
пии. Поэтому второй закон нередко называют законом возрастания 
энтропии. В этой связи его можно сформулировать в виде следующего 
принципа: энтропия изолированной системы не может убывать. 
 Отправным моментом к установлению второго закона явилось 
положение Карно (1796 - 1832) о том, что необходимым условием по-
лучения работы с помощью тепловых машин является наличие как ми-
нимум двух источников теплоты: горячего (верхнего) и холодного 
(нижнего). Это связано с тем, что теплота, полученная рабочим телом 
от верхнего источника, не может быть полностью превращена в ме-
ханическую работу. Часть ее должна быть обязательно отдана ниж-
нему источнику теплоты. Позже выяснилось, что наличие двух источ-
ников теплоты обязательно и для работы так называемых тепловых на-
сосов. 
 Приведем несколько формулировок второго закона, относящих-
ся к тепловым машинам: 
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а) перпетуум мобиле второго рода невозможен (постулат Ост-
вальда); перпетуум мобиле второго рода - воображаемый тепловой 
двигатель, в котором возможно стопроцентное превращение теплоты 
в работу; 

б) невозможно создать периодически действующую машину, со-
вершающую механическую работу только за счет охлаждения и теп-
лового резервуара (постулат Кельвина); 

в) самопроизвольный переход теплоты от более холодных тел к 
более горячим невозможен (постулат Клаузиуса). 

Все эти формулировки, различающиеся по форме, эквивалентны 
друг другу по существу, так как напрямую связаны с принципом не-
возможности убывания энтропии изолированной системы. 
 Для получения аналитической формулировки второго закона тер-
модинамики будем исходить из того, что в общем случае бесконечно 
малое изменение энтропии системы определяется выражением  

dS=dSe+dSi ,                                        (6.1) 
где dSe - изменение энтропии системы, связанное с ее взаимодей-
ствием с окружающей средой; dS - изменение энтропии системы, обу-
словленное возможным протеканием внутри нее необратимых про-
цессов, например, в ходе установления в ней внутреннего равновесия. 
Если рассматривать простые однородные системы с двумя степенями 
свободы, то речь идет об установлении механического (выравнивание 
давления) и теплового (выравнивание температуры) равновесия. Уве-
личение энтропии системы при протекании в ней необратимых про-
цессов иногда называют производством энтропии. 
 По мере приближения изолированной системы к состоянию рав-
новесия производство энтропии будет замедляться, а при установле-
нии равновесия вовсе прекратится. Условие dS=0 будет, таким обра-
зом, означать, что энтропия системы максимальна. Обобщая сказан-
ное, можно записать  

 dSi ≥ 0.                                            (6.2)  
Состояние равновесия, соответствующее максимуму S при за-

данных значениях U и V, называют истинным, или устойчивым, рав-
новесием. 
 Рассмотрим теперь изменение энтропии системы за счет ее теп-
лообмена с окружающей средой. Будем считать, что он происходит 
обратимо. Для этого случая изменение энтропии системы дается вы-
ражением dS=dQ/T, в котором следует только заменить dS на dSe. В 
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случае, если теплообмен происходит при конечной разности темпера-
тур, т.е. необратимо, путем переноса границ системы (переход к рас-
ширенной системе) задача может быть сведена к только что рассмот-
ренной. С учетом сказанного можно записать dS=dQ/T+dSi. Так как 
dSi ≥0, то окончательно   

dS ≥ dQ/T.                                     (6.3)  
Полученное уравнение является аналитическим выражением 

второго начала термодинамики. При dQ=0 из (6.3) следует  
dS ≥ 0.                                           (6.4) 

 В обеих последних формулах знак « > » относится к необрати-
мым процессам, а знак равенства - к обратимым. Так как в случае об-
ратимых процессов dSi =0, a dS =dQ/T, то с учетом (6.1) имеем 

TdS = dU + pdv.                                   (6.5) 
Это уравнение называют объединенным уравнением перво-

го и второго законов термодинамики для обратимых процессов.  
 Для 1 кг идеального газа оно может быть записано в виде 

ds= cvdT/T + R dv/v.                                (6.6) 
 Возьмем уравнение состояния в дифференциальной форме 
dT/T = dp/p +dv/v и подставим его в (6.6).  

