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Тема 05 4год Молекулярна фізика

Молекулярна фізика і термодинаміка - розділи фізики, в яких вивчаються макроскопічні процеси в тілах, що зв’язані з великою кількістю атомів і молекул, з яких складаються тіла.


Для дослідження цих процесів використовують два методи: статистичний (молекулярно-кінетичний) і термодинамічний.


Молекулярна фізика вивчає будову і властивості речовини в різних агрегатних станах - твердому, рідкому та газоподібному, виходячи з молекулярно-кінетичних уявлень про те, що всі тіла складаються

з атомів і молекул, які перебувають у неперервному тепловому русі.


Безпосереднім дослідним підтвердженням справедливості молекулярно-

кінетичної теорії є дифузія, броунівський рух.


Молекулярно-кінетична теорія має на меті пояснити властивості тіл, що безпосередньо спостерігаються на досліді (тиск, температуру тощо), як сумарний ефект дії молекул.


Властивості величезного скупчення молекул, що утворюють тіло, підлягають особливим статистичним закономірностям і їх можна вивчити за допомогою статистичного методу, який ґрунтується на тому, що властивості макроскопічної системи визначаються:

· властивостями частинок системи, 
· особливостями їх руху 
· усередненими значеннями динамічних характеристик цих частинок (швидкості, енергії тощо).


Існує певний якісний і кількісний зв’язок між властивостями сукупності молекул і середніми значеннями тих фізичних властивостей, які характеризують поведінку та властивості кожної молекули окремо. 

Наприклад, температура газу пов’язана із середнім значенням кінетичної

енергії молекул. 

Для встановлення цього зв’язку не потрібно точно знати положення або швидкість кожної молекули, а досить знати їх ймовірні значення.


Введення середніх значень величин у молекулярній фізиці зумовлене не лише тим, що не можна стежити за рухом кожної молекули окремо через велику їх кількість, а й тим, що сукупність величезної кількості молекул дає нові властивості, яких немає в кожної молекули окремо і підлягає новим статистичним законам. 

У сучасній фізиці статистичний метод використовується

у формі класичної і квантової статистик.

У молекулярно-кінетичній теорії газів користуються моделлю ідеального газу, що задовольняє такі умови:

— власний об’єм молекул газу нехтовно малий порівняно з об’ємом посудини;

— між молекулами газу відсутні сили взаємодії;

— зіткнення молекул газу між собою і з стінками посудини абсолютно пружні.


Модель ідеального газу можна використати, вивчаючи реальні гази, оскільки вони при умовах, близьких до нормальних, а також при низьких тисках і високих температурах близькі за своїми властивостями до ідеального газу.


Дослідним шляхом було встановлено цілий ряд законів, які описують поведінку ідеальних газів.


Закон Бойля-Маріотта: для даної маси газу при сталій температурі добуток тиску газу на його об’єм є величина стала:

рV = сопst.

Процес, що протікає при сталій температурі, називається ізотермічним.


Закон Гей-Люсаака: об’єм даної маси газу при сталому тиску змінюється

лінійно з температурою:

[image: image46.png]



процес, що протікає при сталому тиску, називається ізобарним.


Закон Шарля: тиск даної маси газу при сталому об’ємі змінюється лінійно з температурою:

[image: image2.emf]
Процес, який протікає при сталому об’ємі, називається ізохорним.


У молекулярній фізиці вводиться одиниця кількості речовини моль:. 
моль - кількість речовини, яка вміщує стільки структурних елементів, скільки є атомів у 0,012 кг ізотопу вуглецю  С12 .


В одному молі різних речовин міститься одна і та ж число молекул, яка називається сталою Авогадро:

А =6,022·1023 моль-1.

Закон Авогадро: молі різних газів при однакових температурі і тиску займають однакові об’єми.


При нормальних умовах ( Т=273,15К,  р=1,0132·105Па )  один моль будь-якого газу займає об’єм  22,415м3 .


Закон Дальтона: тиск суміші ідеальних газів дорівнює сумі парціальних

тисків її компонент.

р = р1 + р2+ ... + рп,
де  р1 , р2, ... рп   парціальні тиски.  Парціальний тиск є тиск компоненти газу коли б він один займав увесь об’єм, який займає вся суміш.


