
多组分系统热力学知识整理

使用本讲义时，我建议对于公式整理部分的公式都自己证明一遍，以便了解

公式的使用条件。同时红色标记是定义，蓝色标记是定理或者是重要公式，楷体

是例题或者公式说明。

1. 基本概念

1.1多组分系统组成描述

对于多组分系统含量的描述，我们给出一下概念：

定义 1：

B的质量浓度（密度）：�� = �(�)
�

（1.1）

B的质量分数：�� = �(�)
�0

（1.2）（其中�0是混合物的质量）

B的浓度：�� = ��
�

（1.3）

B的摩尔分数：�� = ��
�0

（1.4）（其中�0是混合物的总物质的量）

对于溶液，我们有：

B的质量摩尔浓度：�� = ��
�(�)

（1.5）（其中�(�)是溶剂的质量）

实际上，我们使用较多的是浓度、摩尔分数、质量摩尔浓度。

1.2偏摩尔量

事实上，在多组分系统中，系统某种容量性质通常不等于各个纯组分的该种

容量性质之和，比如我们考虑将水和乙醇混合，发现混合体积并不等于两者体积

之和，为了方便研究，我们下面给出偏摩尔量的定义。

假定一个均相系统是由组分 1,2,3...k 所组成，系统的任一种容量性质 Z 除了

与 p、T有关外，还和系统中其它组分的数量有关，那么我们写出全微分：dZ =

( ��
��

)p,n1...,nkdT + ( ��
��

)T,n1...,nkdp + ( ��
��1

)p,T,n2...,nkdn1 + ( ��
��2

)p,T,n1,n2,...,nkdn2 + . . . +

( ��
���

)p,T,n1...,nk−1dnk

那么在 T、p 固定后，我们有：dZ = B=1
k ( ��

���
)p,T,ni(i≠B)dnB�

所以，我们得到偏摩尔量的定义：

定义 2：偏摩尔量：B的偏摩尔量为：

�� = ( ��
���

)p,T,ni(i≠B)（1.6）

偏摩尔量的物理意义为：在等温等压下，在多组分系统中，我们控制 B 以外

的其他组分的数量不变，B物质增加小量 d��后，容量性质 Z 的改变的量。

注意：我们观察��的定义中似乎与组分各个物质的量ni（i包括 B）有关，



但是实际上不能这么理解。我们知道，1mol 水和 1mol 乙醇混合的体积显然是
0.5mol 水和 0.5mol 乙醇的两倍，即此时乙醇的偏摩尔量是不变的。事实上，偏
摩尔量是物质的量分数的函数，而不是物质的量的函数。

同样，我们可以给出一些常见的偏摩尔量：

�� = (
��
���

)p,T,ni(i≠B) �� = (
��
���

)p,T,ni(i≠B)

�� = (
��
���

)p,T,ni(i≠B) �� = (
��

���
)p,T,ni(i≠B)

�� = (
��
���

)p,T,ni(i≠B) �� = (
��
���

)p,T,ni(i≠B)

偏摩尔 Gibbs 自由能也被定义为化学势，记作��。

根据我们上面注意到的内容，我们给出偏摩尔量的加和公式：

定理 1：偏摩尔量的加和公式：

Z =
B=1

k

nBZB�

我们下面对这个公式进行简单的说明：

式子中的ZB是物质 B在多组分体系中含量为��时的偏摩尔量，该公式说明我
们直接加入一定量的 A、B等物质，等效于逐渐加入相同比例的该混合物至一定
的量，这正是由于在相同温度、相同压力、相同物质的量分数下偏摩尔量是定值。