Тогда  

                      ( ) .v v
dp dvds c c R
p v

= + +                               (6.7) 

Учитывая, что ( )vc R+ = cp, записываем: 

              ( )v p v
dp dv dp dvds c c c k
p v p v

= + = +                         (6.8) 

 
и далее    

( ) (ln ).
k

k
v vk

d pvds c c d pv
pv

= =                            (6.9) 

Это уравнение удобно использовать при исследовании процес-
сов в тепловых машинах, где изменение удельного объема v имеет 
аналитическое описание, не зависящее от рабочего процесса, а давле-
ние р сравнительно просто измерить. 
 Интегрируя (5.19), имеем: 

 2 2
2 1

1 1
ln .

k
v k

p vs s s c
p v

Δ = − =                              (6.10) 
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 Из этого выражения с помощью уравнения Клапейрона и учиты-
вая, что χ= cр /cv, можно получить: 
при p = const        Δs= cv χ ln(v2 /v1)=cp ln(v2 /v1)= cp ln(T2 /T1);         (6.11) 
 

при v = const        Δs= cv ln(p2 /p1)= cv ln(T2 /T1);                                (6.12) 
                    

пpи T = const        Δs= cv (χ -1) ln(v2 /v1)=R ln(v2 /v1)= R ln(p2 /p1).    (6.13) 
 Из уравнений (6.1 – 6.13) следует: 

1) приращение энтропии определяет степень превращения теп-
лоты в работу; 

2) для необратимых процессов изменение энтропии показывает 
степень их необратимости; 

3) если нет разности температур (∆T=0), то при помощи перио-
дически действующего двигателя  превращение теплоты в работу не-
возможно (L=0); 

4) (∆T/ T) = (∆L/Q) = ή ; чем больше разность температур систе-
мы, тем больше коэффициент превращения теплоты в работу, тем 
больше коэффициент полезного действия тепловой машины; 

5) dS=(dL/dQ) - для обратимых процессов; dS>(dL/dQ)- для не-
обратимых процессов. Это означает, что при обратимых процессах 
теплота, затраченная на систему или выделенная системой, будет 
производить максимальную работу. Изменение свободной энергии 
системы ∆F по своему численному значению равно величине макси-
мальной работы, взятой со знаком минус: 

Lмакс= -∆F. 
В процессах, идущих при постоянном объеме, Fv называют тер-

модинамическим потенциалом при постоянном объеме, или  изохор-
ным потенциалом, или свободной энергией. В процессах, идущих при 
постоянном давлении, Fp называют термодинамическим потенциалом 
при постоянном давлении, или  изобарным  потенциалом. Между ни-
ми имеется связь    

(∆F)v =(∆F)p -P∆V. 
 

6.2. Вычисление изменения термодинамических функций 
 в примерах и задачах для самостоятельного решения 

 
 Пример 6.1. Вычислить изменение энтропии при переходе 1 кг 
воды, взятой при 25 °С, в состояние перегретого пара с температурой 
200 °С при нормальном давлении. Принять: а) теплоемкость воды 
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равной 4,2 кДж/кг и независимой от  температуры; б) среднюю моль-
ную теплоемкость Cv водяных паров при перегреве их от 100 до 200 °С 
равной 33,8 кДж/кмоль и теплоту испарения воды равной 2260 кДж/кг. 
Решение. В данном примере ∆S определится как сумма трех величин: 
1)  ∆S1 – изменение энтропии воды при нагревании ее от 25 °С (298 К) 
до температуры кипения (373 К); 
2)  ∆S2 – то же при переходе воды из жидкого состояния в парообразное; 
3)  ∆S3 – то же при перегреве водяных паров до 200 °С (473 К). Под-
считаем каждую из этих величин в отдельности: 

∆S1 =
373

298

pC dT
T∫ = ·2.3lg(373/ 298)pC = pC · 2,3 lg (373/298) = 0,94 кДж/кг; 

∆S2 = rисп /Т = 2260/373 =6,06 кДж/кг; 

∆S3=
473

373

pC dT
T∫ = )373/473·lg(3.2·pC = pC · 2,3 · lg (473/373) = 8,0 кДж/кмоль; 

∆S3 (кДж/кг) = (8,0 кДж/кмоль)/18 = 0,44 кДж/кг. 
Отсюда  

∆S = 0,94 + 6,06 + 0,44 =7,44 кДж/кг. 
 
