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ТЕРМОДИНАМИКА

Л. А. Акопян

Дидактические заметки по термодинамике

§ I. Второе начало

1. Цель настоящей заметки указать простой вывод всего со­
держания второю начала термодинамики из постулата Томсона

Следует заметить, чго из тр“х постулатов Клаузиуса, Кярптео- 
дори, Томсона. — которые обычно кладутся л основу второго нача­
ла. преимущество принадлежит последнему, как имеющему непосред­
ственные применения и более общему, чем постулат Кяратеодори.

2. Постулат Томсона.
Обозначим через D\Vf и DQ элементарную внешнюю работу и 

элементарное количество теплоты, з через IV՜ и Q внешнюю работу 
и теплоту в течение цикла:

»■'. =<fz)ir„ (1.1)
V

Q=(f՝DQ. (12)
е_

Согласно первому началу

Q+Tr=O. (l.3|

Постулат Томсона состоит в следующем:
В монотермическом’ цикле внешняя работа не может быть от­

рицательной. т. е.

или но 1.3)

[dif, о.

(|‘dq о.

(1.4)

(1.5j

Легко доказать, что знак = относится к обратимым монотермическим 
циклам. Нов таких циклах температура Г должна быть постоянной: по­
этому, ограничиваясь обратимыми моиотермнческими циклами, вместо 
(1.5) имеем
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фО/<2=0 (1.6)

индекс t указывает на постоянство температуры . 
(1.6) применимо к любому обратимому монотермнческому цик­

лу. а отсюда, как известно, вытекает, что должна существовать 
функция о состояния, удовлетворяющая условию

(1.7)

Если параметрами системы являются /, .г, у, z....... то

<? «= -։.(/, х, у, z,...). (1.8)

3. Пусть 0 — 8(£) одинаковая для всех систем функция эмпири­
ческой температуры: է. Тогда, разделив ■? на 6, получим новую функ­
цию состояния ф(/, х, у, z, ...).

(1.9)

н (1.7) примет вид
(1.10)

Очевидно, (1.10) справедливо и для любого (неизотермического) об­
ратимого процесса.

В этом проще всего убидиться, рассмотрев какой-нибудь обра­
тимый процесс и координатной системе 0 — ■ j (фиг. 1).

Пусть АВС линия такого процесса. Заменим эту линию ступен­
чатой, с бесконечно малыми отрезками, параллельными осям 06 и Оф. 
Площадь полоски, бесконечно малое основание которой параллельно 

ՕՀ равна DfQ согласно (1.10). Отсюда сле­
дует, что

с

а

Итак з случае любого обратимого элемен­
тарного процесса

* . ճփ (է. х, у. z,...). 11.11)

можно определить, пользуясь тем. что она одна 
и та же для всех систем.

Для этого удобнее всего обратиться к идеальным газам посто­
янного состава.

Как известно, в таком газе молярная внутренняя энергия функция 
только температуры и поэтому приращение всей внутренней энергии

* Гемператруа է, измеряемая произвольным гермометром, называется ■.■мпирн՜ 
ческой.
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dU = ncvdt, 

где л—число молей, а молярная теплоемкость ct. (при постоянном 
объеме) функция температуры: е„ — ճ:,(/).

Таким образом первое начало

DQ = dU + pdV

дает (так как pdV = nRTd\ni)]

Dq = nT^-dt-\- Rd\nv}-

Введем функцию «>(/). определяемую условием

</«(<)-

Тогда, окончательно, 

ռ-Գ- = п |Л> (t) + Rd In ®] = </ (л [<» (է) + R In Ц) (1.12

(n = const).
В (1.11) и (1.12) правые части— дифференциалы функции состоя- 

dq DQ ним, следовательно, — и полные дифференциалы.

5. (1.11) и (1.12) применимы к одному и тому же произвольно­
му обратимому процесс} в идеальном газе. В случае одного и того 
же произвольного цикла в идеальном газе имеем

I ffv=0, փ^՜°՛ (1лз)
Ввиду произвольности цикла и ввиду того, что 0 — функция / или 7Հ 
(1,13) возможно только при условии, что

0 = п7՝, (1.14)

где а произвольная постоянная, которую обычно принимают равной 
единице.