写成数学形式：由于 dZ = B=1
k ZBdnB� ，由于我们控制等 p，等 T，等��，所

以ZB保持不变，两边积分（相当于逐渐加量），得到偏摩尔量加和公式。
利用偏摩尔量加和公式，我们可以计算其他物质的偏摩尔量。

例题 1：对于 1000mL 的液体混合物 A、B，其中�� = 0.70，总物质的量为 50mol，

我们已知此物质的量分数下 A的偏摩尔体积为�� = 20��/���，求此时物质 B

的偏摩尔量。

解：利用偏摩尔量的加和公式 V = nA�� + nB��，我们代入nA = 30mol，�� =

20��/���，nB = 20mol，解得�� = 20��/���。

课本上还给出了求解偏摩尔量的一些方法，比如图解法、截距法，此处内容

较多，如果时间较为充足，可以看课本进行学习。

下面给出另一个非常重要的定理：

定理 2：Gibbs-Duhem 公式：

�=1
� ������ = 0（1.7）

证明：根据偏摩尔量的加和公式 Z = B=1
k nBZB� ，当 B物质的量发生改变���

时，考虑偏摩尔量ZB也发生了变化���，进行微分，我们得到：



��� =
�=1

�

����� + ������

同时，我们有��� = �=1
� ������ ，将两式比较，得到 �=1

� ������ = 0，证毕。

注意：该公式表明偏摩尔量之间不是独立无关的，具有一定的联系，对于二
组分体系，一个物质的偏摩尔量升高，必然导致另一个物质的偏摩尔量减小。

1.3化学势

我们在上文中已经提及了化学势，不过是基于 Gibbs 自由能的化学势，此处

我们要进行推广：

我们以内能 U 为例：

在多组分体系下：U = U(S, V, nk)（k=1,2,3...n）（热力学微分关系）

由于 U 是状态函数，对其进行全微分。我们有：

dU = (
��
��

)V,nkdS + (
��
��

)S,nkdV +
B

n

(
��
���

)S,V,ni(i≠B)dnB�

所以我们定义化学势：�� = ( ��
���

)S,V,ni(i≠B)

同样的，我们对于所有热力学函数都能给出相应的化学势定义：

定义 3：化学势

�� = ( ��
���

)S,V,ni(i≠B) = ( ��
���

)S,p,ni(i≠B) = ( ��
���

)T,V,ni(i≠B) = ( ��
���

)T,p,ni(i≠B)（1.8）

实际上，我们最常用的是�� = ( ��
���

)T,p,ni(i≠B)。

我们要求能区分什么是化学势，什么是偏摩尔量，还有什么都不是的。偏摩

尔量是 T,p都不变，化学势要根据热力学微分关系来确定。

我们下面讨论影响化学势的因素：

化学势与压力的关系： ( ���
��

)�,��,�� = ��（1.9）

化学势与温度的关系： ( ���
��

)�,��,�� =− ��（1.10）

同时，我们也可以得到 �� = �� − ���（1.11）

以及： (
�(��

��)

��
)�,��,�� =− ��

�2（1.12）

我们这里对于（1.9）进行证明，其他公式的证明与之类似：

我们需要利用交换求导次序，结果不变的数学结论，我们有：( ���
��

)�,��,�� =

(
�( ��

���
)�,�,��

��
)�,��,�� = (

�(��
��)�,��,��

���
)�,�,�� = ( ��

���
)�,�,�� = ��，证毕。



2.化学势的应用

2.1 气体混合物中组分的化学势

我们先考虑只有一种理想气体的情况：在等温条件下，我们有：( ��
��

)� = �

所以我们两边积分，从标准大气压下开始积分，积分至任意压力，得到：

单组分理想气体化学势：

μ(T,p) = μ⊖(T, p⊖) + RTln p
p⊖ （2.1）

接下来，我们考虑混合理想气体的化学势，假定共存在 k 个气体组分，其中

B占摩尔分数为��，总压强为 p，那么根据（2.1）的结果和道尔顿分压定律，我

们有：�� = ��
⊖ + RTln pB

p⊖ = ��
⊖ + RTln pxB

p⊖ = μB(p) + RTlnxB

μB(p)等效于压强为 p的纯 B的化学势，记作��
∗ (�).因此，我们有：

理想气体混合物中 B 的化学势：

�� = ��
∗ (�, �) + RTlnxB （2.2）

需要注意的是，这里��
∗ (�, �)并不是标准态。

我们接下来考虑非理想气体：对于非理想气体，其与理想气体存在偏差，为

了形式上的统一与简洁，我们在这里引入逸度这一概念：

定义 4：逸度与逸度因子：对于非理想气体的化学势，我们引入校正因子：

�� = μ⊖(T) + RTln γp
p⊖ = μ⊖(T) + RTln f

p⊖（2.3）

其中 f是逸度，γ是逸度因子。

说明：当 p很小时，lim
�→0

� = �，lim
�→0

γ = 1；同时，对于非理想气体标准态的

选取，是选取 f=p⊖作为标准态。
对于逸度因子的求法，可以参考教材所写的三种方法：图解法、对比状态法、

近似法。此处不在赘述，给出一道例题作为参考：

例题 2：某气体状态方程为 p(Vm − b) = RT，其中 b为常数，求该气体的逸度系
数的表达式。

解：由于( ���
��

)� = ��
��，所以我们需要将��

��表示出来进行积分。

根据气体状态方程，我们有：Vm = RT
p

+ b，所以进行积分：�� = μ∗(T) +

p∗
p Vm� dp = μ∗(T) + p∗

p ( RT
p

+ b� )dp = μ∗(T) + RTln p
p∗ + b(p − p∗)

