
Лекция № 3

 Основы химической термодинамики
1. Некоторые основные понятия.

2. Первый закон термодинамики. Термодинамические параметры 
и функции состояния.

3. Термохимия. Закон Гесса-основной закон термохимии. 
Термохимические расчеты. .

4. Самопроизвольные процессы. Энтропия, второе начало 
термодинамики.

5. Энергия Гиббса. Критерии направления самопроизвольных 
химических процессов.
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Термодинамические системы 
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Термодинамический метод
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Химическая термодинамика изучает:
- энергетические эффекты химических процессов;
- возможности самопроизвольного протекания процессов.



Первый закон термодинамики. Термодинамические 
параметры и функции состояния
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Функции состояния
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возможно протекание процесса при постоянном давлении (р=const) -поршень при 
этом свободно передвигается (рис. а) - и постоянном объеме (V=const) -поршень 
в этом случае закреплен (рис. 6)

Или А=р(V2-V1). Подставив это выражение в формулу Q=ΔU+А и заменив в 
ней ΔU на U2 - U1, получим:
Q=U2-U1+p(V2-V1)=U2-U1+pV2-pV1=(U2-pV2)-(U1+pV1)
Величины (U2-pV2) и (U1+pV1) являются функцией состояния Н, то есть:
ΔН=U+pV 

ΔН=Н2-ΔН1
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Стандартными считаются следующие условия: температура - 298 К; 
давление - 101325 Па.



14



15



16

индекс f от английского formation - образование
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3К2О(тв) +2АІ(тв) =АІ2О3 (тв) +6К(тв), ΔН= ?
Согласно первому следствию из закона Гесса:
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Произведем расчет энергии связи в молекуле хлороводорода (Есв. (НСІ)):
Н (г)+СІ(г)=НСІ(г),

Тепловой эффект такой реакции:

Теплота образования НСІ - величина табличная:

Исходные реагенты Н(г) и СІ(г) в виде атомов могут быть получены при 
диссоциации молекул Н2 и СІ2. Процесс диссоциации (разрыва) связи должен 
быть эндотермическим, а теплоты образования Н (г) и СІ (г) равны:

Подставив найденные значения стандартных теплот образования, находим 
тепловой эффект образования хлороводорода из атомов:
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Второе следствие. (Используется только при тепловых расчетах реакций 
между органическими веществами.) Тепловой эффект реакции между 
органическими веществами равен разности между суммой теплот сгорания 
исходных веществ и суммой теплот сгорания продуктов реакций. При 
расчетах теплоты сгорания находят по таблицам. Теплоты сгорания Н2О, СО2, 
N2, и др. приняты равными 0. Рассчитаем тепловой эффект -реакции 
этерификации на примере взаимодействия уксусной кислоты и этанола:
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Самопроизвольные процессы. Энтропия, второе 
начало термодинамики

Постулат Клаузиуса. Невозможен самопроизвольный переход 
теплоты от холодного тела к горячему.
Постулат Томсона. Процесс, единственным результатом которого 
является превращение теплоты в работу, невозможен.
1 постулат Планка. Невозможно создание вечного двигателя второго 
рода. Под вечным двигателем второго рода подразумевается такая 
машина, которая производила бы работу только за счет поглощения 
теплоты из окружающей среды (без передачи части теплоты 
холодильнику). При работе такой машины закон сохранения 
энергии не нарушается, но создание такой машины невозможно.
2 постулат Планка. Любая форма энергии может полностью 
преобразоваться в теплоту, но теплота преобразуется в другие виды 
энергии лишь частично (т.к. часть тепловой энергии рассеивается).
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Число микросостояний в этом случае будет равно числу 
сочетаний из 100 по 10, что составляет около 1013
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Физический смысл энтропии заключается в том, что она выражает ту 
часть энергии системы, которая не может быть извлечена из нее ни при 
каких условиях, т.е. обращена внутрь системы (в переводе с греческого 
энтропия обозначает «обращенная внутрь»).
В современном понимании энтропия - это характеристика системы, 
выражающая меру обесцененности ее энергии. Размерность 
стандартной молярной энтропии (Дж/моль∙К) совпадает с 
размерностью теплоемкости.
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Пример: S 1 моля льда - 11,46 кал/моль градус или 46 Дж/моль∙К 
жидкой воды-16,72 кал/моль градус или 70 Дж/моль∙К 

водяного пара - 45,11 кал/моль градус или 188,7 Дж/моль∙К 
Таким образом, энтропия парообразной воды в 4 раза больше 

энтропии льда, поскольку молекулы газа в отличие от молекул льда 
и жидкой воды участвуют в поступательном движении, которое 

создает наибольший беспорядок и которому поэтому соответствует 
наибольшее значение энтропии.

Энтропия как мера хаоса, связана не только с характером движения, 
но и с числом частиц вещества и их массой. Пример:
энтропия 1 моль фосфора Р2 равна 52,2 Дж/моль∙К
энтропия 1 моль фосфора Р4 равна 66,9 Дж/моль∙К 
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Энергия Гиббса. Критерии направления самопроизвольных 
химических процессов

 в обычных условиях горение водорода происходит 
самопроизвольно:
Н2(г)+ 1/2 О2(г)→Н2О(г)
∆Н<0 , ∆S<0.
соль NH4CI самопроизвольно растворяется в воде:
NH4CI (тв) → NH4

+ (р-р) + С1- (р-р) 
∆Н>0; ∆S>0. 

Возможность самопроизвольного протекания экзотермических 
процессов обусловлена стремлением системы к минимуму 
энергии, а возможность самопроизвольного протекания 
эндотермических процессов - увеличением энтропии.
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Уравнение Гиббса:
∆G = ∆Н -Т∆S   

Уравнение можно записать в виде:
∆Н =∆G + Т∆S

В качестве примера необратимой реакции служит реакция: С
(графит) + 1/2 O2 = СО. Эта реакция экзотермическая (∆Н = -110,5 
кДж/моль), в результате ее протекания возрастает число молей 
газообразных веществ (∆S = 89,38 Дж/ моль К), т.е. при любых 

температурах ∆ G < 0. Наоборот эндотермическая реакция (∆Н > 0), в 
результате которой уменьшается число молей газообразных 

веществ (∆S < О), не может протекать самопроизвольно в прямом 
направлении при любой температуре, так как всегда ∆G > 0.   
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∆Н ∆S ∆G Направление реакции Примеры реакций

∆Н<0 ∆S> 0 ∆G<0  Прямая реакция может 
быть са мопроизвольной 
при любых температурах

 С(графит) +1/2О2 == CO

∆H>0 ∆S< 0 ∆G> 0  Прямая реакция не может 
идти самопроизвольно 
при любых температурах

 СО = С(графит) ++1/2О2

∆H<0 ∆S< 0 ∆G<0 при Т<TP∆ G>0 
при T> TP

 Самопроизвольно может 
идти прямая реакция при 
низкихi температурах и 
обратная реак ция при 
высоких температурах

 СаО + СО2= СаСО3

∆H> 0 ∆S> 0 ∆G>0 при T<TP ∆G<0 
при T> TP

 Самопроизвольно может 
проте кать прямая реакция 
при высо ких 
температурах и обратная 
реакция — при низких 
темпера турах

 СН4+ 2Н2О(г)= СО2 +4Н2
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