Вспомнив, что 0 —одна и та же функция температуры для всех 
систем (и положив л= 1), заключаем:

В случае произвольного элементарного процесса в любой системе 

у =֊֊ր=«Դ(է -V. у. г....!.

Функция б состояния называется энтропией з.
6. Из постулата Томсона можно вывести еще заключения о не­

обратимых процессах:
а) Հ;Տ>0, 

где индекс о означает .п необратимом адиабатном процессе".
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б Если обратимый изотермический процесс и необратимый мо- 
нртермнческни процесс имеют общее начало и общий конец, то теп­
лота первого процесса больше теплоты второго.

Обосновние этих заключении можно найти в книгах {!,.
Легко также доказать, что постулат Кара теодо ри — следствие 

постулата Томсона |2|.

§ 2 Об одном выводе правила фаз Гиббса

1. Недавно я познакомился со статьей .The State Principle" 
|3j, вызвавшей оживленную дискуссию |Т.

Основная идея статьи в гом. что правило фаз Гиббса может 
быть выведено без пользования первым и вторым началами термоди­
намики. если принять:

а) подходящее определение понятия „компонент1.*
6) положение, выражающее число независимых (экстенсивных и 

интенсивных) признаков системы посредством числа компонентов.
2. Данное авторами определение понятия „компонент" можно֊ 

при желании быть кратким ֊ высказать так.
Компоненты — это те химически определенные вещества, кото­

рые, будучи взяты в наименьшем числе, позволяют образовать каж­
дую фазу рассматриваемой системы в количестве, независимом от 
масс других фаз.

Условие наззвиснмости масс фаз очень важно и иллюстрируется 
авторами на примере системы, состоящей из двух фаз: твердой В1ОС1 
и жидкой смеси Н2О 4֊ Н€1 4՜ BiCl0.

Если эта система образована 1ՆՕ и BiCl3 согласно уравнению 
реакции

ՒԼՕ -Г BIC1;I = 2НС1 - BiOCI, 

го масса твердой фазы зависит от массы жидкой. Следовательно, 
число компонентов должно быть больше двух. За компоненты могут 
быть приняты II..O. BiCi,-, и HCi; теперь прибавлением НС1 можно 
сделать массу твердой фазы независимой от массы жидкой.

Более простой пример являет грехфазная система СаСО, 4- СаО 4֊ 
4-СО... Если предположить, что система образована разложением 
СаСОЛ, числа молей СаО и СО2 должны быть одинаковы. Таким об­
разом требование независимости масс (раз будет выполнено только, 
если число компонентов равно двум; за компоненты можно принять 
любую пару веществ из грех:

СаСОз, СаО. СО2.

Нужно иметь в виду, что при обычном выводе независимость 
масс фаз является следствием правила фаз.

3. Число всех независимых признаков легко выразить посред­
ством числа фаз. В самом деле, частное от деления экстенсивного 
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признака фазы на ее массу равно соответствующему интенсивному 
признаку. Таким образом, если известны все интенсивные признаки, 
то можно определить также все экстенсивные признаки каждой фазы, 
зная ее .массу.

Пусть V —число независимых интенсивных признаков: но ним 
можно найти все интенсивные признаки, а по последним и по массам 
фаз все экстенсивные признаки. Следовательно, если «• число фаз. 
а г —число всех независимых (интенсивных и экстенсивных) призна­
ков, то

/■ = > + ?. (2.1)
Эти рассуждения вс новы: я с ними познакомился в книге [о].

Чтобы использовать (2.1), авторы постулируют без какой-ни­
будь аргументации положение:

Число г всех независимых признаков любой системы (подвер­
женной одному и тому же давлению)

г=сф2, (2.2)
где с — число компонентов.

