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Химическая 
термодинамика 

Основные понятия и законы. Биоэнергетика. 
Направление химических процессов. 

Химическое равновесие. 
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 Химической 
термодинамикой  

  

 - раздел химии, 
который изучает 
энергетические 
эффекты химических 
реакций, возможность 
и направление 
самопроизвольного 
протекания процессов,    
а также состояние 
химического равновесия 

 



 



 



Термодинамическая система 
 Система – часть материального мира, 

являющаяся предметом наблюдения или 
исследования и мысленно отделенная от 
внешней среды границей раздела.   

Взаимодействие:  

• обмен энергией (Е) 

• обмен веществом (m) 

 



Термодинамическая система 

• Открытая  

 обмен Е и m 

• Закрытая 

 обмен Е 

• Изолированная 

 нет обмена 

 



Термодинамическая система 
Хим. вещества, входящие в состав 

системы, является её составными частями 
или компонентами. Системы м.б. одно-, 
двух- и многокомпонентными. 

 
Т.д. системы делятся на  

 
(однородные) и  

 
(неоднородные). Гомогенные системы, в 
отличие от гетерогенных, не имеют 

 между отд. 
участками, т.е. являются однофазными.  

Фаза – совокупность однородных 
частей системы, имеющих одинаковый 
состав, строение, св-ва и отделенных 
от др. частей системы пов-стью 
раздела или граничной поверхностью. 
 



Состояние системыСостояние системы 
• Параметры состояния – это величины, позволяющие 

определить состояние системы, непосредственно их измерив. 
  

Основными параметрами системы являются: 

.  

 

В зависимости от постоянства параметров процессы делятся 
на:  

• изохорные (V =  const),  
• изобарные (p = const) 
• изотермические (T = const). 

 Виды параметров системы: 
- Экстенсивные ( количеству вещества) 
- Интенсивные  (не зависят от кол-ва в-ва) 
 
• Термодинамические процессы – процессы, в которых меняется 

хотя бы 1 параметр состояния. 
 



Состояние системыСостояние системы 
• Функция состояния – функция независимых параметров, 

изменение которой не зависит от пути перехода системы из 
начального состояния в конечное, а зависит только от 
состояния системы в этих точках. 

 
• Внутренняя энергия   U    
• Энтальпия     H  
• Энтропия     S 
• Энергия Гельмгольца   F 
• Энергия Гиббса    G 

 
 

 



Энергетические характеристики Энергетические характеристики 
процессовпроцессов 

 Внутренняя энергия (U) – это полная энергия 
системы, включающая  энергию всех 
видов движения молекул, атомов, ядер, электронов 
и других структурных единиц, а также 

 энергию взаимодействия и др., 
кроме кинетической и потенциальной энергии всей 
системы как целого по отношению к другим 
системам. 

, т.к. нельзя привести 
систему в состояние, полностью лишенное 
энергии. 

 Можно судить лишь об изменении внутренней 
энергии системы при её переходе из 
начального состояния  в конечное : 

  

 



Энергетические характеристики Энергетические характеристики 
процессовпроцессов 

• Теплота (Q) – форма беспорядочного 
(теплового) движения образующих тело 
частиц. 

• Работа (A) – произведение обобщенной 
силы на обобщенную координату. 

• Экзотермические процессы: Е выделяется 

• Эндотермические процессы: Е поглощается 

 



Первый закон термодинамикиПервый закон термодинамики 
• Вечный двигатель первого рода не 

существует; 

• Энергия не исчезает бесследно и не 
возникает ни из чего, а лишь переходит из 
одной формы в другую в эквивалентных 
количествах;  

• Количество энергии, которое выделяется 
или поглощается в форме теплоты и 
работы, равно изменению внутренней 
энергии: 

Qр = U + А 



Первый закон термодинамикиПервый закон термодинамики 
Если в системе имеет место только 

работа по расширению, то , где V 

– изменение объёма системы (V = V2 – V1).   

Тогда   Qp = U + pV.       