 Пример 6.2. Вычислить изменение термодинамических функций  
1 кмоля углекислого газа при нагревании его от 0 до 1000 °С при 
нормальном давлении. 
Решение. Подсчитаем количество тепла, необходимое для нагревания 
1 моля СО2 от 0 (273 К) до 1000 °С (1273 К), пользуясь выражением 
температурной зависимости его теплоемкости при нормальном дав-
лении (табл. 6.2). 

2CO
pC  =32,2 + 0,0222T – 3,48·10-6Т2; Q=

1273
2

273
(32,2 0,0222 3,48 )Т Т+ −∫ . 

Интегрируя это уравнение и вынося (Т2 – Т1) за скобку, получим: 
Q = ∆I = (1273 -273) [32,2 + 0,0111 (1273 + 273) - 1,16 · 10-6 (12732 +         
+ 1273·273 + 2732)] = 40 930 кДж/кмоль. Изменение энтропии         

подсчитываем по уравнению ∆S=
1273

273

pC dT
T∫ =

1273

273
∫ [(32,2/Т) + 0,0222 –       

– 3,48·10-6Т] dT. 
Отсюда ∆S=32,2 ln (1273/273) + 0,0222 (1273-273) – 1,74·10-6 (12732 -       
- 2732) = 66 кДж/(кмоль·град). 
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Подсчитаем L = ∆(PV) в пределах 0 - 1000 оС. 
L = ∆(PV)= PV2 -  PV1=RT2 – RT1 = 8,3144 (1273 - 273)= 8310 кДж/кмоль. 
Отсюда изменения внутренней (∆U) и свободной (∆F) энергии СО2 
будут равны:  
∆U = Q – ∆(PV) = 40 930 –8310 = 32620 кДж/кмоль; 
(∆F)p = ∆I – T∆S = 40 930 – 1273 · 66 = – 43 090 кДж/кмоль. 
 
 Задание 6.1. Вычислить изменение энтропии при переходе m 
кг воды, взятой при t1 °С, в состояние перегретого пара с темпера-
турой t2 °С при нормальном давлении. Принять: а) теплоемкость во-
ды равной 4,2 кДж/кг и независимой от температуры; б) среднюю 
мольную теплоемкость Cv водяных паров при перегреве их от 100 
до 200 °С равной 33,8 кДж/кмоль и теплоту испарения воды равной 
2260 кДж/кг. Варианты задания представлены в табл. 6.1. 

Таблица 6.1 
Варианты задания 6.1 

 

Вариант Масса воды m, кг t1, °С t2, °С 
1 20 12 180 
2 28 10 185 
3 16 8 190 
4 24 6 200 
5 22 12 170 
6 20 14 160 
7 18 16 155 
8 14 18 180 
9 26 24 185 

10 12 20 190 
11 10 22 200 
12 8 12 170 
13 4 10 160 
14 5 8 155 
15 2 6 180 
16 20 14 185 
17 18 16 190 
18 14 18 200 
19 26 24 170 
20 12 20 160 
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Окончание  табл.6.1
Вариант Масса воды m, кг t1, °С t2, °С 

21 10 20 155 
22 8 22 160 
23 4 14 155 
24 5 16 180 
25 2 18 185 
26 28 24 190 
27 16 20 200 
28 24 22 170 
29 22 14 160 
30 20 16 155 
31 18 18 180 
32 14 24 185 
33 10 8 170 
34 8 6 160 
35 18 14 155 
36 14 16 180 
37 26 18 185 
38 12 24 190 
39 10 20 200 
40 8 20 170 

 
 Задание 6.2. Вычислить изменение термодинамических функций 
n  кмоль газа при нагревании его от 0 до t2 °С при нормальном давле-
нии. Температурная зависимость мольной теплоемкости газов при 
нормальном давлении представлена в табл. 6.2, варианты задания 6.2 – 
в табл. 6.3. 

Таблица 6.2   
Температурная зависимость истинной мольной  теплоемкости газов  

и паров при нормальном давлении 
 

Газ Истинная мольная теплоемкость, 
 кДж/(моль·град) 

Температура 
границы, оС

He, Ne, Ar, Kr, Xe  и 
пары металлов 20,82 – 

Cl2, Br2, I2 31 + 0,0042 Т 0 – 2000 



84 

Окончане табл. 6.2

Газ Истинная мольная теплоемкость, 
кДж/(моль·град) 

