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Особенности термохимических уравнений:

1. Уравнения записываются с учетом ТД функций
состояния системы (ΔH, ΔS).

2. Учитывается 1 моль вещества, поэтому возможны
дробные коэффициенты.

3. Указываются агрегатные состояния веществ.

4. С ТХ уравнениями могут производиться обычные
алгебраические действия.

Пример: ½ N2(г)+ ½ O2(г)= NO(г),ΔH>0.



Системой называют тело или совокупность взаимодействующих

между собой (диффузия, теплообмен, химическая реакция) тел,

фактически и мысленно выделяемых из окружающей среды.

Окружающая среда – это все, что находится в прямом или
косвенном контакте с системой.



Химические процессы сопровождаются выделением или

поглощением теплоты (энергии).

Количество теплоты, выделенной или поглощенной в процессе

реакции называется - тепловым эффектом.

(Q  0, H  0, U  0) Q  0, H  0, U  0)

Термохимические реакции

Тепловой эффект химических реакций зависит от природы

реагирующих веществ и их агрегатного состояния.

Тепловые эффекты измеряются в стандартных условиях (ст.у.).

Ст. у. Т 298 K (25°С) и 101,325 кПa. Термохимические уравнения:

2H2 (г) + O2 (г) = 2H2O (ж) + 571,6 кДж

H2 (г) + 1/2O2 (г) = H2O (ж) + 285,3 кДж

H2 (г) + 1/2O2 (г)  = H2O (г) + 241 кДж

N2 (г) + O2 (г) = 2NO (г) - 180,5 кДж

1/2N2O (г) + 1/2O2 (г) = NO (г) - 90,25 кДж



• Совокупность всех физических и химических свойств системы

называют состоянием системы.

• Его характеризуют термодинамическими параметрами, которые

бывают:

• Интенсивными – это такие свойства, которые не зависят от массы

и которые выравниваются при контакте систем (температура,

давление, плотность, концентрация, химический потенциал).

• Свойства системы, зависящие от массы, называют экстенсивными

(объём, масса, теплоёмкость, внутренняя энергия, энтальпия,

энтропия, термодинамические потенциалы).

• Если в системе в течение некоторого времени изменяется хотя

бы один из термодинамических параметров, то это означает

протекание термодинамического процесса:
• Изотермический  (t = соnst); Изохорический (V = соnst); Изобарический (р = соnst).

• Функции состояния системы:

1. Внутренняя энергия (U).

2. Энтальпия (Н).

3. Энтропия (S).

4. Энергия Гиббса (свободная энергия) (G).

5. Энергия Гельмгольца (F).



Внутренняя энергия данной системы представляет

собой общий запас энергии, складывающийся из

поступательного и вращательного движений молекул,

энергии внутримолекулярных колебаний атомов и

атомных групп, энергии движения электронов в

атомах, энергии межъядерного и внутриядерного

движении и т.п. Измерить U нельзя, поскольку

невозможно лишить материю движения.

Общий запас внутренней энергии системы остается

постоянным до тех пор, пока отсутствует тепловой

обмен с окружающей средой.

Изменение внутренней энергии ΔU системы при

переходе её из одного состояния в другое равно сумме

работы внешних сил А и количества теплоты Q,

переданного системе: 𝚫U = A + Q



Первый закон термодинамики: сообщенное системе количество

теплоты расходуется на совершение системой работы против

внешних сил и изменение внутренней энергии системы.

Q = (Q2 –Q1)=U + A U = U2 - U1

A = PV = P(V2 –V1)

Qp = U + P(V2 –V1) = U2-U1 + P(V2 –V1) =

=(U2 + PV2) - (U1 + PV1) = H2 - H1

Qp = H2 - H1 = H

H = U + PV     или H=U + PV

H – называет энтальпией.

Энтальпия - это энергия расширения системы.

На основе первого закона термодинамики при

постоянном давлении (Р=const), тепловой

эффект реакции равен изменению энтальпии.

Химические процессы протекает:

(V=const; T=const или P=const).



Если процесс происходит при постоянном объеме

(V=const), то тепловой эффект реакции равен изменению

внутренний энергии:

Qv = U + A = U2 - U1 +А     А=0

Qv = U2 - U1 = U Qv = U

Qp - Qv = PV

Разность тепловых эффектов при постоянном давлении и

объеме равно работе расширения газа. PV = nRT

n – изменение количества участников реакции в виде газа

(в молях).

Qp - Qv =nRT или H=U + nRT

Если n=0, то H=U

Если в химических реакциях участвуют твердые вещества или

жидкости, то n не учитывается.

n-стехиометрическое изменение коэффициентов реакции.

Рассчитайте теплового эффекта жидкой воды? 

