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1. ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА 
 
 
Для теоретической оценки возможности реализации в тех или иных 

условиях процессов получения металлов, сплавов, а также функциональ-
ных и конструкционных материалов широко используется термодинамиче-
ский метод, представление о котором формируется в ходе изучения одного 
из основных разделов физической химии – химической термодинамики. 

Термодинамика – наука о наиболее общих свойствах макроскопиче-
ских систем, находящихся в состоянии термодинамического равновесия, 
и о переходах между этими состояниями. 

Термодинамика строится на основе фундаментальных принципов 
(начал), являющихся обобщением наблюдений и выполняющихся незави-
симо от природы тел, образующих систему. Поэтому закономерности в со-
отношениях между физическими величинами, к которым приводит термо-
динамика, имеют универсальный характер. 

Обоснование законов термодинамики и их связь с законами движе-
ния частиц, из которых состоят тела, рассматриваются в статистической 
физике, последняя позволяет определить верхнюю и нижнюю границы 
применимости термодинамики. 

Химическая термодинамика – раздел физической химии, в котором 
основные постулаты термодинамики применяются для анализа процес-
сов, протекающих в химических системах.  

Объектом изучения являются термодинамические системы. 
 
 

1.1. Основные понятия 
 
В термодинамике рассматривают поведение макроскопических 

систем. Всякая макроскопическая система состоит из огромного числа 
частиц, размеры которых значительно меньше размеров системы. Так, 
моль вещества  это макроскопическая система, число частиц в ней 
6,023ꞏ1023, а объем одной молекулы, например, воды в жидком состоянии 
равен ≈4ꞏ1029 м3. 

Термодинамическая система  материальный объект, выделенный 
из внешней среды с помощью реально существующей или воображаемой 
граничной поверхности, по отношению к которому остальное называют 
окружающей средой. 

Любая термодинамическая система является моделью реального 
объекта, поэтому ее соответствие реальности зависит от тех приближений, 
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которые были выбраны в рамках используемой модели. Различают сле-
дующие системы: 

 изолированную – система, которая не обменивается ни веществом, 
ни энергией с окружающей средой; 

 адиабатически изолированную – система, которая не обменивается 
с окружающей средой энергией в форме теплоты, но может обмениваться 
энергией в форме работы; 

 закрытую – система, которая не обменивается с окружающей 
средой веществом, но может обмениваться энергией в форме теплоты 
и работы; 

 открытую – система, которая обменивается веществом и энергией 
в любой форме. 

Большинство металлургических процессов протекают в открытых 
системах. 

По агрегатному состоянию термодинамические системы бывают 
твердыми, жидкими и газообразными (парообразными) или представляют 
собой сочетание веществ в различных агрегатных фазовых состояниях. 

Фаза – это совокупность однородных частей системы, имеющих 
одинаковые физико-химические свойства и отделенных от других частей 
системы границами раздела.  

Системы бывают гомогенными, состоящими из одной фазы, и гете-
рогенными, состоящими из нескольких фаз. 

Чтобы описать состояние системы, используют величины, характе-
ризующие ее как целое. Их называют параметрами состояния, а их со-
вокупность  макроскопическим состоянием. Примерами параметров яв-
ляются давление Р, температура Т, число молей вещества n. 

Различают интенсивные и экстенсивные параметры. Первые не за-
висят от массы вещества, вторые – пропорциональны массе системы и об-
ладают аддитивностью. 

Кроме того, различают зависимые и независимые параметры. Зави-
симые параметры являются функциями независимых параметров (аргу-
ментов). Совокупность независимых параметров определяет состояние 
системы, т. е. форму ее существования в данный момент времени. 

Функциональная зависимость параметров состояния систем устанав-
ливается уравнением состояния. Например, уравнением состояния иде-
ального газа является известное уравнение Менделеева – Клапейрона: 

 

 PV = nRТ, (1.1) 
 

где P  давление; V  объем; n  количество вещества; R  универсальная 
газовая постоянная, равная 8,314 Дж/(мольК); Т  температура. 
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Знание уравнения состояния позволяет по нескольким независимым 
параметрам (аргументам) вычислять зависимые параметры, называемые 
функциями состояния. 

Состояние системы, при котором ее параметры не изменяются во 
времени и отсутствуют потоки массы и энергии, называют равновесным 
состоянием. 

Изменение одного параметра влечет за собой закономерные измене-
ния других параметров в соответствии с уравнением состояния, что вызы-
вает термодинамический процесс (рис. 1.1). Если процесс сопровождает-
ся изменением молекулярного состава, то процесс называют химической 
реакцией. 

