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1 ВВЕДЕНИЕ В ТЕРМОДИНАМИКУ 

Термодинамика — область науки, определяющая принципы 
преобразования энергии веществ в макроскопических системах. 
Общие закономерности, полученные опытным путём при примене-
нии таких преобразований, известны как законы термодинамики. 
Эти законы являются основополагающими, они не могут быть полу-
чены на основе других более фундаментальных основных законов. 

Первый закон термодинамики утверждает, что энергия сохраня-
ется, что ее общее количество остаётся постоянным, несмотря на то, 
что она может быть преобразована в другую форму и передана из 
одного места в другое. Таким образом, первый закон термодинами-
ки зависит от понятия энергии, и наоборот, энергия является необ-
ходимой термодинамической функцией, так как она позволяет 
сформулировать первый закон. Эта связь является характеристикой 
основополагающих понятий термодинамики. 

«Система» и «окружающая среда» подобным образом связаны. 
Система может быть объектом, определённым количеством материи, 
или областью пространства, выбранной для изучения, и отделённой 
(мысленно) от всего остального, называемого окружающей средой. 
Поверхность, заключающая в себе систему и отделяющую её от 
окружающей среды, называется границей системы. 

Атрибутами этой границы являются особые свойства, которые 
могут служить для изоляции системы от её окружающей среды или 
для обеспечения взаимодействия специфическим образом между 
системой и окружающей средой. Изолированная система не обмени-
вается материей или энергией с окружающей средой. У неизолиро-
ванной системы её границы позволяют обмениваться материей или 
энергией с окружающей средой. Если допускается обмен материей, 
то система называется открытой. Если допускается обмен только 
энергией, то система будет закрытой (но не изолированной), а её 
масса останется постоянной. 

Когда система изолирована, она не зависит от окружающей сре-
ды. Тем не менее, изменения, которые могут происходить в системе, 
обнаруживаются измерительными приборами, такими как термомет-
ры и манометры. Однако такие изменения не могут продолжаться 
бесконечно, и система должна в итоге достигнуть конечного стати-
ческого состояния — внутреннего равновесия. 
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Для закрытой системы, взаимодействующей с окружающей 
средой, конечное статическое состояние может быть достигнуто 
аналогично, но при этом системы будет находиться не только во 
внутреннем равновесии, но ещё и во внешнем равновесии с окружа-
ющей средой. 

Понятие равновесия является центральным в термодинамике, 
поскольку с условиями внутреннего равновесия является понятием 
состояния. Система имеет идентифицируемое, воспроизводимое 
состояние, когда все его свойства (температура Т, давление Р и мо-
лярный объём V) определены. Понятия состояние и свойства также 
связаны. Можно также сказать, что свойства системы определяются 
её состоянием.  

Существующие основополагающие термодинамические свойства 
(смотри постулаты 1 и 3, расположенные далее) гораздо чаще распо-
знаются косвенно, хотя свойства Т, Р и V могут быть определены 
измерительными инструментами. Число свойств, для которых зна-
чения должны быть заданы для определения состояния системы, за-
висит от природы системы, и, в конечном счёте, определяется 
экспериментально. 

Когда система выводится из состояния равновесия, возникает 
процесс, изменяющий состояние и продолжающийся до достижения 
свойствами новых равновесных значений. В ходе такого процесса 
система может взаимодействовать с окружающей средой путём об-
мена энергией в форме теплоты и работы, и также производить из-
менения в системе, считающиеся желательными по какой-либо 
причине. Процесс, который выводит систему из состояния равнове-
сия, называется обратимым, когда такой процесс может быть в лю-
бой точке обращён бесконечно малым изменением внешних 
условий, заставляющих его пройти начальный путь в обратном 
направлении. 

Термодинамика берёт своё начало в опыте и эксперименте, из 
которых сформулировано несколько постулатов, которые создают 
основу предмета. Первые два относятся к энергии. 

1.1 ПЕРВЫЙ ПОСТУЛАТ 
Существует форма энергии, известная как внутренняя энер-

гия, которая для систем, находящихся во внутреннем равновесии, 
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является внутренним свойством системы, функционально связан-
ным с измеряемыми параметрами, характеризующими систему. 

1.2 ВТОРОЙ ПОСТУЛАТ 
(ПЕРВЫЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ) 

Полная энергия любой системы и её окружающей среды оста-
ётся постоянной. 

