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Глава 1
ОСНОВНЫЕ ПОЛОЖЕНИЯ 

ТЕРМОДИНАМИКИ

Термодинамика представляет собой раздел физики, изучающий наи-
более общие свойства макроскопических систем1, находящихся в со-
стоянии термодинамического равновесия, и процессы перехода между 
этими состояниями.

Раздел физической химии, применяющий законы термодинамики 
для описания физико-химических систем, называется химической тер-
модинамикой.

Химическая термодинамика наиболее мощное средство физической 
химии; она устанавливает точные связи между измеряемыми в опыте 
величинами, позволяет, не прибегая к опыту, путем инженерных рас-
четов, предсказывать возможность и направление того или иного хи-
мического процесса.

Прежде чем детально рассматривать законы термодинамики, корот-
ко остановимся на основных понятиях, используемых в термоди намике.

§ 1.1. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ВЕЛИЧИНЫ
Состояние системы описывается термодинамическими величина-

ми, имеющими в каждом конкретном состоянии конкретные значения.
Различают интенсивные и экстенсивные термодинамические вели-

чины. Интенсивные величины не зависят от размеров системы. Это, 
например, температура и давление. Экстенсивные термодинамиче-
ские величины пропорциональны размеру системы. К ним, например, 
относятся масса и объем.

Чтобы определить эти величины более точно, вообразим, что мы 
разделили находящуюся в равновесии однородную макроскопическую 
систему (рис. 1.1) на две части (например, с помощью перегородки). Пред-
положим, что некоторая термодинамическая величина y, характеризующая 

1 То есть систем, которые велики по сравнению с атомными размерами и 
образованы огромным числом молекул.
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всю систему, принимает для подсистем 1 
и  2 значения у1 и у2. Тогда термодина-
мическая величина называется интенсив-
ной, если у = у1 = у2, и экстенсивной, если 
у = у1 + у2.

Например, давление в системе является 
интенсивной термодинамической величи-
ной, так как обе части разделенной систе-
мы имеют то же давление, что и до разде-
ления. При этом объем системы, так же 
как и масса, является экстенсивной вели-
чиной, значение этих величин складывает-
ся из значений отдельных частей.

Термодинамические величины включа-
ют термодинамические параметры и термодинамические функции. 

Термодинамические параметры определяют состояние системы, и их 
можно непосредственно измерить в эксперименте (например, темпера-
туру, давление, объем, массу). 

Термодинамические функции являются функциями термодинамиче-
ских параметров. Они отражают состояние системы или процесса, проте-
кающего в системе. Первые носят название функций состояния, а вто-
рые — функций процесса. Функции состояния зависят только от состояния 
системы и не зависят от того, каким образом система оказалась в данном 
состоянии. Функция состояния — это своего рода «тень» от системы, 
которая изменяется или сохраняется вместе с системой. «Теней» у сис-
темы может быть много. Как тело одновременно отбрасывает несколько 
теней (на пол, стены, потолок и т.д.), так  одновременно несколько 
функций состояния характеризуют каждую систему. Для описания сис-
темы в каждом конкретном состоянии пользуются той функцией, кото-
рая проще отражает выбранные для анализа состояния или процесс.

§ 1.2. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ. ЭНТРОПИЯ. 
ВТОРОЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ

Если хотя бы одна термодинамическая величина во времени изме-
няется, то в системе протекает процесс. Процессы в термодинамике 
разделяют на:

 � обратимые и необратимые;
 � равновесные и неравновесные;
 � самопроизвольные и несамопроизвольные.

1                   2

y1                   y2

Рис. 1.1. Разделение однород-
ной системы на две подсисте-

мы 1 и 2
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Термодинамическая обратимость отличается от химической обра-
тимости. Химическая обратимость указывает направление процесса, 
а термодинамическая — на то, как протекает процесс. Оценить, «как 
протекает процесс», помогает функция состояния, называемая энтро-
пией. Она обозначается символом S, является мерой неупорядоченно-
сти и в изолированной системе не может убывать, то есть
 ΔS ≥ 0. (1.1)

Уравнение (1.1) выражает второй закон термодинамики (закон воз-
растания энтропии) и позволяет корректно разделить процессы на 
обратимые и необратимые. Если в результате процесса энтропия воз-
растает (ΔS > 0), процесс называется необратимым, а если энтропия 
остается постоянной (ΔS = 0), процесс является обратимым. При обра-
тимом процессе от системы можно получить максимальное количество 
энергии и его направление можно изменить, изменив на бесконечно 
малую какой-либо параметр, определяющий состояние системы. 
Обратимым процессом, в частности, является равновесный процесс. 
Равновесным процессом называется процесс, протекающий через 
 бесконечное множество равновесных состояний, то есть состояний, 
в которых система может находиться бесконечно долго. Если процесс 
включает хотя бы одно неравновесное состояние, процесс называется 
неравновесным. Равновесный процесс является идеальным процессом 
и протекает бесконечно долго; на практике к нему можно только при-
близиться.