 
 

 
1 2 

 

Рис. 1.1. Схема протекания термодинамического процесса: 
1 – начальное состояние; 2 – конечное состояние 

 
 

Различают обратимые и необратимые процессы. Обратимыми назы-
вают процессы, которые можно провести в прямом и обратном направлении 
так, что в окружающей среде не останется никаких изменений в виде теплоты 
или совершения работы. В таких процессах система непрерывно проходит 
последовательный ряд бесконечно малых изменений, не приводящих 
к нарушению термодинамического равновесия между системой и окружаю-
щей средой, поэтому обратимые процессы называют также равновесными. 
В термодинамически необратимых процессах это условие не соблюдается. 

В зависимости от того, какие параметры системы остаются постоян-
ными при изменении других, процессы бывают: изотермическими 
(Т = const), изобарическими (P = const), изохорическими (V = const), адиа-
батическими (q = const), изохорно-изотермическими (V, T = const), изобарно-
изотермическими (P, T = const). 

Кроме того, все процессы делятся: 
 на эндотермические, протекающие с поглощением тепла; 
 экзотермические, протекающие с выделением тепла. 
В термодинамике изучаются начальное и конечное состояния систе-

мы и делается вывод о термодинамическом процессе. 



Физическая химия 

8 

1.2. Внутренняя энергия, теплота и работа 
 
Любая материальная система состоит из множества частиц различ-

ной природы (атомов, молекул, ионов и т. п.), находящихся в непрерывном 
движении. Количественной характеристикой движения, а соответственно 
и материальных систем, является энергия Е. 

Энергия любой термодинамической системы включает в себя сле-
дующие составляющие: 

Е = Екин + Епот + U, 
 

где Екин – макроскопическая кинетическая энергия системы как целого; 
Епот – потенциальная энергия системы во внешних силовых полях; U – 
внутренняя энергия системы.  

Важнейшая характеристика термодинамических систем – внутрен-
няя энергия U – определяется их внутренним состоянием и является функ-
цией термодинамических параметров. Она характеризует общий запас 
энергии системы и включает все виды энергии движения и взаимодейст-
вия частиц, составляющих систему. 

На ее значение не влияет перемещение системы в пространстве как 
целого (кинетическая энергия движения системы) и потенциальная энергия 
пространственного расположения. 

Абсолютная величина внутренней энергии любой произвольно взя-
той системы неизвестна и практически не поддается расчету в связи с не-
определенностью начала отсчета, для которого U = 0 (из-за сложности 
превращений микрочастиц внутри ядра). Однако для целей термодинамики 
этого и не требуется. Термодинамика использует изменение внутренней 
энергии U (U = U2 – U1)

1. 
Величина U положительна, если в процессе внутренняя энергия 

возрастает. Изменение внутренней энергии U зависит только от парамет-
ров состояния (P, Т, V и др.), поэтому она является функцией состояния 
системы2. 
                                                            

1 Индекс 1 соответствует начальному, а индекс 2 – конечному состояниям системы. 
2 Функции состояния зависят только от состояния системы и не зависят от пути 

процесса. Функции состояния характеризуются следующими свойствами: 
 бесконечно малое изменение функции f является полным дифференциалом 

(обозначается df); 
 изменение функции при переходе из состояния 1 в состояние 2 определяется 

только этими состояниями: 
2

2 1
1

df f f  ; 

 в результате любого циклического процесса функция состояния не изменяет-
ся: 0df  . 
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Внутренняя энергия является внутренним параметром системы и при 
равновесии зависит от внешних параметров и температуры: чем больше 
температура, тем больше внутренняя энергия. От одной системы к другой 
энергия передается в форме теплоты и работы.  

Согласно молекулярным представлениям, теплота Q – это форма 
передачи энергии посредством хаотического движения молекул, называе-
мого тепловым движением. Работа W – это форма передачи энергии при 
упорядоченном движении частиц. 

Например, на рис. 1.2, а показано, как при снятии ограничителя газ 
расширяется от объема V1 до объема V2. При этом производится работа 
расширения против сил внешнего давления: 

 

 
2

1

расш

V

V

W PdV  . (1.2) 

 

Из рис. 1.2, б видно, что работа при этом равна площади прямо-
угольника в координатах Р – V. Чем меньше внешнее давление Рвнеш, тем 
меньше производимая газом работа. 

 
 

 
а 
 

 
б 

 

Рис. 1.2. Расширение идеального газа под поршнем (а)  
и работа расширения идеального газа (б) 
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В термодинамике принята следующая система знаков: 
Q < 0 – теплота выделяется системой; 
Q > 0 – теплота поглощается системой; 
U > 0 – внутренняя энергия системы увеличивается; 
U < 0 – внутренняя энергия системы уменьшается; 
W > 0 – работа совершается системой, работа расширения (V > 0); 
W < 0 – работа совершается над системой, работа сжатия (V < 0). 
Работа и количество теплоты имеют размерность энергии – джо-

уль (Дж), но, в отличие от нее, функциями состояния не являются, так как 
характеризуют процесс. 