Сопоставление (2.1 и (2-2: приводит к правилу фаз

у = с +- 2 «?. (2.3)

4. Положение (2.2• общепринято, когда система однородна. 
В самом деле, независимыми интенсивными признаками однородной 
системы являются состав, давление, температура. Состав фазы, обра­
зованной с компонентами, определяется с 1 весовыми или моляр­
ными долями Xi, так как хх 4- х.. 4- ... ֊•֊ хс 1.*

Для определения экстенсивных признаков нужно знать еще мас­
су. Таким образом

1)4-24- 1 =< 4-2, 
т. е. (2.2).

Пользуясь свойствами химических потенциалов, можно этот ре­
зультат распространить на систему с любым числом фаз.

Действительно, для определения состава и массы каждой фазы 
нужно (с,—1)4-1 = с данных. Для определения состава и массы всех 
? фаз нужно со данных. Кроме того имеются давление (одинаковое 
на все фазы) и температура. Всего с? 4՜ 2 величин. Однако, очевид­
но. весовые (или молярные) доли не являются независимыми, гак так 
химические потенциалы компонента в фазе зависят от с — 1 весовых 
долей, давления и температуры

u = U (Х„ Хп, ...хс I, р. է),

а химические потенциалы компонента Ак во всех фазах одинаковы, 
т. е.

Это дает 1 зависимостей для одного компонента или с(?~ 1) за­
висимостей для с компонентов.
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Таким образом из числа су -1֊ 2 величии нужно вычесть с(? ֊Լ’ 
зависимостей между ними и число независимых признаков окажется 
равным с 4- 2, независимо от числа фаз.

Наконец, очевидно, в общем случае (2.2) является непосред­
ственным следствием правила фаз (2.3) и (2.1).

5. Итак в рассматриваемой статье вывод правила фаз основан на 
определении понятия компонент и на (2.2). Но как требование неза­
висимости масс фаз. включенное в это определение, так в (2.2: яв­
ляются следствиями правила фаз.

Следовательно предлагаемый в статье -The State Principle “ вы­
вод правила фаз не имеет научного значения.

Этот вывод мог быть дидактически полезным, если бы положе­
ние 2.2) легко воспринималось в качестве постулата.

Но этого нет: даже выведя (2.2) для однородных систем, нельзя 
усмотреть его правильность в общем случае без новых выкладок.

§ 3. Об использовании константы равновесия

1. В 1930—34 годах происходила дискуссия, вызванная фактом, 
нарушавшим установившиеся представления: было обнаружено, что 
иногда изобарно-изотермическое введение в равновесную смесь газов 
NH., Na и Но некоторого количества К. вызывает частичное разло­
жение NH.։, вместо обычного при этом образования нового количест­
ва NII,.

Вопрос в конце концов был решен с помощью термодинамиче­
ского и химического потенциалов.

Однако, объяснять поведение равновесной смеси газов призвана 
константа равновесия. Поэтому было бы естественно объяснить и упо­
мянутый факт, пользуясь константой равновесия, тем более, что пол­
ная теория равновесия смеси идеальных газов может быть построена 
без указанных потенциалов.

Здесь с помощью константы равновесия рассмотрен вопрос, выз­
вавший дискуссию, и аналогичный другой вопрос.

2. Пусть смесь состоит из газов А,. .4 Ak֊i...Ai. а урав­
нение реакции

+ лЛг 4- • • • 4֊ Мл = о. (3.1)
где Տյ, ...«д —стехиометрические числа, причем одни из них положи­
тельны. другие — отрицательны.

Из (3.1) следует, что газы А։, А2,.... Ац активные, a A^i,... А/ 
инертные (нейтральные).