Температура 
границы, оС

Н2 28,8 + 0,000276Т +1,17·10-6 Т 2 0 – 1700 
Н2О, Н2S 28,8 + 0,01375Т -1,435·10-6 Т 2 0 – 2000 
О2, N2, CО, HCl, 
воздух 28,3 + 0,00254Т + 0,545·10-6 Т 2 0 – 2000 

CО2, SО2 32,2 + 0,0222Т – 3,48·10-6 Т 2 0 – 2200 
NН3 24,8 + 0,0376Т – 7,40·10-6 Т 2 0 – 1700 
NО2 29,3 + 0,0298Т – 3,61·10-6 Т 2 – 
CН4 14,15 + 0,075Т – 17,54·10-6 Т 2 0 – 1000 
C2Н6 5,76 + 0,1755Т – 0,058·10-3 Т 2 0 – 1200 
C3Н8 0,504 + 0,270Т – 0,0952·10-3 Т 2 0 – 1200 
C2Н2 24,4 + 0,0222Т – 0,0231·10-3 Т 2 0 – 1200 
C6Н6 -21,1 + 0,401Т – 0,170·10-3 Т 2 – 
S2 35,9 + 0,00125Т  0 – 1200 
SО3 18,85 + 0,067Т – 
CН4ОН (газ) 20,45 + 0,1037Т – 0,0247·10-3 Т 2 0 – 400 
C2Н5ОН (газ) 9,05 + 0,208Т – 0,0651·10-3 Т 2 0 – 400 
CН3СНО (газ) 19,0 + 0,1395Т – 0,0389·10-3 Т 2 0 – 400 
НСНО (газ) 20,94 + 0,0586Т – 0,0156·10-3 Т 2 0 – 1250 
НСООН (газ) 30,70 + 0,0895Т – 0,0346·10-3 Т 2 0 – 1250 

 
Таблица 6.3   

Варианты задания 6.2  
 

Вариант Газ Количество  
молей газа, п 

Температура, 
t2, °С 

1 NН3 20 1500 
2 NО2 40 800 
3 CН4 18 600 
4 C2Н6 16 1000 
5 C3Н8 26 200 
6 C2Н2 14 800 
7 C6Н6 34 400 
8 S2 12 1000 
9 SО3 8 200 
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Окончание табл.6.3

Вариант Газ Количество  
молей газа, п 

Температура, 
t2, °С 

10 CН4ОН (газ) 6 300 
11 C2Н5ОН (газ) 32 350 
12 CН3СНО (газ) 36 400 
13 НСНО (газ) 26 800 
14 НСООН (газ) 38 1000 
15 Cl2 16 1200 
16 О2 26 1400 
17 N2 14 1600 
18 Br2 34 1800 
19 Н2 12 1500 
20 I2 8 1500 
21 CО2 6 1700 
22 SО2 36 1800 
23 CО 26 800 
24 Воздух 38 700 
25 Н2О 12 400 
26 Н2S 8 1200 
27 HCl 6 600 
28 НСНО (газ) 32 1000 
29 НСООН (газ) 36 1200 
30 Cl2 26 1000 
31 О2 38 1200 
32 C3Н8 16 1200 
33 C2Н2 26 1200 
34 C6Н6 14 1000 
35 S2 34 600 
36 SО3 12 200 
37 NН3 8 400 
38 NО2 6 500 
39 CН4 32 600 
40 C2Н5ОН (газ) 36 300 
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6.3. Третий закон термодинамики, следствие из закона 
 
 Третий закон термодинамики был установлен Нернстом (1864 – 
1941, лауреатом Нобелевской премии 1920 г.) на основе обобщения 
экспериментальных исследований различных веществ при сверхниз-
ких температурах. Он известен как тепловая теорема, или принцип 
Нернста: в любом изотермическом процессе, проведенном при абсо-
лютном нуле температуры, изменение энтропии системы равно нулю, 
т.е. ∆SТ→0 = 0, S=S0 = const. Иначе говоря, при абсолютном нуле темпе-
ратуры изотермический процесс одновременно является изоэнтро-
пийным. Принцип Нернста был развит Планком, который предполо-
жил, что при абсолютном нуле температуры энтропия равна нулю. 
 В соответствии с третьим законом изотерма-изоэнтропа Т=0, 
S=0 в sT-координатах вырождается в точку (начало координат). В ре-
зультате этого замкнутый круговой процесс, состоящий, например, из 
двух изотерм и двух адиабат, в случае теплоотвода при Т = 0 изобра-
зился бы в sT-координатах отрезком прямой на оси Т, т.е. его площадь 
была бы равна нулю. В этой связи третий закон термодинамики не-
редко формулируют как принцип невозможности вечного двигателя 
третьего рода - воображаемого двигателя, в котором осуществлялся 
бы замкнутый круговой процесс с отводом теплоты от рабочего тела 
при абсолютном нуле температуры. 
 Следствием третьего закона термодинамики является положение 
о недостижимости абсолютного нуля температуры. Данное следствие, 
конечно, не запрещает приближаться к нему сколь угодно близко. Ра-
венство нулю энтропии при абсолютном нуле температуры имеет 
своей причиной квантовый характер процессов, происходящих при 
низких температурах, и выполняется для обычных систем, которые 
могут находиться при сверхнизких температурах в состоянии истин-
ного равновесия. 