При 298 K  Qv = -284,2 кДж/моль = U. 

2H2 (г) + O2 (г) = 2H2O (ж)

n=nпродукты-nисходные вещества= 0 - 3=-3
H=U+nRT=-284,2-3*8,314*298=-284,2-7,4=-291,6 кДж/моль.





Закон Гесса (1841 г.):
Тепловой эффект химической реакции,

проводимой в изобарно-изотермических

или изохорно-изотермических условиях,

зависит только от вида и состояния

исходных веществ и продуктов реакции

и не зависит от пути её протекания.
1)C (графит) +O2 (г) = CO2 (г) H1 = -396,0 кДж

2) 2C (графит) +0,5O2 = 2CO H2 = -110,5 кДж

3) CO (г) + 0,5O2 = CO2 H3 = -285,5 кДж

H1 =H2 +H3

H3 можно найти на основе закона Гесса:          

H3= H1-H2= -396,0 –(-110,5)= -285,5

H2= H1-H3= -396,0 –(-285,5)= -110,5



Термохимические расчеты
Под теплотой образования (энтальпии)

понимают тепловой эффект образования

1 моля сложного вещества из простых

веществ, устойчивых при ст. условиях. (напр.

графит, ромб сера, белый фосфор, кр. йод и

др.). Обозн. (Hоf, 298). f-от англ. “formation” –

oобразование.

Для простых веществ стандартная
энтальпия образования = 0.

ΔН ообр(простых веществ) = 0

Под теплотой сгорания (энтальпии)

понимают тепловой эффект сгорания 1 моль

вещества в избытке кислорода до высших

оксидов. Обозн.(Hоc, 298). c-от англ. “combation” –

сжигание



Стандартные энтальпии образования

простых в-в равно нулю (газ O2, ж Br2, крист.

йода, ромб. S, графит).

H2 (г) + 1/2O2 (г) = H2O (ж)

H о f, 298 = - 285,3 кДж/моль

H2 (г) + 1/2O2 (г) = H2O (г)

H о f, 298 = - 241,8 кДж/моль

На основе з. Гесса: Для расчета теплового

эффекта образования хим. реакции в с. у. от

суммы тепловых эффектов продуктов реакции

надо отнять суммы тепловых эффектов

исходных веществ с учетом стехиометрических

коэффициентов в уравнении реакции.

aA+bB=cC+dD

 −−= вависходf
o

продуктыf
o

реакция HHH
o

.298,298,



1- таблица. Значения теплота образования некоторых в-в (Ho
f, 298)  

Вещества

Ho
f,298,

кДж/моль
Вещества

Ho
f, 298,

кДж/моль

Al (г)

Al3+(ж)

Al2O3 (k)

Al2(SO4)3

C (алмаз)

CH4 (г)

CO (г)

CO2 (г)

CaCO3 (k)

326,3

-530,

-1676,0

-3442,2

1,828

-74,86

-110,5

-393,5

-1206,9

H2O (ж)

H2SO4 (ж)

K+ (ж)

KCl (k)

KClO3 (k)

KNO3 (k)

KOH (k)

MgSO4 (k)

MgSO4*7H2O (k)

-285,3

-814,2

-251,2

-435,9

-391,2

-493,2

-425,8

-1301,4

-3384

Энтальпия измеряется в калориях:

1 кал нагревает 1 г воды на 1 оС 

или 1 кДж нагревает 1 г воды на 0,24 оС 



Для расчет теплового эффекта сгорания

реакции от суммы теплоты сгорания исходных

веществ надо отнять суммы тепловых

эффектов продуктов реакции.

Пример:     Al2O3 (k) + 3SO3 (г) = Al2(SO4)3 (k)

Рассчитать тепловой эффект реакции

H о f,298 Al2O3 (k) = - 1676,0 кДж/моль;   

H о f,298 SO3 (г) = - 396,1 кДж/моль; 

H о f,298 Al2(SO4)3 = - 3442,2 кДж/моль.

H о р-я =(H о f,298 Al2(SO4)3) - (H о f,298 Al2O3+ 3H о f,298 SO3) =

- 3442,2 - [-1676,0 + 3(-396,1)] = - 577,9 кдЖ/моль

Теплотой нейтрализации 

2NaOH (ж) + H2SO4 (ж) = Na2SO4 (ж) + 2H2O   

H о нейтр. = - 57,5 кДж/моль

 −− −= циирпродуктыс
o

вависходс
o

реакция HHH
o

298,298,



1) Процесс растворения:

KOH (k) + aq → K+(р-р) +OH-(р-р)              

-425,8 -251,2        -230,2
H о р-рение=|(-251,2+(-230,2)|-(-425,8)=-55,6 кДж/моль