Обозначим через п.г и р, число молей и парциальное давление 
газа Аг г- 1, 2,.../г,... Z), а общее число молей в смеси и общее дав­
ление — через п и р

п - ոՂ 4- п2 ф------Ւ tii I ։
Р =P։-r />2 +------ ք-р/ )
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Как известии.

dux du n _ dnk 
а, «г а*

и поэтому

dn, = d (//, + /դ 4- - • • nk) 
Ն а։ 4- Օշ 4- ■ • • +

Так как

մ//.*  r J = dnk 4 = • • • = diii — 0, 

то, положив
я = a։ + X_, -}-••• 

имеем

dn, du , o
af a 

Наконец, мы будем пользоваться тем, что

(3.3)

(3.4)

(3.5:

(3.6)

3. Константа равновесия может быть выражена как посредством 
чисел молен, так и посредством парциальных давлений:

л-
In /<,,. = £а,1п/г„ (3.7)

I
А

In /Հ, = ^a/ln րր. (3.8)

I
Из (3.G) следует, что

In /\г, = In Кп -։• a In р — a In я, (3.9)

а из (3.5 получим

,, ... v du г (\>^r\du ռ dn 0 |Ո|
rflnAfl = 2,a,—= ' — = /?--» 3.10'

— nr \ — fir / a a

где 
к .< 

В =V3s> 0 всегда. 13.1 И
ТЛ<

Вот одно из применений (3.10).
Известно, что

In Кп — я In U4- •»!/)
(? —температура, «’(/) — функция температуры).
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Отсюда
<) In К,, \ ---------- I = a.
() In V ),

a no (3.10
I f) in K„ \ = / On ■ 1
\ din V Jt \ din V՜ If a

Таким образом

в(—'1 Л (3.12)\ din V Լ

Согласно (3.11) и (3.12)

I ——— I = 0, если x = 0. Լ din V ),
(-i_)>0. (3л”
I din V Л

Зависимости (3.13) хороню известны.
Изотермическое изменение объема равновесной смеси идеальных 

газов
а) не изменяет ее состава, если реакция оставляет неизменным 

общее число молей.
б) вызывает ту из двух противоположных реакций, в которой 

знак изменения числа молей совпадает со знаком изменения объема.
В последующем нужно помнить, что в выражение /<„ (3.7) вхо­

дят только числа молей активных газов, поэтому
[3, Л|. Изменение количества нейтральных газов не может изме­

нить К и.
4. Влияние нейтральных газов на состав равновесной смеси иде­

альных газов при постоянных давлении и температуре.
Условимся обозначать через число молей какого-нибудь ней­

трального газа, через о (on, ՛. ln/Cp, с In К1։}—изменения величин, выз­
ванные внесением извне элементарного количества какого-нибудь га­
за, а через d{dn. d\nKp, dIn K,t\ — изменения, вызванные реакцией.

При изобарно-изотермическом внесении ձո„ молей нейтрального 
газа

հո = Ъп».

Соыасно |3. А| из 3.9: имеем

г In/<„=-<։—(3.14) 
п

Известно, что КР — функция температуры, поэтому из (3.14) сле­
дует, что если a փ 0, то внесение нейтрального газа нарушит равно­
весие. т. е. вызовет реакцию, при которой по (3.9) и (3.10
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., dn ռ dn dn
մ In Ap tflnA,. 1 l.i — л — 

n a n

(так как p = const), 
или

d\nKP = ( (3.15)
\ ռ I a

Новое равновесие установится только при условии, что полное изме­
нение КР (вызванное внесением пп„ молей нейтрального газа и после­
дующей реакцией) равно 0, т. е.

ձԽ^ + մ1ո/ք;, = 0, (3.16յ
или по (3.14) и (3.15

I В - \dn = a-’ S֊'l. (3.171
\ п Г Ո

Легко убедиться па примерах (п это же можно строго доказать), что

В — — >0 всегда. 13.18)
п

Таким образом при a du и ձ//.„ имеют один и тот же знак, а если 
a = 0, то dn = 0.

Следовательно
|3, Б). Изобарно-изотермическое внесение в равновесную смесь иде­
альных газов нейтрального газа

а) не вызывает реакции, если при реакции общее число молен 
не изменяется,

б) в противном случае вызывает реакцию, увеличивающую об­
щее число молей смеси.

5. Влияние активных газов на состав равновесной смеси идеаль­
ных газов при постоянных давлении и температуре.