Так называемые необычные системы (например кристаллы LiF) 
могут находиться в состояниях как с положительной, так и отрица-
тельной температурой. 

 
6.4. Работа адиабатического и политропического процессов 

 
 Адиабатическим называется такой процесс, при котором между 
системой и окружающей средой не происходит теплообмена, т. е. 
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dQ=0, а работа, затраченная на систему или совершенная системой, 
идет исключительно на изменение её внутренней энергии L=-∆U. 

Подобные процессы являются идеальными, так как в действи-
тельности изолировать полностью систему от окружающей среды не 
представляется возможным. Однако при работе компрессоров сжатие 
идет настолько быстро, что сжатый газ не успевает передать выде-
ляющееся тепло в окружающую среду. В холодильных установках, 
конденсаторах при наличии высококачественной теплоизоляции об-
мен теплом с окружающей средой сведен до минимума, и расчеты ве-
дут, пользуясь уравнениями адиабатического или, более точно, по-
литропического процесса. Уравнения адиабатического процесса:  

PV χ= const;                                       (6.14)  
TV χ-1= const;                                     (6.15) 

TP (1-χ)/ χ= const,                                     (6.16) 

где показатель адиабаты χ –величина постоянная и равна χ=
_

pС /
_

vС . 
На основании вышеизложенного получаем уравнения состояния 

системы при адиабатическом процессе: 
χ-1χ 1
χ2 1 2

1 2 1

Т V P
Т V P

−⎛ ⎞ ⎛ ⎞
= =⎜ ⎟ ⎜ ⎟
⎝ ⎠ ⎝ ⎠

,                               (6.17) 

где P1, V1, T1 – начальное состояние газа; P2, V2, T2 – конечное состоя-
ние газа.  Решая уравнение Менделеева - Клапейрона относительно 
работы в адиабатическом процессе, имеем: 
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L= 1 1 2 2 .
χ 1

PV P V−
−

                                      (6.21)  

 Уравнения (6.18 - 6.21) дают выражения работы абсолютно 
адиабатического процесса. В этом процессе рабочее тело (газ) при 
адиабатическом сжатии или расширении не совершает замкнутого 
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(кругового) цикла. Однако сжатие или расширение газа или пара в 
двигателях протекает таким образом, что газ или пар, совершая в ци-
линдре двигателя работу, периодически возвращаются в начальное со-
стояние. Работа такого замкнутого (кругового) процесса в χ раз больше 
работы абсолютного адиабатического процесса. Следовательно, при 
подсчете работы двигателей и компрессоров уравнения (6.18 - 6.21) 
примут вид 
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L= 1 1 2 2χ( ) .
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 В действительности сжатие и расширение в этих процессах про-
текают не адиабатически и не изотермически, и лишь в определенных 
случаях только приближается к одному из них. Такие реальные про-
цессы, в которых отводится тепло наружу или поступает в систему из-
вне, называются политропными процессами. Во все уравнения адиаба-
ты вместо показателя адиабаты χ входит показатель политропы m. По-
литропические уравнения будут выражены: 
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 Уравнения (6.26) и (6.28) применимы как к адиабатическим, так 
и к политропическим процессам. 
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 В случае расширения газа либо по закону адиабаты, либо по за-
кону политропы имеют место два случая: 1) расширение идет с со-
вершением внешней работы (сжатый газ при расширении воздейству-
ет на поршень цилиндра и через него производится работа); 2) расши-
рение идет без совершения внешней работы, например, когда газ че-
рез вентиль переходит из сосуда с высоким давлением в сосуд с низ-
ким давлением (дросселирование газа). В этом случае все уравнения 
(6.14 - 6.28) ко второму процессу не применимы. Для второго случая 
используются эмпирические уравнения для подсчета перепада темпе-
ратур: 