 
 

1.3. Первый закон термодинамики 
 
Первый закон (постулат) термодинамики – обобщение громадного 

экспериментального материала и наблюдений над явлениями. По своей 
сути это частный случай закона сохранения и превращения энергии.  

Существует несколько формулировок первого закона термодинами-
ки. Одна из них рассматривается как ограничение, в рамках которого реа-
лизуются различные процессы: невозможен вечный двигатель первого ро-
да, т. е. невозможно создать устройство, которое совершало бы работу 
или производило бы кинетическую энергию из ничего. 

Утверждение о том, что внутренняя энергия не зависит от пути про-
текания процесса, приводит к следующей формулировке первого закона 
термодинамики: для циклического процесса, т. е. процесса, в котором 
система возвращается в начальное состояние, интеграл от изменения 
внутренней энергии равен нулю: 

 

0dU  . 
 

Для изолированной системы сумма всех видов энергии постоянна, 
при их взаимопревращениях она не теряется и не создается вновь, таким 
образом, U = const или 0dU  . 

Для закрытых систем теплота, подводимая к системе, расходует-
ся на изменение ее внутренней энергии и совершение работы: 

 

 Q = ΔU + W, (1.3) 
 

или для бесконечно малых изменений: 
 

 δQ = dU + δW. (1.4) 
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Выражения (1.3) и (1.4) представляют собой выражения первого за-
кона термодинамики в интегральной и дифференциальной форме соответ-
ственно. Обозначение  перед символами Q и W показывает, что измене-
ния величин теплоты и работы зависят от характера процесса. Бесконечно 
малые изменения таких величин называют вариациями. Поскольку внут-
ренняя энергия является свойством системы, т. е. функцией состояния, ее 
изменение характеризуется полным дифференциалом, что обозначает-
ся dU. 

Предположим, что из всех видов работ в системе совершается только 
работа расширения. Тогда первый закон термодинамики приобретает сле-
дующий вид: 

Q = ΔU + Wрасш = ΔU + PΔV. 
 

Рассмотрим два частных случая: 
1. Реакция идет при постоянном объеме, тогда ΔV = 0 и 
 

QV = ΔU. 
 

Таким образом, теплота процесса при постоянном объеме QV равна 
изменению внутренней энергии. 

2. Реакция идет при постоянном давлении, в этом случае 
 

       11221212 PVUPVUVVPUUVPUQР  , 
 

где сумму внутренней энергии и произведения давления на объем (U + PV) 
обозначают буквой Н и называют энтальпией. Следовательно, 

 

2 1PQ H H H    . 
 

Таким образом, теплота процесса перехода системы из состояния 1 
в состояние 2 при постоянном давлении QР равна изменению энтальпии. 
Энтальпия является функцией состояния системы. 

Величины QV и QР называют тепловыми эффектами изохорных 
и изобарных процессов.  

Тепловой эффект – это количество теплоты, которое выделяется 
или поглощается в процессе реакции, протекающей при постоянном дав-
лении или при постоянном объеме, когда температура начального и ко-
нечного состояний системы одинакова. 

В термодинамике принята следующая система знаков тепловых эф-
фектов: для эндотермической реакции H  величина положительная, для 
экзотермической – отрицательная. 

Для процесса, протекающего при постоянном давлении, можно запи-
сать, что 

H = ΔU + PΔV. 
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Если реакция идет с участием газов, то при давлениях, близких к ат-
мосферному, их можно считать идеальными, и использовать уравнение 
Менделеева – Клапейрона (1.1) для замены второго слагаемого в правой 
части уравнения: 
 H = ΔU + ΔnRT, (1.5) 

 

где n – разница числа молей газообразных веществ в конечном  и началь-
ном состояниях системы: газ газ

кон нач
i in n n    . При n = 0 UH  . 

Рассмотрим применение первого закона термодинамики в термо-
химии. 

Термохимия  это раздел физической химии, изучающий тепловые 
эффекты химических реакций и физико-химических процессов (например, 
плавление, испарение и т. д.). 

Экспериментально определить тепловые эффекты реакций и процес-
сов можно, используя калориметрический метод и спектроскопию. 

Русский ученый Г. И. Гесс в результате анализа калориметрических 
исследований сформулировал основной закон термохимии (1836 г.), кото-
рый получил его имя – закон Гесса: тепловой эффект химической реакции 
определяется только начальным и конечным состояниями системы, но не 
зависит от пути и характера перехода системы из начального состояния 
в конечное. 

Например, рис. 1.3 иллюстрирует применение закона Гесса к систе-
ме, которая может перейти из исходного состояния в конечное разными 
путями с соответствующими тепловыми эффектами. 