Вначале в равновесную смесь вносим Ъпг молей одного из ак­
тивных газов .4, (г = 1, 2.... k). Теперь Ъп — Ъпг, о In /<„ = ',lr • По- 

nr 
этому при р = const.,

<11ո/<., = շ1ո A',, —a— = I — - - \ձոր. (3.19;
n \nf n /

Так как 5 In /<,, ֊ 0. го внесение Ъпг молей газа Аг должно вызвать 
реакцию, в течение которой пусть 1пА'? изменится на մ In Ар. причем 
по '3.15) и (3.5)

—) — = (в— — )—• (3.201
\ Ո / а \ Ո ) Աք

Согласно (3.16), (3.19 и (3.20) равновесие наступит, когда
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(3.21:

Помин 3.18). из 3.21 заключаем:

a) dn,= 0. сели —-----’ր =0.
п п,

С) знаки (tn, и Ъп, одинаковы, если —>0, 
п п,

в) знаки dnr и In, рахшчны. если О,
п п,

(3.22)

Заметим, что знак произведения за, не зависит от иаправленнн 
реакции и что при аз, О 

аз. _ з:, 
п п.

<0.

следовательно знаки dn. и '>п, различны.
Таким образом условие м, >0 необходимо для того, чтобы Կւ, 

и dn, были одного знака.
В качестве примера рассмотрим смесь газов NH-, N3 и Но; урав­

нение реакции
2 N’H, ֊ 1 N;- 3 Н, = 0. (3.23)

Отнесем индексы 1. 2. 3 соответствен но к NH„ Х~ и Н5; тогда 

ах = 2. а:= ֊ I, я,——3. 2= -2.
xij = — 4, хз, ֊ ֊՛֊ 2, ՅՅյ - փ б.

Положив г=1. видим, что 23։<ՀՕ и поэтому нзобарно-изотермиче- 
ское внесение некоторого количеств-3 NH, не может вызвать реакцию 
образования NH,. А изобарно-изотермическое внесение X5ir=2i мо­
жет вызвать реакцию разложения NHS, т. е. реакцию образования Na

Однако надо помнить, что условие оз, >0 необходимо для того, 
чтобы 5 л, и dn, имели один и то же знак, но может оказаться не­
достаточным. Условней же необходимым и достаточным является 
13.22), б):

Ճ >0. 
п л

В случае системы NH, N. Н. при г 2 имеем

Ջ._ճ«2___ Լ. (3.24>
п п? п п*

Предположим, что в равновесной смеси NH„ N3, и Н3 числа 
.молей NHj и Н2, т. е. пх и лл. очень малы; тогда
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п = ոՀ 4֊ л« -г н.д — п..

и (3.24) примет пил
Ջ 1 

??-•- Ջ= ։ >0, 
/I nz tin

т. е. имеет место случай • 3.22,6 и, следовательно, в этих условиях 
изобарно-изотермическое внесение N2 в равновесную смесь вызовет 
частичное разложение ХН„ т. е. образование некоторого количества ԻԼ.

Следует также иметь в виду теоретически возможный случаи 
(3.22. а յ. когда изобарно-изотермическое внесение активного газа не 
вызывает никакой реакции.

6. Результат |3, Б{ может быть получен без вычислений, выпол­
ненных в пункте 4. Но способ, о котором идет речь, неприменим к 
случаям, когда в смесь вводится активный газ.

Этот способ основан на общеизвестном положении, которое — 
применительно к нашей системе может быть выражено так: Каким 
бы способом ни производилось внесение газа, новый равновесный со­
став определяется конечными давлением и температурой.

Внесем /тлолорло-изотермнческим образом некоторое количество 
нейтрального газа. Согласно |3, А] это не вызовет последующей ре­
акции, но повысит общее давление. Следовательно, чтобы при неиз­
менной температуре привести давление к начальному значению, нуж­
но некоторое изотермическое увеличение объема; к этому процессу 
применим \3.l3). Отсюда |3, Б].