所以对照逸度的定义表达式，同时，当 p很小时，f=p，令p∗ →→→ 0，我们有：RTln p
p∗ +

bp = RTln f
p∗，从而得到 f = pe

bp
RT，所以γ = f

p
= e

bp
RT

2.2液态混合物中组分的化学势



在讨论液态混合物的化学势之前，我们先要介绍稀溶液中的两个经验规律：

定理 3：Raoult定律：在溶液中加入非挥发性溶质后，溶剂的蒸气压降低。

�� = ��
∗ ��（2.4）

定理 4：Henry 定律：在一定温度和平衡条件下，气体在液体中的溶解度和该气

体的平衡分压成正比：

�� = ��,���（2.5）

说明：Henry 定律要求��是气体 B在液面上的分压，在总压力不大时，可以认为
与其他气体的分压无关（事实上，我们一般默认该条件成立），并且要求溶质在
气态和液态的分子状态是相同的，像 HCl 就不适用。Henry 定律也有其他表述形
式，如采用质量摩尔浓度，此处不赘述。

根据这两个定律，我们给出理想液态混合物的定义：

定义 5：理想液态混合物：

液态混合物任一组分在全部浓度范围内都服从 Raoult 定律者称为理想液态

混合物。

同样地，我们先讨论理想液态混合物中任一组分的化学势：

考虑理想液态混合物与其蒸汽达到平衡时，两相中组分 A 的化学势相等，即

有：��(�) = ��(�)，此时��(�) = ��(�) = ��
⊖(�) + RTln pA

p⊖。

根据 Raoult定律：�� = ��
∗ ��，代入，得到：��(�) = ��

⊖(�) + RTln ��
∗ ��
p⊖

而对于纯液体 B，我们定义：��
∗ (�) = ��

⊖(�) + RTln ��
∗

p⊖

所以我们有：

��(�) = ��
∗ (�) + RTlnxA（2.6）

注意：式（2.6）给出的��
∗ (�)是在 A组分的蒸气压为��

∗时（即纯液体 A的饱
和蒸汽下）的化学势。

理想液态混合物有重要性质：

∆���� = 0, ∆���� = 0（2.7）

∆���� =− � �
� ������� （2.8）

∆Gmix = �� �
� ������� （2.9）

证明与气体混合物的类似，此处不赘述。

同时，在理想液态混合物中，Raoult定律和 Henry 定律是等价的，但是还是

要区分公式的使用条件，其比例系数并不相同��,� ≠ ��
∗。

我们考虑溶质的化学势：根据 Henry 定律，我们容易得到：

��(�) = ��
∗ (�) + RTlnxB（2.10）

注意：与 Henry 定律类似，我们也可以写出质量摩尔分数和浓度的形式。

2.3 稀溶液的依数性

溶液会产生凝固点降低和沸点升高的现象，这是由于化学势降低导致的，我



们可以通过下面的图像直观感受：

我们不加证明，直接给出依数性的三个重要公式（证明参考教材或老师 PPT）：
凝固点降低：

lnxA = ∆fusHm,A

R
( 1

Tf
∗ − 1

Tf
)（2.11）

其中Tf
∗是纯 A 的凝固点，Tf是溶液的凝固点，∆fusHm,A是 A 的凝固焓。

当体系是稀溶液时（B 非常少），Tf
∗≈Tf，lnxA~ − xB，令∆�� = Tf

∗ − Tf

我们有：

∆�� = ����（2.12）

其中�� = �(Tf
∗)2��

∆fusHm,A
（2.13）

沸点升高：

lnxA = ∆vapHm,A

R
( 1

Tb
− 1

Tb
∗ )（2.14）

同样地，在稀溶液中，我们有：∆�� = �� − ��
∗

∆�� = ����（2.15）

其中�� = �(Tb
∗)2��

∆vapHm,A
（2.16）

溶液渗透压：

��,�� =− ������（2.17）

当溶液时稀溶液时，我们有：

� = ����（2.18）
注意：渗透压是稀溶液依数性中对浓度最灵敏的，往往用其确定大分子的分子量。

对于非理想溶液，与上面非理想气体一致，我们需要引入另一概念：



定义 6：活度与活度因子的定义：对于非理想溶液，我们引入校正因子：

�� = ��
∗ + ����(��,���) = ��

∗ + ������,�（2.19）

其中��,�称为组分 B 用摩尔分数表示的活度，��,�称为活度因子，也称活度

系数。

同样有， lim
��→1

��,� = ��, lim
��→1

��,� = 1

不过，对于稀溶液的化学势，我们除了用活度表示，还可以用质量摩尔分数

与浓度表示：

�� = ��,�
□ + ���� ��,���

�⊖ = ��,�
□ + ���� ��,�

�⊖（2.20）

�� = ��,�
△ + ���� ��,���

�⊖ = ��,�
△ + ���� ��,�

�⊖（2.21）

他们也满足上面的极限条件。

对于活度系数的求法，可以参考教材，简而言之，就是将依数性公式中的��
换为��即可求得，当然，也可以用 Gibbs-Duhem公式。

2.4分配定律

定理 5：分配定律：

在定温定压下，如果一种物质溶解在两个同时存在的互不相溶的液相里，达

到平衡后，该物质在两相中的浓度之比为定值

即：
�(�)
�(�)

= �或者
�(�)
�(�)

= � （2.22）

这个可以利用化学势证明，过程可以参考教材 P277，此处不赘述。

萃取计算：假设用体积为 V（A）的 A 溶剂从体积为 V 的 C溶液中萃取 n 次，

C中含溶质 B 质量为 m（B），那么最后原溶液中剩余 B的质量为：

m(B, n) = m(B)[ KV
KV+V(A)

]n（2.23）

其中 K = c(C)
c(A)

同样地，我们也可以证明，在相同体积的萃取剂下，将溶剂分为若干份，分

批萃取的效率高于用全部溶剂萃取一次，证明可以参考教材。



3. 公式总结

1. 若干定义：

B的质量浓度（密度）：�� = �(�)
�

（3.1）

B的质量分数：�� = �(�)
�0

（3.2）

B的浓度：�� = ��
�

（3.3）

B的摩尔分数：�� = ��
�0

（3.4）（其中�0是混合物的总物质的量）

对于溶液，我们有：

B的质量摩尔浓度：�� = ��
�(�)

（3.5）（其中�(�)是溶剂的质量）

2. 偏摩尔量：

�� = ( ��
���

)p,T,ni(i≠B)（3.6）

3. 偏摩尔量加和公式：

Z = B=1
k nBZB� （3.7）

4. Gibbs-Duhem公式：

�=1
� ������ = 0（3.8）

5. 化学势：

�� = ( ��
���

)S,V,ni(i≠B) = ( ��
���

)S,p,ni(i≠B) = ( ��
���

)T,V,ni(i≠B) = ( ��
���

)T,p,ni(i≠B)（3.9）

6. 化学势的影响因素

对压强：( ���
��

)�,��,�� = ��（3.10）

对温度：( ���
��

)�,��,�� =− ��（3.11）

与焓和熵的关系：�� = �� − ���（3.12）

7. 气体的化学势：

单组分理想气体化学势：μ(T,p) = μ⊖(T, p⊖) + RTln p
p⊖（3.13）

理想气体混合物中 B的化学势：�� = ��
∗ (�, �) + RTlnxB（3.14）

实际气体化学势：�� = μ⊖(T) + RTln γp
p⊖ = μ⊖(T) + RTln f

p⊖（3.15）



其中 f为逸度，γ为逸度因子

8.液态混合物组分的化学势：

理想液态混合物中溶剂的化学势：��(�) = ��
∗ (�) + RTlnxA（3.16）

溶质的化学势：��(�) = ��
∗ (�) + RTlnxB（3.17）

试剂溶液中 B的化学势:�� = ��
∗ + ����(��,���) = ��

∗ + ������,�（3.18）

9.理想液态混合物的热力学性质：

∆���� = 0, ∆���� = 0（3.19）

∆���� =− � �
� ������� （3.20）

∆Gmix = �� �
� ������� （3.21）

10.稀溶液的依数性：

Raoult定律：�� = ��
∗ ��（3.22）

Henry 定律：�� = ��,���（3.23）

凝固点下降：lnaA = ∆fusHm,A

R
( 1

Tf
∗ − 1

Tf
)（3.24）

∆�� = ����（3.25），其中�� = �(Tf
∗)2��

∆fusHm,A
（适用于稀溶液）

沸点上升：lnaA = ∆vapHm,A

R
( 1

Tb
− 1

Tb
∗ )（3.25）

∆�� = ����（3.26），其中�� = �(Tb
∗)2��

∆vapHm,A

渗透压：��,�� =− ������（3.27）

当溶液较稀时：� = ����（3.28）

11.分配定律：

�(�)
�(�)

= �或者
�(�)
�(�)

= �（3.29）

等体积萃取 n伺候原溶液剩余 B 的质量：m(B, n) = m(B)[ KV
KV+V(A)

]n（3.30）

其中 K = c(C)
c(A)