 
 

 
 

Рис. 1.3. К закону Гесса 
 
 

На рисунке химические реакции обозначены стрелками. Каждой ре-
акции соответствует определенное значение изменения энтальпии. Пред-
полагается, что от исходных веществ к продуктам можно перейти либо 
в результате протекания одной реакции с тепловым эффектом Н, либо 
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двух последовательных реакций с тепловыми эффектами Н1 и Н2, либо 
трех последовательных реакций с тепловыми эффектами Н3, Н4 и Н5. 

В соответствии с законом Гесса 
 

 Н = Н1 + Н2 = Н3 + Н4 + Н5. (1.6) 
 

Отсюда можно выразить неизвестное значение теплового эффекта. 
Закон Гесса справедлив в следующих условиях: 
 объем или давление постоянны; 
 не совершается никакой работы, кроме работы расширения иде-

ального газа; 
 температура исходных веществ и продуктов реакции одинакова. 
Закон Гесса позволяет рассчитать тепловые эффекты реакций, кото-

рые сложно определить экспериментальным путем, например реакций, 
протекающих очень быстро (со взрывом) или, наоборот, очень медленно. 

Известно, что сульфат меди при обычной температуре на воздухе на-
ходится в виде кристаллогидрата, теплоту образования которого опреде-
лить непосредственным измерением затруднительно, так как скорость его 
протекания мала. Поэтому тепловой эффект рассчитывают по известным 
теплотам растворения безводного медного купороса CuSO4(тв) и кристалло-
гидрата CuSO4ꞏ5Н2О(тв), устанавливаемых экспериментальным путем. Схе-
матично алгоритм расчета представлен на рис. 1.4. 

 
 

 
 

Рис. 1.4. Схема получения раствора сульфата меди 
 
 

По закону Гесса, тепловой эффект не зависит от пути процесса, сле-
довательно, Н1 = Н2 + Н3. Тепловые эффекты Н1 и Н3 можно изме-
рить, тогда теплота Н2 реакции CuSO4 + 5H2O = CuSO4ꞏ5Н2О может быть 
определена как разность теплот Н1 и Н3 

 

 Н2 = Н1 – Н3. (1.7) 
 

Для вычисления тепловых эффектов химических реакций использу-
ют следствия из закона Гесса. 
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С л е д с т в и е  1.  Тепловой эффект химической реакции Δr H°T
 3 ра-

вен разности сумм теплот образования конечных и начальных веществ 
с учетом стехиометрических коэффициентов. 

Теплотой (энтальпией) образования вещества называется тепло-
вой эффект реакции образования 1 моль сложного вещества из простых 
веществ, находящихся в наиболее устойчивом состоянии. Например: 

 

С + 1/2O2 = CO + H1, 
C + O = CO + H2, 

C + 1/3O3 = CO + H3. 
 

Из приведенных теплот реакций только Н1 является теплотой обра-
зования вещества СО. 

Для удобства сопоставления тепловых эффектов используется пред-
ставление о стандартном состоянии. Стандартным называют наиболее 
устойчивое состояние вещества при заданной температуре и давлении, 
равном 1 атм. Для газов стандартным является состояние идеального газа 
при давлении 1 атм. Теплоты образования веществ в стандартном состоя-
нии приводятся в справочниках и имеют размерность кДж/моль4. Значения 
приводятся при температуре 298 К. 

С учетом этого стандартная теплота образования обозначается как 
Δf H°298, при этом верхний индекс «°» показывает, что термодинамическая 
величина относится к стандартному состоянию, нижний индекс f использует-
ся для характеристики процессов образования веществ (от англ. formation). 

С учетом этих обозначений уравнение первого следствия закона Гес-
са будет иметь вид 

 

 
Δr H°T = 

кон
i Δf H°T – 

нач
i Δf H°T, (1.8) 

 

где νi – стехиометрические коэффициенты в реакции.  
Теплоты образования простых веществ приняты равными нулю. 
В некоторых случаях удобнее вычислять тепловой эффект реакции 

по теплотам (энтальпиям) сгорания веществ, участвующих в реакции.  
Теплота (энтальпия) сгорания Δc H°T 

5 – это тепловой эффект ре-
акции окисления 1 моль вещества газообразным кислородом при 
PO2

 ≈ 1 атм до высшего оксида. 
                                                            

3 Δr  – обозначение изменения любой термодинамической функции в ходе проте-
кания химической реакции, где индекс r образован от англ. reaction. 

4 В некоторых справочных изданиях теплоты образования веществ имеют раз-
мерность ккал/моль. Напомним, 1 кал = 4,1868 Дж. 