Рівняння Клапейрона-Менделесва для число молів v має такий вигляд:

рV = vRТ,
де  R = 8.31 Дж/моль·К  —  універсальна газова стала.
Використовуючи  припущення мікроскопічної моделі ідеального газу, обчислили, що тиск молекул  N ідеального газу в об'ємі  V, дорівнює
[image: image3.emf]
Тобто, тиск газу пропорційний  числу молекул в одиниці об'єму й середній поступальній кінетичній енергії молекул.  Це встановило ключовий зв'язок між світом молекул і великомасштабним світом. 
Тепер порівняємо це з рівнянням стану для ідеального газу 
[image: image4.emf]
Бачимо, що середня поступальна кінетична енергія молекул газу пов'язана з температурою  T  газу співвідношенням 
[image: image5.emf]
де  kВ = 1,38·10 -23 Дж·К -1—  стала Больцмана. Таким чином, температура - прямий показник середньої молекулярної кінетичної енергії. 

Для того, щоб визначити енергію, яка припадає на всі рухи молекул, необхідно ввести поняття про число ступенів вільності:

Числом ступенів вільності називають найменше число координат, які необхідно задати для того, щоб повністю визначити положення тіла у просторі, або кількість незалежних рухів, які може виконувати тіло. 
Матеріальна точка, що довільно рухається у просторі, має три ступені вільності (x, y, z). Якщо ця точка рухається по деякій поверхні або вздовж певної кривої, то вона відповідно має два або один ступені вільності.
Кожний поступальний ступінь вільності  (x, y, або z)  вносить у газ рівну кількість енергії   ½ kВT,  пов'язану з ним. ( Загалом, "ступінь вільності " - це незалежний спосіб, яким молекула може одержати енергію.) 

У класичній статистичній фізиці виводиться закон Больцмана про рівномірний розподіл енергій за ступенями вільності молекул:


якщо статистична система перебуває у стані термодинамічної рівноваги, то на кожний поступальний і обертальний ступінь вільності припадає в середньому кінетична енергія, що дорівнює  ½ kВT,  а на кожний коливальний ступінь вільності в середньому енергія  kВТ .


Коливальний ступінь має вдвоє більшу енергію тому, що на нього припадає не лише кінетична енергія, але і потенціальна енергія, а середні значення кінетичної і потенціальної енергій однакові.

Таким чином, середня енергія молекули дорівнює  ½i kВT, де
i =  iпост. +iоб + 2 iкол

В ідеальному газі немає сил взаємодії між молекулами, а, отже, дорівнює нулю взаємна потенціальна енергія молекул. Тому для моля ідеального газу внутрішня енергія дорівнює сумі кінетичних енергій молекул: Внутрішня енергія молекул N (або n моль) ідеального одноатомного газу є
[image: image6.emf]

Для характеристики теплових властивостей газу, як і будь-якого іншого тіла, користуються особливою величиною — теплоємністю.


Теплоємність тіла дорівнює кількості теплоти, яку потрібно надати тілу, щоб підвищити його температуру на один кельвін:

[image: image7.emf]

Теплоємність залежить від маси тіла, його хімічного складу, термодинамічного стану і виду процесу, в якому надходить теплота.


Питома теплоємність дорівнює кількості теплоти, яку слід надати одиниці маси цієї речовини для підвищення її температури на 1К :

[image: image8.emf]

Молярна теплоємність С дорівнює кількості теплоти, яку треба надати одному молю речовини для підвищення його температури на 1К :
[image: image9.emf]
Зміна у внутрішній енергії для  n молей  будь-якого ідеального газу при зміні в температурі ΔT  дорівнює
[image: image10.emf]
де  CV - молярна теплоємність при сталому об'ємі. 
Молярні теплоємностями ідеального одноатомного газу  CP  при сталому тиску,  CV  при сталому об'ємі і їх відношення дають формули
[image: image11.emf]      [image: image12.emf]       [image: image13.emf]
 Для ідеального газу молярна теплоємність при сталому тиску більше молярної теплоємності при сталому об'ємі на  R, універсальну газову сталу: 
[image: image14.emf]
Цей вираз називається рівнянням Майера. Воно вказує на те, що  Ср
завжди більше від  СV  на величину універсальної газової сталої. Справа в тому, що при нагріванні газу при сталому тиску потрібна додаткова кількість теплоти на виконання роботи розширення газу.

Адіабатний процес відбувається без обміну теплотою між газом і оточуючим середовищем.
При адіабатичному розширенні або стиску ідеального газу, перший закон термодинаміки,  разом з рівнянням стану ідеального газу, показує що 
[image: image15.emf].