∆T=α
2

1

273
Т

⎛ ⎞
⎜ ⎟
⎝ ⎠

∆P,                                    (6.29) 

 ∆T=(a+ b∆P)   
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          (6.31) 

 В уравнениях (6.29 - 6.30) ∆T – перепад температур; ∆P - пере-
пад давлений, кН/м2; T1 и P1 –температура и давление газа до расши-
рения; T2 и P2 –температура и давление газа после расширения; α, а и 
b – коэффициенты, найденные эмпирическим путем, представлены в 
табл. 6.4. 

Уравнения (6.29 - 6.30) дают точные результаты для сравни-
тельно высоких температур и низких давлений. В расчетной практике 
при других условиях пользуются тепловыми (T - S) и (I - T) диаграм-
мами [2].  

Таблица 6.4  
Значения эмпирических коэффициентов 

 
Газ α  а b 

1. Кислород 3,5 ·10-3 3,13 ·10-3 8,5 ·10-8 
2. Углекислый 3,5 ·10-3 3,13 ·10-3 8,5 ·10-8 
3. Воздух 2,87 ·10-3 2,68 ·10-3 8,6 ·10-8 
4. Азот 3,2 ·10-3 - - 
5. Водород 0,31 ·10-3 - - 
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6.5. Примеры задач и варианты  их решения 
 

 Пример 6.3. 150 м3 водорода подвергаются адиабатическому 
сжатию от 100 до 500 кН/м2; температура газа до сжатия 17 оС. Под-
считать температуру и объем водорода после сжатия, если χН2 = 1,41. 
Решение. По уравнению (6.26) определяем Т2 и V2: 

Т2= 290 (500/100)0,29= 462 K (189 оС), 
V2= 1500,41 (290/462) = 48,4 м3. 

 

 Пример 6.4. Компрессор засасывает 100 м3 водорода в 1 мин     
(60 с) и сжимает его от 100 до 800 кН/м2. Определить потребную 
мощность двигателя компрессора, если сжатие водорода идет адиаба-
тически, коэффициент полезного действия (кпд) от двигателя к ком-
прессору равен 0,8. 
Решение. По уравнению (6.23) получаем  

L= [(1,41·100·100)/(1,41-1)] [1- (800/100)0,29] = -28600 кДж. 

Знак «минус» свидетельствует о том, что работа затрачивается на сис-
тему. Мощность компрессора составит W= 28600 кДж/60 с = 476 кВт, 
мощность двигателя Wдв= W / ή = 476/0,8 = 595 кВт. 
 Варианты заданий представлены в табл. 6.5 и 6.6. 
  

 Задание 6.3. Заданный объем газа V1 подвергается адиабатиче-
скому сжатию от P1 до P2, температура газа до сжатия 20 оС. Под-
считать температуру и объем газа после сжатия, χгаза определить по 
табл. 5.3. 

Таблица 6.5. 
Варианты задания 6.3 

 
Вариант Газ V1, м3 P1, кН/м2 P2, кН/м2 

1 Кислород 100 70 600 
2 Монооксид углерода 120 80 260 
3 Сероводород 140 90 800 
4 Этан 180 100 340 
5 Аргон 200 40 420 
6 Воздух 260 50 560 
7 Азот 220 60 380 
8 Метан 240 70 490 
9 Пропилен 120 80 500 
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Окончание  табл. 6.5
Вариант Газ V1, м3 P1, кН/м2 P2, кН/м2 

10 Углекислый  140 20 480 
11 Этилен 180 30 600 
12 Аммиак 200 90 260 
13 Ацетилен 260 100 800 
14 Водород 220 60 340 
15 Гелий 240 70 420 
16 Воздух 100 80 560 
17 Азот 120 20 380 
18 Метан 140 30 490 
19 Пропилен 180 90 500 
20 Углекислый  200 100 480 
21 Этилен 260 90  
22 Аммиак 220 100 260 
23 Ацетилен 240 40 800 
24 Водород 120 50 340 
25 Гелий 140 60 420 
26 Метан 180 20 560 
27 Пропилен 200 30 380 
28 Углекислый  260 90 490 
29 Этилен 220 100 500 
30 Аммиак 240 90 480 
31 Ацетилен 140 100 600 
32 Водород 180 40 260 
33 Гелий 200 50 800 
34 Воздух 260 60 340 
35 Азот 220 100 420 
36 Метан 240 90 560 
37 Пропилен 120 100 380 
38 Углекислый  140 40 490 
39 Этилен 180 50 500 
40 Аммиак 200 60 480 