5 Нижний индекс «с» используется для характеристики процесса сгорания 
(от англ. combustion). 
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С л е д с т в и е  2.  Тепловой эффект химической реакции равен раз-
ности сумм теплот сгорания исходных и конечных веществ, участвующих 
в реакции, с учетом стехиометрических коэффициентов: 

 

 
Δr H°T = 

нач
i Δc H°T – 

кон
i Δc H°T. (1.9) 

 

Теплоты сгорания веществ также приведены в справочных изданиях. 
Теплоты сгорания высших оксидов равны нулю. Данное следствие обычно 
используется при определении величин тепловых эффектов реакций орга-
нических соединений. 

С л е д с т в и е  3.  Тепловой эффект обратной реакции равен по ве-
личине и обратен по знаку тепловому эффекту прямой реакции: 

 

r rH H    
 

. (1.10) 
 

Обычно с использованием справочных данных определяют тепловой 
эффект реакции при температуре 298 К, а затем его величину пересчиты-
вают на любую заданную температуру. 

 
 

1.4. Теплоемкость 
 
Для определения теплового эффекта химической реакции при задан-

ной температуре необходимо знание теплоемкостей всех веществ, участ-
вующих в процессе. 

Теплоемкостью системы называется отношение количества со-
общенной ей теплоты к вызываемому этим повышению температуры при 
отсутствии каких-либо превращений и совершении работы. 

Теплоемкость системы, соответствующая бесконечно малому изме-
нению температуры, называется истинной теплоемкостью: 

 

 
dT

Q
С


 . (1.11) 

 

Теплоемкость  экстенсивная характеристика системы и может быть 
отнесена к единице массы, молю или единице объема вещества, что соответ-
ствует удельной, мольной (молярной) и объемной теплоемкостям. Их раз-
мерности, соответственно, Дж/(гК) или Дж/(кгК), Дж/(мольК) и кДж/(м3К). 

Теплоемкость, как и теплота, является функцией пути и не облада-
ет свойством функции состояния, ее величина зависит от типа процесса. 

В соответствии с условиями, в которых производится нагрев, разли-
чают изобарную теплоемкость СР (при P = const) и изохорную теплоем-
кость СV (при V = const). 



Физическая химия 

16 

В этом случае 
 

 
dT

dН

dT

Q
C ТР
Р




δ
 и 

dT

dU

dT

Q
C ТV

V



δ

, (1.12) 

 

теплоемкость приобретает свойства функций состояния. Из приведенных 
зависимостей следует, что с ростом температуры энтальпия и внутренняя 
энергия индивидуального вещества увеличиваются. 

Используют также понятие средней теплоемкости, которая опреде-
ляется соотношением 

 

 
12

21 TT

Q
C ТТ 

 , (1.13) 

 

где Q – количество теплоты, за счет получения (отдачи) которой темпера-
тура системы повышается (понижается) от температуры Т1 до Т2. 

Средняя и истинная теплоемкости связаны уравнением 
 

 




2

1
21

12

1 T

T
ТТ CdT

ТТ
С . (1.14) 

 

Теплоемкость зависит от природы вещества, агрегатного состояния и 
температуры (рис. 1.5). 

 
 

 
 

Рис. 1.5. Зависимость теплоемкости веществ от температуры:  
Ткомн – комнатная температура; Тпл – температура плавления;  

Ткип – температура кипения 
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В области низких температур – от 0 К до Ткомн (рис. 1.5, участок 1) – 
зависимость теплоемкости веществ от температуры описывается уравне-
нием Дебая: 

С = α Т3, 
 

где α – коэффициент, зависящий от природы вещества. 
Из уравнения Дебая следует, что если Т  0, то С  0. 
Для вычисления средних теплоемкостей твердых веществ при ком-

натной температуре Ткомн используют два эмпирических правила: француз-
ских ученых Пьера Дюлонга и Алекси Пти и немецких физиков Франца 
Неймана и Германа Коппа. 

Согласно правилу Дюлонга – Пти, мольная теплоемкость СV твер-
дых одноатомных веществ при комнатной температуре одинакова и при-
близительно равна 3R. 

С помощью правила Неймана – Коппа можно рассчитать мольную 
теплоемкость твердого химического соединения, которая равна сумме 
атомных теплоемкостей элементов, его составляющих (правило адди-
тивности). 

Для расчета удельной теплоемкости сплавов, шлаков, стекол и рас-
творов может быть использована приближенная формула  

 

1 1 2 2
уд

...
 

100

q C q C
С

 
 , 

 

где q1, q2, ... – массовые проценты соответствующих составных частей сме-
си; С1, С2, ...  удельные теплоемкости составных частей смеси. 