§ 4. Об одном классе двойных двухфазных систем

I Одна из теорем Гиббса-Коновалова такова:
|4, А] Если изотермическим изменением состояния двойной 

двухфазной системы можно достичь одинаковости составов обеих фаз, 
то к этом состоянии давление имеет экстремум.

Общих признаков, позволяющих предсказать будет ли экстремум 
максимумом пли минимумом, не существует.

В книге |6] приведены графики, показывающие, что для одного 
класса систем экстремум является минимумом. Однако теоретического 
обоснования нет.

Этот пробел восполнен здесь.
2. Рассмотрим систему, состоящую из смеси газов .Լ и .4а и 

конденсированной фазы, представляющей химическое соединение /Ц 
и А. согласно уравнению

яр4յ -|- 32֊Аг 4՜ — 0. (4.1)
Примеры таких систем:

а) конденсированная фаза IlgXLiAJ; газовая фаза-смесь H-gCU и 
Hg(A։, А2);

б) конденсированная фаза HgO; газовая фаза—смесь 11g и О2;
в) конденсированная фаза NH8CONH4O; газовая фаза—смесь СО2п NH3;
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г) конденсированная фаза NH..C:; газовая фаза — смесь NH3 и НС!.
В уравнении реакции 4.1Լ очевидно. а, н з. имеют один и гот 

же знак, а нм противоположный.
Так, в системе а)

2IIgO —2Hg- !0.«0.

Обозначая конденсированную фазу индексом к, а молярную долю 
буквой х. имеем: молярные доли x։t и х;* компонентов .4, и Ла в 
конденсированной фазе

ai -Ւ а. «յ4-<ս .<։*  хУА

Парциальные давления /?։ н р:. числа молен л։ и п., и молярные 
доли х։ и х2 в газовой фазе связаны отношениями

£»«ճ1 = £լ. (4.3}
А Л»

При реакции (4.1) изменяются массы фаз. состав конденсирован­
ной (разы постоянен, молярные доли х։ и х... газовой смеси в общем 
случае изменяются: х։ и х.. окажутся неизменными только в гом слу­
чае, если выполнено условие

х։ = х։*,  х, =х2», т. е. —- = (4.4)
х։ х.

При условии (4.4) газовая смесь может быть получена разложением 
соединения и вся система должна считаться однокомпонентной.

3. Так как Д3 образует конденсированную фазу, то константы 
Л'р и Кх равновесия газовой смеси выразятся так:

InA'p --з г, 1пр։ + я. ln/7:, lnKr = «xlnXj 3jlnx3. (4.5)

Кроме того

Pi ni - г Р^ - п-._ г
р п р п

где п общее число молей газовой смеси; поэтому из (4.5) получаем

In Кр = Խ Кт 4- ilnp. (4.6)

(4.5) и 4.6) позволяют установить зависимость состава газовой смеси 
(например зависимость л,) от давления.

В самом деле, /С, —функция только температуры; полому, ди- 
ференцируя (4.6’1 при t cons!, имеем по (4.5)

՛ /■ ւ’ dx, dx, , dpմ In Лг -I • а. —3 4 з 0.
X, ‘ X. р

По rfx8 — r/.Vj (так кик х։ * х. ■ 1); следовательно, предыдущее 
равенство можно переписать так



Дидактические земелен по термодинамике 127

^\dxx = *dp- (4.7)
\ xs х։ / р

Уже было сказано, что tv з, и а(=з։ - ։а) имеют одни и тот же 
знак. Таким образом, не ограничивая общности, можно считать «х, «г 
и а положительными. Тогда из (4.7) следует:

при dp > 0 также f— ֊ — և/x, > О. (4.8)
\ х, х։ /

Так как по (4.2)

-Ь —^- = 0 (4.9)
Х}й Xj>

то, очевидно, при

Хх>Х։* И Х.<Х^

^-^>0, (4.10)
х*  хх

а при
X, <Хы. х2>хЛ

-^-֊’<0. (4.11)
Х2 X,

Из (4.8) и 4.10) заключаем

dx։>0 при dp^>Q, если х։ > х։*.  (4.12)

(4.8) и ՝4.11 дают

dxx Հ0 при </р>0, если х։<х1ъ (4.13)

Наконец, из 4.8), (4.9) и 4.2) следует

dxx = 0, dp — 0. если х։ = х։* = ——------ (4.14)

(4.12՛ — 4.14 означают, что в координатной 
имеет вид линии АВС. причем в В (когда 
х, = Xu) р достигает минимума (фиг 2).