Проміжними між адіабатними і ізотермічними є політропні процеси, при яких теплоємність тіла  С залишається сталою. Рівняння політропи таке
рVп = сопst,    де  n = (C - Cp) /(C - CV).
При  C = 0 – адіабата, C((  – ізотерма, C= Cp – ізобара,  C= CV – ізохора.
Ми  розглянули  тільки середні значення енергій молекул у газі. 
Розподіл Больцмана  описує  розподіл  молекул  по рівнях енергії: 
[image: image16.emf]
де  nv (E)  є  функцією щільності розподілу молекул  по рівнях енергії,   а добуток  nv (E) dE  є число молекул в одиниці об'єму з енергією між E і E + dЕ. 
 Це рівняння показує, що ймовірність виявлення молекул з енергією  E зменшується по експоненті з ростом частки  E/kВT. 
Усі молекули потрапили б на найнижчий енергетичний рівень, якби взаємодія молекул не переводила молекули на більш високі рівні енергії. 
[image: image39.emf]
Спостережуваний розподіл швидкостей газових молекул у тепловій рівновазі показаний на графіку. 

Величина  Nv,  названа функцією розподілу Максвелла молекул по швидкостях,  визначена в 
такий спосіб: число молекул  dn  зі швидкостями між    v  і  v + dv  є  dn  =  Nv dv.
 Це число дорівнює області заштрихованого прямокутника на графіку. 
Функція розподілу Максвелла молекул по швидкостях має вигляд: 
[image: image17.emf]
Це функція розподілу дозволяє обчислити середньоквадратичну швидкість,  середню швидкість, і   найбільш імовірну швидкість: 
[image: image18.emf]              [image: image19.emf]  
[image: image20.emf]               
Таким чином 
[image: image21.emf]
Функція розподілу Максвелла молекул по швидкостях пояснює феномен паротворення. Молекули в рідині, що швидше  рухаються, залишають рідину навіть при температурах значно нижчих точки кипіння. 
У молекул, що залишилися в рідкій фазі, середня кінетична енергія нижча й температура рідини знижується. 
Реальні гази

Реальні гази поводяться приблизно як ідеальний при досить низьких тисках і досить високих температурах. 
Реальні гази складаються з молекул, які мають розміри відмінні від нуля й діють силами Ван-Дер-Ваальса одна на одну. Рівняння стану реального газу  - рівняння Ван-Дер-Ваальса для 1 молю газу має вигляд:
[image: image22.emf]
Константи   a і b  можуть бути отримані з експериментальних даних. 
[image: image40.emf]
На ізотермічних кривих  T - константа, і рівняння Ван-Дер-Ваальса - співвідношення, що визначає p   як функцію V. Це - алгебраїчне рівняння третього ступеня відносно V. Таким чином, у нього є три корені, які можуть бути дійсними й відрізнятися, можуть бути дійсними й співпадаючими, або мати один дійсний і два комплексні корені. 
Тільки дійсний корень має фізичний сенс: Ізотермічні криві перетинаються горизонтальними лініями   p = константа в одній точці або в трьох. 
Для високих температур (тільки один дійсний корінь), форми кривих  не дуже  відрізняються від гіпербол ідеального газу. 
При низьких температурах (три корені), ізотермічні криві стають абсолютно іншими. 
[image: image41.emf]Крива, відповідна до температури, при якій збігаються три корені, відокремлює ці два випадки.   Це критична ізотерма.  У неї є точка перегину  К - критична точка. У критичній точці 
[image: image23.emf]
Відповідні  Тк ,  об’єм  Vμк  і  тиск  рк  називаються критичними.Стан з цими параметрами називається критичним.

Якщо через крайні точки горизонтальних ділянок сімейства Ван-дер-Ваальсівських ізотерм провести лінії, то одержуємо криву, що обмежує область двофазних станів речовини. 

Пара відрізняється від інших газоподібних станів тим, що при ізотермічному стиску відбувається процес зрідження.


Газ, який знаходиться в стані при температурі, вищої за критичну, не може бути перетворений в рідину ні при якому тиску.