В изолированной системе могут протекать только процессы, не 
требующие внешних воздействий. Такие процессы называют самопро-
извольными1. Самопроизвольные процессы рассматривают в термоди-
намике как ряд непрерывных переходов из состояний менее вероят-
ных в состояния более вероятные; они протекают до тех пор, пока не 
будет достигнуто наиболее вероятное для данных условий состояние. 
Вероятность состояния оценивается термодинамической вероятностью 
ΔГ, представляющей собой число микросостояний, способных реали-
зовать данное состояние. 

Чтобы пояснить смысл термодинамической вероятности, рассмот-
рим, как могут распределиться молекулы двух газов 1 и 2 между дву-
мя половинами сосуда. Для такой системы возможны четыре способа 

1 Процессы, протекающие под влиянием внешних воздействий, называют 
несамопроизвольными.
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распределения молекул, они показаны на рис. 1.2, и три состояния. 
Первое состояние — обе молекулы слева; второе — обе молекулы 
справа; третье — в каждой из частей по одной молекуле. Для первого и 
второго состояния возможен только один способ реализации, а для 
третьего возможны два. Первый способ: когда молекула 1 слева, а 2 — 
справа; второй способ: когда молекула 1 справа, а 2 — слева. Вероят-
ность первых двух состояний равна 1/4, а третьего — 2/4, поэтому си-
стема будет, скорее всего, стремиться в третье состояние.

В термодинамике каждый способ реализации состояния получил 
название микросостояния, а число микросостояний, с помощью кото-
рых можно реализовать данное состояние, называют термодинамиче-
ской вероятностью ΔГ.

Самопроизвольный процесс ведет к состоянию с наибольшей тер-
модинамической вероятностью.

Логарифм от термодинамической вероятности получил название 
энтропии S:
 Б

ln .S k= ΔΓ  (1.2)

Отсюда следует, что самопроизвольные процессы в изолированной 
системе протекают до тех пор, пока не будет достигнуто максимальное 
для данных условий значение энтропии.

Постоянная Больцмана kБ введена в (1.2) для того, чтобы энтро-
пию можно было измерять в энергетических единицах, например в 
Дж/моль.

Кроме направления самопроизвольного процесса, определение 
 энтропии (1.2), сформулированное Больцманом, свидетельствует, что 
энтропия является мерой неупорядоченности системы. Чтобы убе-
диться в этом, достаточно сравнить идеальный и дефектный кристалл 

Рис. 1.2. Четыре различных способа, которыми две молекулы могут быть распре-
делены между двумя половинами сосуда

1 1

1 1

2

2

2

2
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при абсолютном нуле. Состояние идеального кристалла может быть 
реализовано только одним способом, и его ΔГ = 1, а S = 0. Состоя-
ние дефектного кристалла можно реализовать уже многими спосо-
бами. Например, кристалл с одной вакансией реализуется стольки-
ми способами, сколько атомов в кристалле. Очевидно, что кристалл 
с двумя вакансиями может быть реализован еще большим числом 
способов, его термодинамическая вероятность и энтропия еще 
 больше.

Для определения возможности процесса вычисляют изменение 
 энтропии ΔS, привносимое процессом. Энтропия является функцией 
состояния, а изменение функции состояния численно равно разности 
между значениями функции состояния в конечном и исходном состоя-
ниях. Именно поэтому 

 кон исх
,S S SΔ = −  (1.3)

где Sкон и Sисх — значения энтропии в конечном и исходном состояниях 
соответственно.

Значения энтропии Sкон и Sисх рассчитывают, используя свойство 
аддитивности энтропии: энтропия системы равна сумме значений 
энт ропии составляющих. Энтропию составляющих находят в табли-
цах термодинамических величин, которые составлены для стандарт-
ных состояний. Стандартное состояние обозначают надстрочным ин-
дексом «0». Например, S0 означает энтропию системы, находящейся 
в стандартном состоянии.

За стандартное состояние для газа приняли газ, обладающий свой-
ствами идеального газа при давлении 1 атм (1,013 ⋅ 105 Па); для твердо-
го вещества — характерное кристаллическое состояние при 1 атм. За 
стандартное состояние для растворенного вещества приняли раствор, 
который обладает свойствами идеального раствора при единичной 
концентрации.