Внутренняя энергия существенно отличается от таких внешних 
форм энергии, как кинетическая и потенциальная энергия макроско-
пических тел. Хотя это и макроскопическое свойство, характеризуе-
мое макроскопическими параметрами Т и Р, внутренняя энергия 
происходит от кинетической и потенциальной энергии молекул и 
элементарных частиц. При применении первого закона термодина-
мики все формы энергии должны быть рассмотрены, включая внут-
реннюю энергию. Ясно, что постулат 2 зависит от постулата 1. Для 
изолированной системы первый закон требует, чтобы его энергия 
была постоянной. Для замкнутой, но не изолированной системы, 
первый закон требует, чтобы изменения энергии системы были 
полностью компенсированы энергетическими изменениями окру-
жающей среды. Для таких систем происходит обмен энергией с 
окружающей средой в двух формах: теплота и работа. 

Теплота является энергией, пересекающей границу системы под 
действием разности (градиента) температур. Количество теплоты Q 
представляет собой величину энергии, передаваемой между систе-
мой и окружающей средой, и не являющуюся свойством системы. 
По соглашению о знаках численных величин теплоты, положитель-
ное значение обозначает подвод теплоты к системе. При отводе теп-
лоты от системы, значение Q имеет отрицательное значение. 

Работа также является энергией, переходящей между системой 
и окружающей средой, но в результате перемещения внешней силы, 
действующей на систему. Как и теплота, количество работы W пред-
ставляет величину энергии, и не является свойством системы. По 
соглашению, аналогичному для теплоты, положительное численное 
значение применяется для работы, совершаемой над системой окру-
жающей средой. А отрицательное значение, когда система соверша-
ет работу.  

Для закрытой системы (с постоянной массой), в которой проис-
ходят изменения только внутренней энергии, первый закон термо-
динамики математически выражается в виде 
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dWdQdU t += , (1) 

где tU  является полной внутренней энергией системы. Обратите 
внимание, что dQ  и dW  это дифференциальные величины, пред-
ставляющие обмен энергии между системой и окружающей средой, 
служащие для учёта изменения энергии окружающей среды. С дру-
гой стороны, tdU  является непосредственно дифференциальным 
изменением внутренней энергии системы. Интегрирование уравне-
ния (1) для конечного процесса даёт 

WQU t +=Δ , (2) 

где tUΔ  — это конечное изменение, определяемое разницей между 
конечным и начальными значениями tU . Теплота Q  и работа W  
являются конечным количеством теплоты и работы; они не являются 
свойствами системы или функциями термодинамических парамет-
ров, характеризующих систему. 

1.3 ТРЕТИЙ ПОСТУЛАТ 
Существует свойство, называемое энтропией, которое для си-

стем с внутренним равновесием является внутренним свойством 
системы, функционально связанным с измеряемыми параметрами, 
которые характеризуют систему. Для обратимых процессов изме-
нение этого свойства может быть рассчитано по уравнению 

t revdQdS
T

= , (3) 

где tdS  — полная энтропия системы; 
T  — абсолютная температура системы. 

1.4 ЧЕТВЁРТЫЙ ПОСТУЛАТ 
(ВТОРОЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ) 

Совместное рассмотрение изменений энтропий любой систе-
мы и окружающей её среды, в результате какого-либо реального 
процесса, является положительным и приближается к нулю, когда 
процесс становится обратимым. 
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Таким образом, первый закон термодинамики не может быть 

сформулирован без предварительного определения внутренней энер-
гии, как свойства. Так же второй закон не может иметь полного и 
количественного выражения без предварительного утверждения су-
ществования энтропии как свойства. 

Второй закон требует, чтобы энтропия изолированной системы 
либо возрастала, или в пределе, когда система достигла равновесно-
го состояния, оставалась постоянной. Для замкнутой (но не изолиро-
ванной) системы требуется, чтобы любое уменьшение энтропии в 
системе или окружающей среде было более чем компенсировано 
увеличением энтропии в другой части, или чтобы в пределах обра-
тимости процесса, общая энтропия системы и её окружающей среды 
была постоянной. 