2) Процесс фазового перехода кр. Na в пар: 

Na (k) → Na (г)                 

0 108,3

H о 
испарения =108,3 - 0 = 108,3 кДж/моль

3) Процесс диссоциации, распад молекулы в

атомы: Cl2 (г) →2Cl (г)

0         2(121,3)

H о дисс = 2(121,3)-0=242,6 кДж/моль

4) Процесс ионизации: H(г) → H+ + e-

217,98    1536,2

H о ионизации = 1536,2- 217,98=1318,22 кДж/моль



Направление химических реакций

Энтропия. Это мера беспорядочности

системы. Для измерения энтропии (S)

используют формулу Больцмана:

S = k lnW k = R/Na =1,3806505(24)⋅10−23 Дж/К

k – константа Больцмана.

W – вероятность этого состояния.
«Природа стремится от состояний менее вероятных к

состояниям более вероятным».

Невозможно определение абсолютного значения энтропии.  

Однако можно определить изменение

энтропии при переходе из одного состояния в

другую.

состояниивнностьбеспоядече

состояниивонностьбеспорядче
RS

1

2
ln•=



ii mСрСк =
Ck теплоемкость калориметрической системы

Схема калориметра

11

1

Mm

h
H m




=

ТiСкh i =

КАЛОРИМЕТРИЧЕСКАЯ   БОМБА



Единица измерения S - Дж/моль*K.

S - это отношение изменения теплового эффекта к

абсолютной температуре:
Q

S = --------
T

Q – изменение теплового эффекта; T - абсолютная температура в K;

единица измерения S Дж/моль K.
«В изолированных системах самопроизвольно могут

совершаться только такие процессы, при которых энтропия

системы возрастает»
При переходе системы от полного беспорядка (а) к полному порядку (б)

меняется термодинамическая вероятность W, а, следовательно, и энтропия

S, которая, в соответствии с уравнением Планка-Больцмана равна S= k lnW.

Чем больше упорядоченность системы, тем меньше ее энтропия.



Например: Определить изменение энтропии

расплавления 1 моля льда.

Q – теплота растворения льда, 6016,432 ж/моль;

T = 273,15; S = 6016,432/273,15 = 22 ж/моль

1) При повышении объема энтропия

возрастает.

C (k) + CO2 (г) = 2CO (г)

1v            2v

S1 S2 S2 > S1 S > 0

2) N2 + 3H2 = 2NH3 при уменьшении объема

1v    3v       2v   S < 0

3) Объем не меняется энтропия не изменяется.

H2 + Cl2 = 2HCl

1v   1v     2v                 S = 0



Самопроизвольное протекание химических 

процессов: 

1) Стремление системы достижения минимальной

энергии.

2) Стремление образования более крупных частиц из

мелких.

Присоединение процесс экзотермическая:

2H2 + O2 = 2H2O + Q (H < 0) 

CaO + H2O = Ca(OH)2 + Q (H < 0)

При разложении больших частиц происходит возрастание

значения энтропии: 2NH3 = N2 + 3H2

2v      1v       3v

Энтропия системы рассчитывают путем отнятия

суммы энтропии продуктов реакции суммы энтропии

исходных веществ.

S о = S о
продукты - S о 

исходные вещества

Приводятся значения стан. энтропии в табл. 2.



Таблица 2. Значения станд. энтропии для некоторых веществ (So
298)  

Вещества So
298 Вещество So

298 Вещества So
298

Ag (к)

AgBr (к)

AgCl (к)

AgI (к)

Al (к)

BaCO3 (к)

BaCl2 (к)

42,55

107,1

96,07

115,5

28,35

112

126

Fe (к)

FeO (к)

Ge (к)

H+ (ж)

H2 (г)

HNO3 (ж)

NH3 (г)

60,29

60,75

31,1

O

130,52

156,6

192,6

NaCl (к)

Na2CO3 (к)

O (г)

O2 (г)

O3 (г)

OH- (ж)

Р белый

72,36

136,4

160,95

205,04

238,8

-10,88

41,1



Например:    N2 (г) + 3H2 (г) = 2NH3 (г)

Объем уменьшается S снижается:

S ор  = 2(192,6) - [199,9+3(130,52)]=-206,26  Ж/град*моль

C(графит) + CO2 (г) = 2CO (г)

S повышается :

S ор = 2(197,54) - (5,74+213,68)=175,66 Ж/ град*моль

для твердых веществ изменение S малозаметно:

Al (тв) + P (тв) = AlP (тв)

При переходе жидкостей в пар, при плавлении

кристалла, при плавлении твердых веществ

S возрастает.

При конденсации паров, при кристаллизации

жидкостей и при уменьшение объема S уменьшается.