 

 Задание 6.4. Компрессор засасывает V1 м3 газа в 2 мин  и сжима-
ет его от P1 до P2 кН/м2. Определить потребную мощность двигателя 
компрессора, если сжатие газа идёт адиабатически, коэффициент по-
лезного действия (кпд) от двигателя к компрессору равен 0,85. 
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Таблица 6.6 
Варианты задания 6.4 

 
Вариант Газ V1, м3 P1, кН/м2 P2, кН/м2 

1 Кислород 100 90 800 
2 Монооксид углерода 120 100 340 
3 Сероводород 140 40 420 
4 Этан 180 50 560 
5 Аргон 200 60 380 
6 Воздух 260 70 490 
7 Азот 220 80 500 
8 Метан 240 20 480 
9 Пропилен 120 30 600 

10 Углекислый  140 90 260 
11 Этилен 180 100 800 
12 Аммиак 200 90 340 
13 Ацетилен 260 100 420 
14 Водород 220 40 560 
15 Гелий 240 50 380 
16 Воздух 100 60 490 
17 Азот 120 70 500 
18 Метан 140 80 480 
19 Пропилен 180 90 500 
20 Углекислый  200 100 480 
21 Этилен 260 40 400 
22 Аммиак 220 50 260 
23 Ацетилен 240 60 800 
24 Водород 120 70 340 
25 Гелий 140 80 420 
26 Метан 180 20 560 
27 Пропилен 200 30 380 
28 Углекислый  260 90 490 
29 Этилен 220 100 500 
30 Аммиак 240 90 480 
31 Ацетилен 140 100 600 
32 Водород 180 40 260 
33 Гелий 200 70 800 
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Окончание табл. 6.6
Вариант Газ V1, м3 P1, кН/м2 P2, кН/м2 

34 Воздух 260 80 340 
35 Азот 220 90 420 
36 Метан 240 100 560 
37 Пропилен 120 40 380 
38 Углекислый 140 50 490 
39 Этилен 180 60 500 
40 Аммиак 200 70 480 

 
Вопросы для самопроверки и рейтинг-контроля 

 
1. С чем связан второй закон термодинамики? 
2. Что отражает второй закон термодинамики? 
3. Что явилось отправным моментом к установлению второго закона 
термодинамики? 
4. Формулировка второго закона термодинамики применительно к 
тепловым машинам. 
5. Исходные положения для получения аналитической формулиров-
ки второго закона термодинамики. 
6. Аналитическое описание изолированной системы при её прибли-
жении к состоянию равновесия. Выражение энтропии. 
7. Какое состояние системы называют истинным, или устойчивым, 
равновесием? 
8. Аналитическая формулировка второго закона термодинамики. 
9. Следствия из уравнения аналитического выражения второго зако-
на термодинамики. 

10. Объединенное уравнение первого и второго законов термодина-
мики для обратимых процессов в общем виде. 
11. Объединенное уравнение первого и второго законов термодина-
мики для обратимых процессов 1 кг газа. 
12. Объединенное уравнение первого и второго законов термодина-
мики для обратимых процессов в дифференциальной форме. 
13. Выражение энтропии в дифференциальной форме через изменение 
изобарной и изохорной теплоемкостей. 
14. Выражение энтропии в интегральной форме через изменение изо-
барной и изохорной теплоемкостей. 
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15. Интегральное выражение изменения энтропии при v = const. 
16. Интегральное выражение изменения энтропии при Т = const. 
17. Формулировка третьего закона термодинамики - закон Нернста. 
18. Обоснование невозможности создания вечного двигателя третьего 
рода. 
19. Трактовка сущности следствия  из третьего закона термодинамики 
о невозможности достижения абсолютного нуля. 
20. Работа адиабатического процесса. 
21. Уравнения адиабатического процесса. 
22. Работа политропного процесса. 
23. Уравнения политропного процесса. 
24. Область применимости уравнений политропного процесса при 
расширении газа. 
25. Уравнения для расчета  перепада температур и давления  газа при 
дросселировании. 
26. Эмпирические коэффициенты. 
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