Фундаментальными термодинамическими свойствами, возника-
ющими вместе с первым и вторым законами термодинамики, явля-
ются внутренняя энергия и энтропия. Эти свойства, вместе с двумя 
законами, применимы ко всем типам систем. Однако, разные типы 
систем характеризуются разными наборами измеряемых параметров 
или переменных. В нефтегазоперерабатывающей и химической про-
мышленности наиболее часто встречаются системы, у которых ос-
новными характеристическими переменными являются температура 
T, давление Р, молярный объём V и состав. Не все из них обязатель-
но являются независимыми. Такие системы обычно состоят из флю-
ида (жидкость или газ) и называются PVT системами. 

Для замкнутых систем работа обратимого процесса может быть 
вычислена как 

t
revdW PdV= − , (4) 

где P  — абсолютное давление; 
tV  — общий объём системы. 

Это уравнение непосредственно вытекает из определения меха-
нической работы. 

1.5 ПЯТЫЙ ПОСТУЛАТ 
Макроскопические свойства однородных PVT систем, находя-

щихся во внутреннем равновесии, могут быть выражены только 
как функция температуры, давления и состава. 
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Этот постулат накладывает идеализацию, и является основой для 
всех последующих связей свойств для PVT системы. PVT система 
служит как приемлемая модель в огромном количестве практических 
применений. Принимая эту модель, предполагается, что влияние 
различных полей (например, электрических, магнитных или грави-
тационных) ничтожно мало, поверхностные и вязкостные касатель-
ные эффекты незначительны. 

Температура, давление и состав являются термодинамическими 
параметрами, отражающие условия, наложенные или демонстриру-
емые системой, а функциональную зависимость термодинамических 
свойств при этих условиях определяют экспериментально. Это непо-
средственно относится к молярному или удельному объёму V, кото-
рый может быть измерен, и немедленно приводят к заключению, что 
существует уравнение состояния отношения молярного объёма к 
температуре, давлению и составу для любой конкретной однородной 
PVT системы. Уравнение состояния является основополагающим 
инструментом применения термодинамики. 

Пятый постулат утверждает, что другие молярные или удельные 
термодинамические свойства PVT систем, таких как внутренняя 
энергия U и энтропия S, также являются функциями температуры, 
давления и состава. Эти молярные или массовые параметры, пред-
ставленные простыми символами V, U, S, не зависят от размера си-
стемы и называются интенсивными. Параметры температура, 
давление и состав, в виде мольных долей, также являются интенсив-
ными. Общесистемные параметры ( tV , tU , tS ) зависят от размера 
системы и являются экстенсивными. Для системы, содержащей n 
молей флюида, tM n M= , где M  — молярное свойство. 

Применение термодинамических постулатов обязательно вклю-
чает абстрактные величины внутренней энергии и энтропии. Поэто-
му решение любой проблемы в прикладной термодинамике находят 
через эти величины. 
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2 ПЕРЕМЕННЫЕ, УСЛОВИЯ 
И ОТНОШЕНИЯ 

Рассмотрим однофазную закрытую систему, в которой нет ника-
ких химических реакций. В соответствии с этими условиями состав 
постоянен. Если такая система подвергается дифференциальному, 
обратимому процессу, тогда по уравнению (1) 

t
rev revdU dQ dW= + . 

Заменяя revdQ  и revdW  в соответствии с уравнениями (3) и (4), 
получаем 

t t tdU TdS PdV= − . 

Хотя это уравнение, полученное для обратимого процесса, свя-
зывает только параметры и справедливо для любого изменения меж-
ду равновесными состояниями в замкнутой системе, оно одинаково 
хорошо описывается следующим образом 

( ) ( ) ( )d nU Td nS Pd nV= − , (5) 

где n  — число молей флюида в системе и является постоянным для 
частного случая замкнутой системы без химических реакций. Обра-
тите внимание, что 

1 2 3 ... i
i

n n n n n≡ + + + =∑ ,

где i — идентифицирующий индекс представленных химических 
компонентов. Когда V, U и S выражают удельные параметры (на 
единицу массы), n заменяют на m. 

Уравнение (5) показывает, что для замкнутой однофазной систе-
мы без химических реакций ( ),nU u nS nV= . Тогда 

( ) ( )
( ) ( ) ( )

( ) ( )
, ,nV n nS n

nU nU
d nU d nS d nV

nS nS
   ∂ ∂

= +   
∂ ∂      

, 

где нижний индекс n  указывает, что всё число молей in  (и, следо-
вательно, n) остаётся постоянным. Сравнение с уравнением (5) пока-
зывает, что  
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( )
( )

,nV n

nU
T

nS
 ∂

= 
∂  

 и  
( )
( )

,nS n

nU
P

nS
 ∂

= − 
∂  

. 