В интервале температур от Ткомн до Тпл (рис. 1.5, участок 2) темпера-
турная зависимость теплоемкости вещества может быть описана уравнени-
ем степенного ряда: С =  + Т + Тn, где n, как правило, равно 2. Число 
варьируемых параметров зависит от точности имеющихся данных и шири-
ны исследованного температурного интервала. 

Коэффициенты α β γ индивидуальны для различных химических 
веществ, определяются опытным путем и приводятся в справочниках тер-
модинамических величин. 

При плавлении теплоемкость большинства веществ обычно незначи-
тельно повышается (иногда понижается) и в интервале температур от Тпл 
до Ткип (рис. 1.5, участок 3) теплоемкость жидкости может быть описана 
уравнением С = α + Т  или принимать постоянное значение. 

При переходе вещества в парообразное состояние теплоемкость ве-
ществ уменьшается и при температурах выше Ткип (рис. 1.5, участок 4) для 
паров и газов различают теплоемкость при постоянном давлении СР и по-
стоянном объеме СV. 
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Связь между ними для идеальных газов можно получить, проинтег-
рировав по температуре уравнение H = U + PV = U + nRT: 

 

; P V
dH dU

nR C C nR
dT dT

    . 

 

Теплоемкость идеального газа от температуры не зависит. Для рас-
чета теплоемкостей газов пользуются уравнениями:  

 СV = 3/2R (для одноатомных газов); 
 СV = 5/2R (для двухатомных газов); 
 СV = 6/2R или 7/2R (для трех- и многоатомных газов). 
Для расчета теплоты нагревания тела (вещества) от Т1 до Т2 можно 

воспользоваться уравнением 
 

2

1

мол

Т

Т

m
q C dT

М
  , 

 

где m – масса тела (вещества); М – молекулярная масса вещества; Смол – 
мольная теплоемкость вещества. 

Теплоемкости используют в расчетах тепловых балансов работы пе-
чей, электролизеров и других металлургических агрегатов. 

 
 

1.5. Зависимость теплового эффекта от температуры 
 
Тепловой эффект процесса слабо зависит от давления и может суще-

ственно изменяться с температурой. 
Рассмотрим химическую реакцию, которая в общем случае имеет 

вид 
aA + bB = cC + eE, 

 

где а, b, с, е – стехиометрические коэффициенты начальных и конечных 
компонентов реакции соответственно. 

Из закона Гесса следует, что тепловой эффект химической реакции 
при стандартных условиях определяется как  

 

Δr H°T = cΔH°T + eΔH°T – aΔH°T – bΔH°T. 
 

Дифференцируя это выражение по температуре при P = const или 
при V = const, с учетом уравнения (1.12) можно записать 

 

r ( ) ( ) ( ) ( )T P C P E P A P B
d

H cC eC aC bC
dT
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или 

r ( ) ( ) ( ) ( )T V C V E V A V B
d

U cC eC aC bC
dT

      . 

 

Таким образом, для химической реакции получаем 
 

 r
r

Т
P

P

H
С

T

  
    

  и  r
r

Т
V

V

U
С

T

  
    

. (1.15) 

 

Эти два уравнения выражают закон Кирхгоффа в дифференциаль-
ной форме, согласно которому температурный коэффициент теплового 
эффекта равен изменению теплоемкости системы, происходящему в ре-
зультате процесса. 

После интегрирования выражений (1.15) в пределах от температуры 
298 К до температуры реакции Т получаются формулы для расчета тепло-
вых эффектов при заданной температуре: 

 

 r r 298 r
298

T

T PH H C dT       , (1.16) 

 

 r r 298 r
298

T

T VU U C dT       , (1.17) 

 

которые представляют собой уравнения Кирхгоффа в интегральной форме. 
 
 

 
 

Рис. 1.6. Зависимость теплового эффекта от температуры 
 
 

Согласно представленным уравнениям, влияние температуры на теп-
ловой эффект обусловливается знаками величин Δr CP и Δr CV. Возможны 
следующие варианты (рис. 1.6): 



Физическая химия 

20 

 при Δr CP = 0 тепловой эффект процесса не зависит от температуры 
(Δr H°T ≠ f (T)) и принимает постоянное значение: Δr H°T = const (рис. 1.6, 
линия 1); 

 при Δr CP > 0 тепловой эффект процесса с ростом температуры 
увеличивается или становится менее отрицательным в случае экзотерми-
ческой реакции (рис. 1.6, линия 2); 

 при Δr CP < 0 тепловой эффект реакции с ростом температуры 
уменьшается или в случае экзотермической реакции становится более от-
рицательным (рис. 1.6, линия 3). 

Зная температурные зависимости теплоемкостей участников реакции 
в виде степенных рядов для отдельных компонентов реакции 
СР =  + Т + Т2, рассчитывают изменение теплоемкости в химической 
реакции: 

Δr CP = Δα + ΔβT + ΔγT–2, 
 

где 
кон нач

i i i i        ; 
кон нач

i i i i        ; 
кон нач

i i i i        . 