Заменяя  на U2 – U1 и  на (pV2 – pV1),  

 

получим:     Qp= U2 – U1+ pV2 – pV1  или  

 Qp= (U2 + pV2)  (U1 + pV1). 

 

Обозначим сумму (U + pV) буквой Н, т.е.  

.  



Первый закон термодинамикиПервый закон термодинамики 
• Это ещё одна важная термодинамическая 
функция состояния системы: энтальпия или 
теплосодержание.  

Тогда Qp = U + pV можно записать в виде: 

 Qp= Н2 – Н1.  

Энтальпия, как любая функция состояния, 
зависит от параметров состояния системы, её 
природы, физ. состояния и кол-ва в-ва, а её 

 (Н) определяется  
начальным и конечным состоянием системы и 
записывается в виде:     

Н = Н2 – Н1.     

 Поэтому:       Q
p
 = Н. 

 



Энтальпия 
 Стандартной энтальпией образования 
вещества (∆Н0

f) называется энтальпия 
реакции образования одного моля вещества 
из простых веществ при стандартных 
условиях.  

  
 Стандартные условия:  
• температура 298 К (25 С)  
• давление 101325 Па  
• концентрация 1 моль/л  (если реакция 

проводится в растворе) 
 ∆Н0

f  простых веществ принимается равной 
нулю 
 



Первый закон термодинамикиПервый закон термодинамики 
В  условиях (V = const и  V = 0) 

вся подведённая к системе теплота ( ) пойдёт на 
изм-ние её внутр. энергии. Поскольку при этом 
рV=0, то из Qp = U + pV следует, что  Q

v 
= U. 

Откуда:               Qp – Q
v
= рV. 

 

Если в системе идёт химическая реакция, то 
изменение её энергии будет сопровождаться 
выделением или поглощением теплоты.  

Когда теплота выделяется (Н<0 или U<0), 
реакция – ,  

а когда поглощается (Н0 или U0) – 
.  

 



Закон ГессаЗакон Гесса 
 Изменение Е (U, H) в процессе зависит только 

от начального и конечного состояний системы и 
не зависит от пути перехода из начального 
состояния в конечное (1840). 

 



Следствие из закона Гесса: 

1) Изменение теплового эффекта реакции 
образования равно сумме энтальпий 
образования продуктов за вычетом суммы 
энтальпий образования реагентов, с учетом 
стехиометрических коэффициентов. 

 
 = (Нfпрод)∙n – (Нfреаг)∙n 

 



Следствие из закона Гесса: 

2) Изменение теплового эффекта реакции 
сгорания равно сумме энтальпий сгорания 
реагентов за вычетом суммы энтальпий 
сгорания продуктов, с учетом 
стехиометрических коэффициентов. 

 

 = (Нсгреаг)∙n – (Нсгпрод)∙n 

  



Следствие из закона Гесса: 

3) Энтальпия прямой реакции численно равна 
энтальпии обратной реакции, но 
противоположна по знаку: 

 

 

пр. реакции = -  обр. реакции 

 



ЭНТРОПИЯ 
По закону сохранения энергии система 

может самопроизвольно совершать 
работу только за счёт собственной 
энергии, т.е. U  0.  

У химических реакций это выражается в 
виде  эффекта Н  0. 
Этот фактор является  из движущих 
сил химической реакции и называется 
энергетическим  (энтальпийным). 

 движущей силой является 
структурный (энтропийный) фактор. Для 
поиска  процессов 
в природе был сформулирован второй 
закон ТД. 

 



 



 



Энтропия 
Действующая сила процесса связана 

со стремлением ТД систем к 

самопроизвольному 

 или увеличению 

энтропии. 

Это – структурный (энтропийный)  

фактор. 

S = S2 – S1  0 

В отличие от других ТД функций 

абсолютные значения энтропии S можно 

определить.  

 



 



 



 



 



 



 



 



 



 



 



 



 



 



 



 



 



 



 



 



 



 



 