Для открытой однофазной системы мы предполагаем, что 
( )1 2 3, , , ,nU f n S nV n n n=  . В результате 

( ) ( )
( ) ( ) ( )

( ) ( ) ( )
, ,, ,

,
i

i
i i nS nV nnV n nS n

nU nU nU
d nU d nS d nV dn

nS nS n
   ∂ ∂ ∂ 

= + +     ∂ ∂ ∂        
∑  

где суммирование ведётся по всем компонентам системы и нижний 
индекс in указывает, что всё число молей остаётся постоянным, за 
исключением i-того. Определяем 

( )
, , j

i
i nS nV n

nU
n

µ
∂ 

≡  ∂ 
. 

Выражения для T и –P предыдущего абзаца и определение iµ  
позволяет заменить частные дифференциальные коэффициенты в 
предыдущем уравнении на Т, –Р и iµ . В результате имеем уравне-
ние (6) в таблице 1, в которой собраны важные уравнения. Уравне-
ние (6) показывает отношения фундаментальных свойств в 
системе PVT, из которого получены все другие уравнения, связыва-
ющие свойства систем. Величина iµ  называется химическим потен-
циалом компонента i, и играет важную роль в термодинамике 
фазовых и химических равновесий. 

Дополнительные отношения свойств непосредственно вытекают 
из уравнения (6). Поскольку i in x n= , где ix  — мольная доля ком-
понента i, это уравнение может быть переписано как 

( ) ( ) ( ) ( ) 0i i
i

d nU Td nS Pd nV d x nµ− + − =∑ . 

Преобразовав это уравнение, получим 

0i i i i
i i

dU TdS PdV dx n U TS PV x dnµ µ   
− + − + − + − =   

   
∑ ∑ . 
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Поскольку n и dn независимы и произвольны, выражения в скоб-

ках по отдельности должны быть равны нулю. Это даёт два полез-
ных уравнения 

i i
i

dU TdS PdV dxµ= − +∑  ; 

i i
i

U TS PV x µ= − +∑ . 

Первое аналогично формуле (6). Однако формула (6) относится к 
n-мольной системе, а n может быть любым. А здесь n равно единице. 
Поэтому 

1i
i

x =∑   и  0i
i

dx =∑ . 

Мольные доли компонентов зависят друг от друга, а в уравнении (6) 
используется количество молей. 

Второе из представленных уравнений диктует возможные ком-
бинации условий, которые могут быть определены как дополни-
тельные основные функции. В общем виде они представлены в 
таблице 1 как уравнения (7) — (10). Дополнительные термодина-
мические свойства связаны с этими уравнениями и получаются 
произвольным описанием. 

Умножая уравнение (8) на n и производя дифференцирование 
получается общее выражение 

( ) ( ) ( )d nH d nU Pd nV nVdP= + + . 

Подставляя ( )d nU  из уравнения (6) получаем в результате 
уравнение (11). Общие дифференциалы n A  и nG  получаются по-
добным образом и выражаются формулами (12) и (13). Эти уравне-
ния и уравнение (6) являются эквивалентными формами отношений 
фундаментальных параметров, и находятся в соответствующей ко-
лонке таблицы 1. Каждое выражает общий параметр — nU , nH , 
n A  и nG  — как функцию конкретного набора независимых пере-
менных, называемых каноническими переменными для параметров. 
Выбор конкретного уравнения для использования в конкретном слу-
чае диктуется удобством. Однако, энергия Гиббса G является осо-
бенной, из-за её связи с каноническими переменными T, P и { }in , 
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переменными в первую очередь нужными в химическом процессе. 
Другой набор уравнений — результат подстановки 1n =  и i in x= . 
Полученные уравнения менее общие, чем их исходные уравнения. К 
тому же, мольные доли не являются независимыми, математические 
операции, требующие их независимости, являются недействитель-
ными. 