 

Подставляя это выражение в уравнения Кирхгоффа, получим 
 

  2
r r 298

298

T

TH H T T dT           . (1.18) 

 

После интегрирования уравнения (1.18) имеем 
 

   2 2
r r 298 2 1 2 1

1 2

1 1

2TH H T T T T
T T

 
             

 
. 

 
 

 
 

Рис. 1.7. Зависимость теплового эффекта  
от температуры с учетом фазовых переходов 
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Если в рассматриваемом интервале температур осуществляются фа-
зовые переходы «твердое тело – жидкость», «жидкость – пар», то в урав-
нениях температурной зависимости теплового эффекта появляются допол-
нительные составляющие, учитывающие тепловые эффекты фазовых пере-
ходов (рис. 1.7): 

 

пл кип

пл кип

r r 298 r fus r vap r
298

T T T

T P P P
T T

H H C dT H C dT H C dT                   , 

 

где Δfus H° и Δvap H° – энтальпии процессов плавления и испарения соответ-
ственно.  

Напомним, что по величине Δr H°T можно рассчитать тепловой эф-
фект процесса в изохорических условиях. 

 
 

1.6. Второй и третий законы термодинамики 
 
Используя первый закон термодинамики, можно определить энерге-

тические характеристики реакций, но нельзя предсказать, возможен ли 
в принципе данный процесс и на какую глубину он может протекать.  

Все процессы можно разделить на две группы: к одной относятся 
процессы, которые идут без воздействия со стороны окружающей среды, 
их называют самопроизвольными; к другой – несамопроизвольные про-
цессы, которые вызываются внешним воздействием. Очевидно, что в изо-
лированной системе могут идти только самопроизвольные процессы, 
а в неизолированной – и те и другие. 

 
1.6.1. Второй закон термодинамики 

 

Если бы можно было найти критерий, позволяющий отнести процесс 
к самопроизвольному или несамопроизвольному, то можно было бы пред-
сказать направление процесса, и такую возможность дает второй закон 
термодинамики. 

Согласно одной из формулировок этого закона, принадлежащей 
Р. Клаузиусу, теплота не может самопроизвольно переходить от более 
холодного тела к более нагретому. Обратный процесс – передача тепла от 
более нагретого тела к менее нагретому – осуществляется самопроизволь-
но и называется теплообменом. 

По другой формулировке, теплота наиболее холодного из участ-
вующих в процессе тел не может служить источником работы (постулат 
Дж. Томсона).  
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Для химиков наиболее важна следующая формулировка второго за-
кона термодинамики: в изолированной системе все процессы протекают 
с возрастанием энтропии – функции состояния, изменение которой для 
обратимых изменений состояния системы можно вычислить по формуле 

 

 
Q

S
T

  . (1.19) 
 

Математическое выражение второго закона термодинамики записы-
вают в виде 

Q
dS

T


 , (1.20) 

 

где знак «больше» относится к необратимому процессу, а знак равенства – 
к обратимому. 

Реальные процессы, начавшись, стремятся к достижению конечного 
состояния – равновесия. В чем причина преимущества конечного состоя-
ния по сравнению с начальным? 

Когда происходят какие-либо изменения, полная энергия изолиро-
ванной системы остается постоянной, но распределяется по-разному. По-
этому логично предположить, что направление процесса связано с пере-
распределением энергии. 

Роль рассеяния (диссипации) энергии можно проиллюстрировать на 
примере системы, совершающей затухающие колебательные движения. 
Каждое последующее колебание имеет амплитуду меньше предыдущего 
из-за того, что кинетическая энергия превращается, в частности, в энергию 
теплового движения атомов и молекул сталкивающихся объектов (напри-
мер, маятника и молекул газа). Обратное невозможно. Тепловое движение 
неупорядочено, а самопроизвольное превращение хаотического движения 
в упорядоченное настолько маловероятно, что его можно рассматривать 
как нереализуемое. 

Итак, чтобы определить направление самопроизвольного процесса, 
надо найти такой путь системы, в ходе которого будет происходить мак-
симальное рассеяние общей энергии изолированной системы. 

Возьмем другой пример: расширение газа в сосуде с перегородкой. 
Предположим, что в начальном состоянии весь газ находится с одной сто-
роны перегородки. После ее удаления газ самопроизвольно распространит-
ся по всему объему сосуда. Обратный процесс – сжатие – невозможен, по-
скольку для этого молекулы должны собраться в одной части сосуда. Точ-
нее, процесс теоретически возможен, но вероятность этого события 
настолько мала, что ею можно пренебречь. Из этого примера видно, что 
в ходе самопроизвольного процесса система стремится к менее упорядо-
ченному состоянию, чем исходное. 
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Мерой беспорядка в системе является энтропия. Она дает возмож-
ность оценить, может ли система самопроизвольно перейти из некоторого 
состояния в другое. В ходе самопроизвольного процесса энтропия возрастает: 

 

S > 0. 
 