Полученный результат можно форму­
лировать так.

|4, 15]. Е теореме |4, Л| экстремум яв­
ляется минимумом, если в двойной двухфаз­
ной системе газовая фаза представляет смесь 
двух газон, a l СНДиХИрСГаННЯЯ фаза ЯВЛНеТ- 
СИ Mik MC-i ММ UXJl.HtlHCM этих газов.

системе р — х, изотерма

Поступил.՝ Ю111
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15.• W-- £,iul|iif*uuG

ԴհԴԱԿՏհԿ ԴՒՏՈւՈհ^ՅՈհՆՆեՐ ԹեՐՄՈԴՒՆԱՄԽԿԱՅՒ ՎԵՐԱԲԵՐՅԱԼ

Ա Ս' Փ Л Փ II Ի II'

Լոդված ր պտրունակու /1 Է ղիէոոզութ լուննե ր չոր и տարրեր հարցերի Ար- 
կաւսմամ ր:

I. !'■'ր։մսոնի սլոււտա/ատի օղտսւդործմտմր պարդ ձեով >ւ41ք1ւաւ՚ւիււ<} Լ 
թ ե րմ սդ ինամ իկա/ի երկրորդ սկզրունչրի տմրոզջ րսվանդակսէթ }Ոէնր:

2. 1՝пш .The Stale Principle" [3|. 11| աշխատա[J/անների «ֆազերի 
կա': in'll ինծ կարե/ի I, հանդել, չդիմելով թ ե րմսդինամ իկա լի աոաջին /. երկրորդ 
ոկդ րո ւնրսե ր ին է

if. Ս.րւաեդ !{"'{!] Լ տրված, որ ալդ եղանակը չունի ոչ դիտական, «ւ*  էլ 
դիդ ակւււիկ արմե ր:

Ւղեւս լական դադերի հավսւսարակջիո. խաոնո։ րդի վրա ակտիվ և չեզոր 
դադերի իզոթերմ-իզոիար ե իդոթ երմ-իդորոնա ներմուծումների սպղեէրււ- 
իք րււնը սւլմմ ոովորտրար ուսոէ ւքնաոիրվում Լ թերմոդինամիկական կամ /?/'“ 
մ ի ական պոտենցիալների միջոցով:

Ալսւոեդ նալն արդրււնրներն ստացված են նոր եղանակով, որր հենվում 
է (3,10) աո՚սչութ լան վրա:

4. Գիրրս-հոնէէվա/ովի թեորեմներից մեկը 'էետերսլն է
<քէ:թե կրկնակի երկֆազանի սիստեմի վիճակի իզոթերմ վւաիէվսու մով կա֊ 

րե/ի Լ հանդել 'վաղերի միենոէ լն րադադրոԼթլանը, տպու ալդ ւթէՀակսւtl ճըն- 
չոէմն անի ԼՀէսսէրեմin մ)>:

!;Հատրեմոէ մի մա՚րսիմում կամ մինիմում [(էներէէ \արցը որսշելա հա- 
if ար րնղհսւնու.ր ‘էատկանիշհե  ր չկան:

Ալասեղ ապացւէէցված Լ որ հիչված էքստրեմամը հանդիսանամ Լ մի՝ 
նիմսւմ եթե երկֆազանի սիստեմում ղազալին ֆազը ներկալտցնամ է երկա 
դադերի իւաոնարզ. իսկ կոնդդնուսցած ֆազը հանեիսանամ Լ ալդ դազերի 
րիմ ի ական միացումը:
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