2.1 СИСТЕМЫ ПОСТОЯННОГО СОСТАВА 
Для одного моля гомогенного флюида постоянного состава, 

уравнения (6), (11) — (13) упрощаются до (14) — (17). Поскольку 
эти уравнения являются точными дифференциальными выражени-
ями, применение взаимных отношений для таких выражений создаёт 
общие отношения Максвелла, как описано в разделе 3 «Многофак-
торные расчёты, применяемые в термодинамике» [2]. Это уравнения 
с (18) по (21), в которых частные производные берутся с постоянным 
составом. 

2.1.1 U, H и S как функции от T и P, или T и V 
При постоянном составе, молярные термодинамические пара-

метры можно рассматривать как функции от Т и Р (постулат 5). Аль-
тернативно, так как V связан с Т и Р через уравнение состояния, 
можно использовать V, а не Р в качестве второй независимой пере-
менной. Полезные уравнения для полных дифференциалов U, H и S, 
представлены в таблице 1, уравнения (22) — (25). Очевидным сле-
дующим шагом является замена частных дифференциальных коэф-
фициентов в пользу измеряемых величин. Этой цели служит 
определение двух теплоёмкостей, при постоянном давлении и при 
постоянном объёме: 

P
P

HС
T

∂ ≡  ∂ 
, (26) 

V
V

UС
T

∂ ≡  ∂ 
. (27) 

Они отражают свойства материала и зависят от температуры, 
давления и состава. 
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Уравнение (15) можно разделить на dT и ограничить постоянным 

давлением Р, получив ( )/ PH T∂ ∂ , как указано в первом равенстве 
уравнения (28). Деление уравнения (15) на dP и ограничение посто-
янной Т даёт ( )/ TH P∂ ∂ , как представлено в уравнении (29). Уравне-
ние (28) завершается формулой (26), а (29) — формулой (21). 
Аналогично уравнения для ( )/ VU T∂ ∂  и ( )/ TU V∂ ∂  вытекают из 
уравнения (14) и они с уравнениями (27) и (20) дают уравнения (30) 
и (31). 

Объединение уравнений (22), (26) и (29) даёт уравнение (32); из 
уравнений (23), (28) и (21) получают уравнение (33); уравнения (24), 
(27) и (31) дают уравнение (34); уравнения (25), (30) и (20) дают 
уравнение (35). 

Уравнения (32) и (33) являются общим выражением энтальпии и 
энтропии для гомогенного флюида при постоянном составе как 
функция от Т и Р. Уравнения (34) и (35) являются общим выражени-
ем внутренней энергии и энтропии гомогенного флюида при посто-
янном составе как функции температуры и молярного объёма. 
Коэффициенты dТ, dP и dV состоят из измеряемых величин. 

2.1.2 Модель идеального газа 
Идеальный газ представляет модель газа, содержащего вообра-

жаемые молекулы нулевого объёма, которые не взаимодействуют. 
Его PVT поведение представляется простейшим уравнением состоя-
ния igPV RT= , где R — универсальная газовая постоянная. Следу-
ющие частные производные взяты при постоянном составе 

ig
V

P R P
T V T
∂  = = ∂ 

; 
ig ig

P

V R V
T P T

 ∂
= = ∂ 

; ig
T

P P
V V
∂  = − ∂ 

. 

Первые два из этих соотношений при соответствующей подста-
новке уравнений (29) и (31), приводят к очень простым выражениям 
для идеального газа: 

0
ig ig

T T

U H
V P

   ∂ ∂
= =   ∂ ∂   

; 
ig

T

S R
P P

 ∂
= − ∂ 

; 
ig

ig
T

S R
V V

 ∂
= ∂ 

. 
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Кроме этого, уравнения (32) — (35) становятся 

ig ig
PdH С dT= ; 

ig
ig PC RdS dT dP

T P
= − ; 

ig ig
VdU С dT= ; 

ig
ig V

ig

C RdS dT dV
T V

= + . 