Когда вещества в стандартных состояниях превращаются в продук-
ты реакции, находящиеся также в стандартных состояниях, изменения 
термодинамических величин также помечают надстрочным символом 
«0», например ΔS0.

Температуру стандартного состояния указывают особо, подстрочным 
символом, например, 0

298
SΔ  означает стандартное изменение энтропии 

при базисной температуре Т = 298 К.
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§ 1.3. ПЕРВЫЙ, ВТОРОЙ 
И ОБОБЩЕННЫЙ ЗАКОНЫ 

ТЕРМОДИНАМИКИ. ЭНЕРГИЯ ГИББСА
В предыдущем разделе мы установили, что самопроизвольные про-

цессы ведут к увеличению энтропии (беспорядка). Однако жизнен-
ный опыт демонстрирует обратные примеры. Например, вода при 
нуле градусов Цельсия самопроизвольно превращается в лед, в кото-
ром упорядоченности структуры очевидно больше, чем в воде. Для 
того чтобы разрешить кажущееся противоречие, нужно обратить вни-
мание на то, что система вода–лед может обмениваться энергией с 
окружающей средой, а сформулированный ранее вывод относится к 
системам, в которых такой обмен не предусмотрен. Если же в системе 
возможен обмен энергией с окружающей средой, такие системы назы-
ваются закрытыми1, то есть микросостояния, по которым осуществля-
ется переход к равновесию энергетически неэквивалентны. Следова-
тельно, для вычис ления вероятности нахождения системы в том или 
ином микросостоянии нельзя использовать чисто статистические ме-
тоды, применяемые для вычисления энтропии в изолированной сис-
теме. В связи с этим для закрытых систем второй закон термодинами-
ки принимает вид:

 ,
Q

dS
T

δ
≥  (1.4)

где dS — элементарное изменение энтропии системы; δQ — количест-
ва теплоты, сообщенное системе; T — абсолютная температура.

Элементарное изменение энтропии системы dS не может быть меньше 
приведенного количества теплоты (δQ/T ), сообщенного системе.

Теплота δQ является формой передачи энергии. Принято считать 
ее положительной, если она увеличивает энергию системы, и отри-
цательной — если уменьшает. При превращении воды в лед теплота 
выделяется, следовательно, она отрицательна, а это согласно (1.4) 
 означает возможность уменьшения энтропии при самопроизвольном 
процессе.

1 Закрытой системой называется система, окруженная замкнутой оболоч-
кой, через которую невозможно обмениваться с окружающей средой только 
веществом.
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Первый закон термодинамики (закон сохранения энергии) гласит: 
энергия не возникает из ниоткуда и не исчезает в никуда.

Для закрытой системы его можно представить формулировкой: 
тепло, сообщаемое системе δQ, расходуется на увеличение внутренней 
энергии dU и работу δW, совершаемую системой.

 .Q dU Wδ = + δ  (1.5)

Если особо не оговаривается, то под работой в термодинамике по-
нимают механическую работу, то есть работу расширения или сжатия: 

 .W pdVδ =  (1.6)

С учетом этого при подстановке (1.4) в (1.5) получаем аналитиче-
ское выражение объединенного закона термодинамики:

 0,dU pdV TdS+ − ≤  (1.7)

позволяющего предсказывать возможность протекания самопроиз-
вольного процесса в закрытой системе. 

Обычно в лабораториях химические реакции проводят в открытых 
сосудах, то есть при постоянном атмосферном давлении и комнатной 
температуре. В этих условиях неравенство (1.7) можно представить в 
виде дифференциала функции G:

 G = U + pV – TS, (1.8)

то есть
 ,

( ) ( ) 0.T pd G dU pdV TdS= + − <  (1.9)

Функция G получила название энергии Гиббса (изобарно-изотерми-
ческий, или просто изобарный потенциал)1. 

Энергия Гиббса является критерием возможности, направления и пре-
дела протекания процесса в изобарно-изотермических условиях. Нера-
венство (1.9) позволяет утверждать, что в самопроизвольном процессе 
при постоянной температуре и постоянном давлении энергия Гиббса умень-
шается. Процесс идет до тех пор, пока не будет достигнуто минимальное 
для этих условий значение энергии Гиббса.

1 Энергию Гиббса часто называют просто потенциалом, имея в виду узкий 
смысл данного термина.
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Неравенство (1.9) свидетельствует, что самопроизвольному про-
цессу способствует не только увеличение энтропии, но и уменьшение 
энергии системы. Принято говорить, что энергия Гиббса содержит две 
составляющие: энергетическую и энтропийную, которые в зависи-
мости от условий оправляют направление процесса. В подавляющем 
большинстве химических реакций с неорганическими веществами 
превалирует энергетическая составляющая: самопроизвольно идут ре-
акции, в которых выделяется энергия; в реакциях с органическими 
веществами достаточно часто направление реакции определяется эн-
тропийной составляющей и самопроизвольные реакции идут с погло-
щением энергии. 