Рівняння Ван-дер-Ваальса має той недолік, що воно змінюється від речовини до речовини, оскільки параметри а і Ь залежать від природи речовини. Але  а , b  і  R  можна виключити,  виразивши їх через критичні параметри Тк ,  Vμк  і  рк, а після введемо зведені параметри, а саме:
[image: image24.emf] [image: image25.emf]  [image: image26.emf]
В результаті отримуємо зведене рівняння Ван-дер-Ваольса

[image: image27.emf]

Розглянемо  ізотермічний процес  докладно. 
[image: image42.emf] На сегменті  1 - 2  речовина - насичена пара. Ліворуч від B крива Ван-Дер-Ваальса гладка, тоді як експериментальна крива показує горизонталь-ний сегмент  2 - 6, відповідний до конденсації. 
Сегмент  2 - 3  також експериментально досяжний. Якщо пара і посудина дуже чисті, то можна підняти тиск вище тиску насиченого пари (перенасичена пара) без конденсації. Але ці стани не стійкі (вони - метастабільні); мале збурення переводить пару на горизонтальний сегмент і сформуються дві фази. 
З іншої сторони графіка, сегмент  7-6  представляє рідину. Тепер почнемо зі стану високого тиску  поступово його знижуючи. Продовжуючи рухатися до-сить повільно, можна знизити тиск нижче тиску насиченої пари без скипання рідини. Сегмент  6-5 відповідає перегрітій рідині. Ці стани теж метастабільні. Мале збурення переводить систему на горизонтальний сегмент і рідина кипить. 
Сегмент  5 - 3  не відповідає ніякому фізично досяжному стану. Цей сегмент є аномальним, тому що зменшення в об'ємі дає зниження тиску. Ці стани абсолютно нестійкі, вони не існують. 

При досить низьких температурах нижня частина ізотерми Ван-дер-Ваальса перетинає вісь і переходить в область від'ємних тисків. Речовина при від’ємному тиску знаходиться у стані не стиску, а розтягу. Ділянка 8 – 9  на нижній ізотермі відповідає перегрітій, а ділянка  9 - 10 - розтягнутій рідині.

Якщо температура збільшується, три корені рівняння наближаються до один одного й стають співпадаючими при критичній температурі. Усі стани, представлені рівнянням Ван-Дер-Ваальса вище критичної температури, досяжні.

З рівняння стану Ван-дер-Ваальса не можна визначити положення горизонтальної частини дослідної кривої відносно максимуму і мінімуму 

кривої Ван-дер-Ваальса.

[image: image43.emf] 
Це означає, що не можна визначити величину рівноважного тиску насиченої пари при даній температурі.


Як показав Максвелл, якщо уявити собі перехід від стану 6 до стану 2, то незалежно від того, як він відбувається, вздовж однофазної кривої 6 - 5 - 4 - 3 - 2 , чи вздовж двофазної прямої б - 4 - 2 , він повинен супроводжуватися однією і тією ж роботою. 

Це означає, що площа під кривою  6 - 5 - 4 - 3 - 2  повинна дорівнювати площі під прямою  б - 4 - 2 , оскільки робота на діаграмі  рVμ дорівнює площі під відповідними діаграмами. Звідси, пряма розташована так, щоб площі заштрихованих областей дорівнювали одна одній.


Висновки, які отримуємо з аналізу рівняння Ван-дер-Ваальса, були підтверджені дослідами Ендрюса, що вивчав ізотермічне стискання вуглекислого газу. 

Внутрішня енергія реального газу, який описується рівнянням Ван-дер-Ваальса,  дорівнює сумі кінетичної енергії  Ек  теплового руху його молекул і потенціальної енергії   Еп   міжмолекулярної взаємодії.


Потенціальна енергія реального газу зумовлена лише силами притягання між молекулами, які приводять до виникнення внутрішнього тиску на газ
[image: image28.emf]

Робота  dА,  яка затрачається для подолання сил притягання, або проти внутрішнього тиску р’, йде на збільшення потенціальної енергії системи dЕп:

dА = р’dVμ = dЕп,
[image: image29.emf]  [image: image30.emf]
Знак  -  означає, що молекулярні сили, які створюють внутрішній тиск р ', є
силами притягання.


З достатнім ступенем точності можна вважати, що кінетична енергія   Ек для реального газу дорівнює кінетичній енергії ідеального газу, що перебуває при тій самій температурі. Внутрішня енергія  Uід  ідеального газу дорівнює тільки кінетичній енергії хаотичного руху молекул. Тому
[image: image31.emf]  [image: image32.emf]
Внутрішня енергія  U  реального газу росте із збільшенням температури та

об’єму газу.

При адіабатному розширенні без виконання зовнішньої роботи внутрішня

енергія  U газу не міняється.


Для ідеального газу  U1 = U2  означає рівність температур  T1 = T2,  тобто при адіабатному розширенні ідеального газу у вакуумі його температура не змінюється.


А для реального газу маємо:
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При  V2  > V1, буде  Т1  > Т2 , тобто реальний газ при адіабатному розширенні

у вакуум охолоджується,  а при  V2  <  V1, буде  Т1  <  Т2 , тобто при адіабатному стиску реальний газ нагріватиметься. 