В этих уравнениях igV , igU , ig
VC , igH , ig

PC  и igS  — параметры 
состояния идеального газа, параметры, которые PVT система имела, 
если бы идеальный газ действительно существовал. Они применимы 
для чистых компонентов, а также смесей с постоянным составом, и 
показывают, что igU , ig

VC , igH  и ig
PC , являясь функциями только 

температуры, не зависят от P и V. Однако энтропия является функ-
цией от Т и Р, или от Т и V. Независимо от состава объём идеального 
газа определяется как igV RT P= , и это обеспечивает основу для 
сравнения с истинным молярным объёмом через фактор сжимае-
мости Z. По определению 

ig

V V PVZ
V RT P RT

≡ = = . (36) 

Свойства состояния смеси идеальных газов непосредственно 
связаны со свойствами состояния составляющих чистых компонен-
тов идеального газа. Для тех свойств, которые независимы от Р — 

igU , igH , ig
VC  и ig

PC  — свойства смеси являются суммой свойств
чистых составляющих компонентов, пропорционально его мольной 
доли. 

ig ig
i i

i
M y M=∑ , (37) 

где igM  может представлять любое из перечисленных свойств. Для 
энтропии, которая является функцией от T и P, дополнительным 
условием является требование учёта разницы в парциальных давле-
ниях компонента в чистом виде и в составе смеси: 

lnig ig
i i i i

i i
S y S R y y= −∑ ∑ . (38) 
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Для энергии Гиббса ig ig igG H TS= − ; откуда по формулам (37) и (38) 

lnig ig
i i i i

i i
G y G RT y y= +∑ ∑ . (39) 

Модель идеального газа может служить как разумное приближе-
ние к реальности в условиях, указанных на рис. 1. 

Рис. 1 — Область, где Z лежит между 0,98 и 1,02 
и уравнение идеального газа является разумным приближением. 

(Смиф, Ван Несс и Аббот [7, c. 104]) 

21 



 
2.1.3 Отклонения свойств 

Разница между свойствами реального и идеального газа называ-
ется отклонением свойства RM  

R igM M M≡ − , (40) 

где М представляет собой мольное значение экстенсивного термо-
динамического свойства флюида в его действительном состоянии, а 

igM  — соответствует значению свойства состояния идеального газа 
при том же составе и тех же значениях Т, Р. Отклонение свойства 
зависит от взаимодействия между молекулами, а не характеристи-
ками отдельных молекул. Поскольку состояние идеального газа 
предполагает отсутствие молекулярного взаимодействия, отклоне-
ние свойства отражает отклонение от идеальности. Наиболее часто 
используются следующие отклонения свойств: 

Отклонение объёма R igV V V≡ − . 

Отклонение энтальпии R igH H H≡ − . 

Отклонение энтропии R igS S S≡ − . 

Отклонение энергии Гиббса R igG G G≡ − . 

Полезные соотношения, связывающие эти отклонения свойств, 
полученные из уравнения (17), в альтернативной форме, вытекаю-
щей из математической идентичности: 

2

1G Gd dG dT
RT RT RT

  ≡ − 
 

. 

Подставляя dG из уравнения (17) и G из уравнения (10), после алгеб-
раических преобразований получаем 

2

G V Hd dP dT
RT RT RT

  = − 
 

. (41) 

Это уравнение может быть записано для частного случая иде-
ального газа и вычитается из уравнения (41) 

2

R R RG V Hd dP dT
RT RT RT

 
= − 

 
. (42) 
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Как следствие 

( )/RR

T

G RTV
RT P

 ∂
 =

∂  
; (43) 

( )/RR

P

G RTH T
RT T

 ∂
 = −

∂  
. (44) 

Уравнение (43) обеспечивает прямую связь с соотношениями 
PVT через фактор сжимаемости Z, определяемый формулой (36). Та-
ким образом, с V ZRT P=  

( )1R ig ZRT RT RTV V V Z
P P P

≡ − = − = − . 

Это уравнение в сочетании с преобразованным уравнением (43) 
при постоянной Т даёт 

( )1
R RG V dPd dP Z

RT RT P
 

= = − 
 

. 

Интегрирование от Р  =  0 до произвольного давления Р при по-
стоянной Т даёт 

( )
0

1
PR RG dP VZ dP

RT P RT
= −∫ . (45) 

Смиф, Ван Несс и Аббот [6, с. 210–211] показали, что допустимо 
установить нижний предел интегрирования ( )

0

R

P
G RT

=
 равным ну-

лю. Отметим, что подынтегральное выражение ( )1Z P−  остаётся 
конечным при 0P → . Дифференцирование уравнения (45) с учё-
том Т (в соответствии с уравнением (44)) даёт при постоянной Т 

0

PR

P

H Z dPT
RT T P

∂ = −  ∂ ∫ . (46) 

Поскольку G H TS= −  и ig ig igG H TS= − , тогда R R RG H TS= − , 
и 
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