Соотношение между составляющими энергии Гиббса может изме-
няться с изменением температуры, а это означает, что, изменяя темпе-
ратуру, в принципе мы можем изменять направление химической ре-
акции. При одной температуре реакция может идти справа налево, 
а при другой та же реакция может пойти слева направо. Однако важно 
еще раз отметить, что судить о направлении процесса по убыли энергии 
Гиббса возможно только тогда, когда в системе сохраняются постоян-
ными температура и давление.

§ 1.4. ИЗОБАРНЫЙ ПОТЕНЦИАЛ ОБРАЗОВАНИЯ 
Самопроизвольный процесс всегда идет в сторону уменьшения 

энергии Гиббса G. Минимуму энергии Гиббса соответствует состояние 
равновесия. Изменение ΔG является количественной мерой, определяю-
щей возможность перехода системы из одного состояния в другое. 
Если ΔG двух состояний равно нулю, то такие состояния могут сосущест-
вовать без изменений и, следовательно, находиться в равновесии.

Чтобы получить изменения изобарного потенциала ΔG, происходя-
щего в химической реакции, пользуются таблицами изобарных потен-
циалов образования 0

,
.f iGΔ

Изобарным потенциалом образования химического вещества называ-
ется изменение изобарного потенциала для реакции, в которой веще-
ство в его стандартном состоянии образуется из простых веществ, 
взятых в стандартных состояниях.

В этом случае стандартное изменение изобарного потенциала лю-
бой химической реакции вида
 ν1А1 + ν2А2 = ν3А3 + ν4А4 (1.10)
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можно представить как разность сумм потенциалов образования про-
дуктов реакции и исходных веществ, умноженных на соответствую-
щие стехиометрические коэффициенты νi:

 0 0 0

, прод , исх
.i f i i f iG G GΔ = ν ⋅ Δ − ν ⋅ Δ∑ ∑  (1.11)

§ 1.5. ЭНТАЛЬПИЯ. ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ. 
НУЛЕВОЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ. ЗАКОН ГЕССА. 

ТЕРМОХИМИЯ
Энергетическую составляющую энергии Гиббса — энергию, выде-

ляемую или поглощаемую в ходе реакции, протекающей при постоян-
ном давлении, удобно оценивать с помощью функции состояния, на-
зываемой энтальпией (другое название — тепловая функция) H: 
 H = U + pV, (1.12)
где U — внутренняя энергия; р — давление; V — объем.

Для процессов, протекающих при постоянном давлении, измене-
ние энтальпии ΔН численно равно тепловому эффекту процесса.

Тепловым эффектом реакции называется наибольшее количество 
теплоты, которое выделяется или поглощается при необратимо проте-
кающей реакции.

Тепловой эффект принимают положительным, если тепло в ходе 
процесса поглощается, и отрицательным — если тепло выделяется.

При определении теплового эффекта реакции соблюдают следую-
щие условия.

1. Исходные вещества полностью превращают в продукты реакции.
2. Температуру всех участвующих в реакции веществ поддержива-

ют постоянной.
3. В системе исключают все виды работ, кроме работы расшире-

ния (сжатия).
4. Реакцию проводят либо при постоянном давлении, либо при 

постоянном объеме.
Тепловой эффект, определенный при постоянном давлении, назы-

вают изобарным тепловым эффектом. 
Изучением тепловых эффектов занимается термохимия, теоретиче-

ской базой которой являются нулевой и первый законы термодинамики.
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Нулевой закон: если два тела находятся в тепловом равновесии, то их 
температуры равны. 

Первый закон термодинамики (закон сохранения энергии): энергия 
не возникает из ничего и не исчезает в никуда, она лишь превращается из 
одной формы в другую.

Одной из форм закона сохранения, записанной для теплоты, явля-
ется закон Гесса: тепловой эффект химической реакции зависит только 
от природы и состояния исходных веществ и продуктов реакции и не за-
висит от промежуточных химических превращений в системе.