H2O (ж) → H2O (г) Sор=188,72-70,08=118,64 Ж/град*моль

70,08            188,72



Энтропия

Sкристалла Sжидкости Sгаз 

Твердое тело Жидкость Газ

Ростом энтропии ΔS0 сопровождаются такие

самопроизвольные процессы, как испарение

жидкости, таяние льда, растворение веществ в

растворителях, т.е. процессы, которые приводят к

увеличению беспорядка в системе.



Энтропия

Э
н

т
р

о
п

и
я

, 
S

Твердое тело Жидкость Газ

Плавление

Кипение

Температура, К

Снижением энтропии ΔS0 сопровождаются процессы

кристаллизации веществ, реакции полимеризации,

поликонденсации, т.е. процессы, которые приводят к

увеличению упорядоченности в системе.



Изобарно-изтормический потенциал

Энергия Гиббса

G = H - T S или G = H - T S  

Значение  G при p=const и T=const является мерой

максимальной работы расширения 1 моля идеального

газа в изобарно-изотермических условиях и при этом

химические реакции самопроизвольно смещаются в

сторону уменьшения значений энергии Гиббса.

при G < 0 реакция возможно (самопроизвольно)

при G > 0 реакция невозможно (не самопроизвольно)

при G = 0 система находится в равновесии



Влияние температуры на величину ΔG:

1. При ΔН>0, ΔS>0, процесс протекает самопроизвольно 

только при высоких температурах.

2. При ΔН>0, ΔS<0, процесс самопроизвольно не

протекает ни при каких температурах.

3. При ΔН<0, ΔS>0, процесс самопроизвольно протекает

при любых температурах.

4. При ΔН<0, ΔS<0, процесс самопроизвольно протекает

только при низких температурах.



Самопроизвольное протекание процессов:
a) если процесс экзотермический H<0, |H||TS|.

G = - H - TS  0 

б) если процесс эндотермический H0, |H|TS,

температура должна быть высокой:

G = H - TS  0 

Возрастание энтальпии регулируется температурой,

если участником процесса является газы.

Если H  0, однако |H|  TS

G = H - TS  0 

Значение изобарно-изотермического потенциала (G)

больше нуля процесс самопроизвольно не идет.

Значение энергии Гиббса в стандартных условия (G о f, 298):

равна разности между суммой стандартных энергий Гиббса

образования продуктов реакции и суммой стандартных энергий

Гиббса образования исходных веществ с учетом

стехиометрических коэффициентов:

G о р = G о f, 298 продукты - G о f, 298 исходного вещества



Стандартная энергия Гиббса образования простого вещества,

устойчивого в стандартных условиях, равна нулю.

CO (г) + H2O (г) = CO2 (г) + H2 (г)

-137,176   -228,66     -394,47    O

Gор=|(-394,47+0)-(-137,16+(-228,66)|=-8,634 кДж/моль

Значение Gор указывает на самопроизвольное протекание

процесса, однако не дает возможность определения

быстрого или медленного течения процесса.
Нo для СаО=-177,4 кдж/моль; S o(298)=0,16 кдж/моль

Go = H -T S=-177,4-(298(0,160))=- 129,72



Таблица 3. Значения стандартных энергий Гиббса 

(Go
f, 298) для некоторых веществ

Вещество Go
f,298,

кДж/моль

Вещество Go
f,298,

кДж/моль

Al(к)

Al3+(ж)

Al2O3(к)

Al2(SO4)3(к)

C(алмаз)

CH4(г)

CO(г)

CO2(г)

CaCl2(г)

288,7

-490,54

-1582,0

-3102,9

2,83

-50,79

-137,14

-394,47

-750,2

-1128,8

H2O(ж)

H2SO4(ж)

K+(ж)

KCl(к)

KClО3(к)

KNO3(к)

KOH(к)

MgSO4(к)

MgSO4*7H2O(q)

-237,24

-814,2

-281,3

-408,0

-289,9

-393,1

-380,2

-1158,7

-2868



Любой самопроизвольный процесс в изолированной

системе приводит к уменьшению свободной энергии, если

процесс необратим (неравновесен); если процесс обратим

(равновесен), то свободная энергия системы постоянна и

минимальна:

G  0.

Если в системе (V=const; T=const), то такая

термодинамическая функция называется изохорно-

изотермической (F) или энергией Гельмгольца.

Qv=U 

F=U- TS

F=U-TS  изохорно-изотермический потенциал.

G, F, H и S являются функциями состояния и зависят от

перехода из одного состояния в другую, но не зависят от путей

перехода. G и F зависит от природы реагирующих веществ, массы

и температуры.

G зависит от давлении системы, а F от объема системы.











Спасибо за внимание!