Проте  в деяких випадках це не так.  

Якщо газ тече крізь пористу перегородку через сталу різницю тиску p1- p2, то температури,  T1  і  T2  газу по різні сторони перегородки різні, і Джоуль та Томсон показали на досліді, що гази нагріваються в розширенні, якщо температура досить висока. Це – негативний дросель-ефект:  T1 <  T2  . Він  має місце якщо V1 << V2 та 

[image: image35.emf]
Це явище назвали ефект Джоуля-Томсона.
[image: image44.emf]
Існує  температура інверсії,  при якій температурна варіація змінює знак: 
[image: image36.emf]
Якщо   T1  > Tmax = 2a/Rb,  охолодження неможливе. 
Температура інверсії  для водню 200К,  для кисню 1063К,  для вуглекислого газу  2073К.
Гази  охолоджуються  при розширенні,  якщо  V1 << V2   та 
[image: image37.emf]
Це - позитивний ефект Джоуля- Томсона :  T1 > T2.
Рівняння  Клапейрона-Клаузіуса.  Діаграми стану
Фаза є сукупність частин термодинамічної системи, які мають однакові фізичні та хімічні властивості, що не залежать від кількості речовини. 
Якщо система однофазна, то вона фізично однорідна, або гомогенна.
 Багатофазна система — фізично неоднорідна, або гетерогенна. Фази гетерогенної системи при рівноважних умовах здатні до співіснування І відокремлені одна від одної макроскопічними поверхнями розділу. 
Фазові переходи — це процеси переходу речовини з однієї фази в іншу. 
Агрегатні перетворення є фазовими переходами першого роду. Вони завжди супроводяться виділенням або поглинанням системою теплоти: 
теплоти випаровування для переходу рідина – пар, зворотнього теплоти конденсації;  для переходу тверде тіло – рідина теплоти плавлення, зворотнього переходу – теплоти кристалізації;  для переходу тверде тіло – пар теплоти сублімації, зворотнього переходу – теплоти десублімації . 
Під твердою фазою маємо на увазі кристалічну фазу.
При фазових переходах другого роду внутрішня енергія та об’єм системи залишаються сталими, теплоти фазового переходу немає, але змінюються стрибком теплоємність і термічні коефіцієнти. Речовини можуть кристалізуватися в різних формах, які називають алотропічними фазами. 
[image: image45.emf]При фазовому переході похідна рівноважного тиску p за температурою T, питома теплота переходу  Q12  і зміна питомого об'єму повязані  рівнянням  Клапейрона-Клаузіуса:
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де V1 та V2 — питомі об'єми речовини в 1 та 2 фазах.

Функцію p (T) для рівноважного тиску між трьома парами фаз представляють три види кривих на діаграмах стану.  Лінії  ОА — криві плавлення, лінії  ОК — криві кипіння, лінії  ОВ — криві сублімації. 
Точка  О — це потрійна точка, в якій речовина співіснує в трьох станах. Рівновага трьох фаз існує тільки при певних значеннях  цих трьох змінних: температура, тиск і, для даної маси, об'єму. 
Розглянете тепер криву кипіння, яка є кривою  тиску насиченої пари як функції температури.  Коли температура збільшується, тиск пари і густина ростуть дуже швидко. Густина пари стає ближче й ближче до густини рідини. Коли стан досягає критичної точки (К), у пари та ж густина, що і у рідини, і дві фази нерозрізнені. Інакше кажучи, крива рівноваги рідина - пар закінчується в критичній точці. 
На кривих рівноваги тверде тіло –рідина ОА,  кривих плавлення критична точка не існує. 

Розглянемо тепер криві рівноваги тверде тіло – пар  ОВ — криві сублімації . При температурах нижче температури потрійної точки, не існує рідка фаза. Нагріваючись тверде тіло переходить прямо в парову фазу. Навпаки, охолоджуючись пара переходить прямо у тверде тіло. 
Контрольні питання

1. Ідеальні гази. Тиск, температура та поступальна кінетична енергія.

2. Закони ідеального газу.

3. Розподіл Максвела швидкості молекул.

4. Швидкості молекул: середня, середня квадратична та найбільш імовірна.

5. Ступені вільності. Молярна теплоємність.

6. Реальні гази. Рівняння стану реального газу.

7. Внутрішня енергія реального газу.
8. Фазові переходи першого роду.
9. Фазові переходи другого роду.
10. Рівновага трьох фаз.
11. Критична точка.
12. Критичний стан.
13. Криві рівноваги на діаграмі стану.