Австрийский физик Л. Больцман предложил формулу 
 

S = kВ lnWт, (1.21) 
 

где kВ – постоянная Больцмана; Wт – термодинамическая вероятность (она 
равна числу способов, или микросостояний, которыми осуществляется 
макросостояние данной системы). 

Чтобы воспользоваться этим уравнением, нужно знать число и вза-
имное расположение различных уровней энергии молекул в системе. По-
добные задачи решаются в современных физических теориях, но точные 
расчеты энергетических уровней атомов и молекул удается выполнять 
только для самых простых случаев. Уравнения (1.21) и (1.19) фактически 
дополняют друг друга. На использовании уравнения (1.19) основаны тер-
модинамические расчеты, позволяющие вычислить изменение энтропии 
для любых систем, а уравнение (1.21) раскрывает физический смысл эн-
тропии как некоторого свойства системы. 

Гипотеза Больцмана заключается в том, что процесс протекает само-
произвольно и характеризуется бóльшим изменением энтропии в том слу-
чае, когда конечное состояние более вероятно, чем начальное, при этом 
конечное состояние реализуется бóльшим числом способов. 

Обратимся к неизолированным системам. Изменение энтропии 
в этом случае будет представлено в виде суммы двух членов. Один из них 
обусловлен обменом с окружающей средой, обозначим его dпS (поток эн-
тропии). Другой обусловлен процессами, происходящими внутри системы, 
обозначим его dвнS (производство энтропии): 

 

dS = dвнS + dпS. 
 

Для изолированной системы dпS = 0, так что с учетом второго закона 
термодинамики последнее уравнение сводится к 

 

dS = dвнS ≥ 0. 
 

Однако даже в случае неизолированной системы член dвнS будет 
описывать те необратимые процессы, которые будут по-прежнему иметь 
место даже в отсутствие потокового члена. Условие dвнS ≥ 0 будет выпол-
няться всегда, независимо от того, идет ли речь об изолированных, закры-
тых или открытых системах. Это и есть самая общая формулировка второ-
го закона термодинамики. Она строже и отличается большей общностью, 
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чем классическая формулировка, согласно которой энтропия изолирован-
ной системы всегда возрастает. 

Но нет такого физического закона, который определял бы в неизоли-
рованной системе знак изменения энтропии dпS. Эта величина может быть 
как положительной, так и отрицательной. Если dпS отрицательно и по аб-
солютной величине превышает dвнS, то 

 

dS < 0, 
 

т. е. определенные стадии процесса могут происходить при общем пони-
жении энтропии. 

 
1.6.2. Обратимые и необратимые процессы 

 

Обратимый термодинамический процесс – это процесс, для кото-
рого характерны следующие признаки: 

 может быть осуществлен в обратном направлении через те же 
промежуточные стадии, что и прямой, без внесения изменений в систему 
и внешнюю среду; 

 переменные, характеризующие состояние системы, принимают те 
же значения, но в обратном порядке; 

 обмен системы с окружающей средой энергией (теплом), вещест-
вом и работой имеет обратный знак и происходит в обратном порядке. 

Если термодинамические процессы не отвечают хотя бы одному из 
указанных условий, то они относятся к необратимым термодинамиче-
ским процессам. В ходе необратимых процессов в системе происходит 
выравнивание термодинамических параметров и, соответственно, более 
равномерное распределение вещества и энергии. Эти процессы называют 
диссипативными (диссипация – рассеяние). Необратимые процессы про-
текают в направлении, которое приближает систему к равновесному со-
стоянию. Если хотя бы одна стадия сложного процесса необратима, то 
в целом процесс также необратим. Равновесные процессы всегда обрати-
мы. Реальные процессы неравновесны и, в принципе, необратимы. 

Рассмотрим в качестве примера обратимых и необратимых процес-
сов расширение газа в цилиндре с поршнем (рис. 1.8). В координатах P – V 
площадь под кривой расширения-сжатия равна работе, производимой га-
зом или над газом. Представим, что идеальный газ при постоянной темпе-
ратуре заключен в вертикальном цилиндре с двигающимся в нем без тре-
ния поршнем при давлении Р1 и объеме V1 (точка А). Давление газа урав-
новешено насыпанным на поршень песком. Совокупность таких 
равновесных состояний передается уравнением PV = const и графически 
для данной температуры плавной кривой 1 (изотермой). 
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