На практике пользуются следствиями из закона Гесса. 
Первое следствие гласит: 
тепловой эффект реакции при стандартных условиях равен разно-

сти между суммой теплот образования продуктов реакции и суммой 
теплот образования исходных веществ, умноженных на соответствую-
щие стехиометрические коэффициенты (νi):

 0 0 0

298 298(прод) 298(исх)
,r i f i fH H HΔ = ν Δ − ν Δ∑ ∑  (1.13)

где под стандартной теплотой образования ( 0

298fHΔ ) понимается стан-
дартный тепловой эффект реакции образования 1 моля данного веще-
ства из простых веществ при условии, что все участники реакции на-
ходятся в устойчивых агрегатных состояниях.

Стандартные теплоты образования простых веществ в устойчивых 
агрегатных состояниях приняты за нуль. Например, 0

298fHΔ (О2) = 0. 
Величины 0

298fHΔ  приведены в справочниках и могут принимать поло-
жительные и отрицательные значения. 

Второе следствие гласит:
стандартный тепловой эффект реакции равен разности между сум-

мой стандартных теплот сгорания исходных веществ и суммой теплот 
сгорания продуктов реакции, умноженных на соответствующие стехио-
метрические коэффициенты (νi):

 0 0 0

298 298 (исх) 298 (прод)
( ) ( ) ,r i c i cH v H v HΔ = ⋅ Δ − ⋅ Δ∑ ∑  (1.14)

где под стандартной теплотой сгорания вещества 0

298cHΔ  понимают 
стандартный тепловой эффект реакции сгорании в атмосфере кислорода 
при давлении 1 атм 1 моля вещества до оксидов в высшей степени 
окисления, при этом все участники реакции должны быть в устойчи-
вых агрегатных состояниях.
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Продуктами сгорания в этих условиях являются СО2(г), Н2О(ж), 
SO2(г), N2(г). Стандартные теплоты сгорания приведены в справочни-
ках; они всегда отрицательны, так как при сгорании вещества выделя-
ется теплота. Стандартные теплоты сгорания оксидов в высших степе-
нях окисления в устойчивых состояниях приняты за нуль. Например, 

0

298cHΔ  (СО2) = 0.
Химические реакции в термохимии описывают термохимически-

ми уравнениями — уравнениями реакции, дополненными тепловым 
эффектом. Тепловой эффект реакции зависит от природы реагирующих 
веществ и их агрегатных состояний, поэтому в термохимических урав-
нениях символами (г), (ж), (т) обозначают состояния веществ. Напри-
мер, термохимическое уравнение реакции образования воды имеет вид:

H2(г) + 1/2О2(г) = Н2О(ж);  

ΔН = –284,2 кДж/моль.

С термохимическими уравнениями можно проводить алгебраиче-
ские действия. Тепловой эффект, указанный в уравнениях, характери-
зует не какое-либо отдельное вещество, а реакцию в целом.

Влияние температуры на тепловой эффект, как правило, несущест-
венно. Если же возникает необходимость учесть его, пользуются зако-
ном Кирхгоффа (гл. 2).

§ 1.6. ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ НА ЭНЕРГИЮ ГИББСА. 
УРАВНЕНИЕ ГИББСА–ГЕЛЬМГОЛЬЦА

Влияние температуры на энергию Гиббса выражают уравнением 
Гиббса–Гельмгольца:
 ΔG = ΔH – TΔS, (1.15)

где ΔG, ΔH, ΔS — изменения энергии Гиббса G, энтальпии H и энтро-
пии S, связанные с данным процессом.

§ 1.7. ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ. УРАВНЕНИЕ ГИББСА–ДЮГЕМА
Для систем, содержащих более одного вещества, рассматривают 

энергию каждого компонента в отдельности. В связи с чем вводят по-
нятие химического потенциала μ: химическим потенциалом i-го вещества μi 
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называется изменение энергии Гиббса при добавлении 1 моля этого веще-
ства к бесконечно большому количеству вещества в системе.

Химический потенциал имеет то же самое значение и зависит от 
тех же параметров, что и G, но относится к одному молю вещества1.

Химический потенциал и энергия Гиббса связаны между собой 
уравнением Гиббса–Дюгема:

 
1

.
k

i i

i

G n
=

= μ ⋅∑   (1.16)

Оно представляет особый интерес, поскольку демонстрирует, что 
изобарный потенциал является суммой вкладов компонентов ni, со-
ставляющих систему. 

§ 1.8. ТЕРМОДИНАМИКА 
ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ

Всякая химическая реакция протекает в двух направлениях: в пря-
мом и обратном. Соотношение между этими направлениями зависит 
от глубины протекания реакции. Реакция, протекающая в смеси реа-
гирующих друг с другом веществ, приводит к установлению состояния 
равновесия, в котором концентрации участников реакции больше 
уже не изменяются. Такое состояние называется химическим равнове-
сием. Предметом термодинамики является изучение именно этого со-
стояния.

Если температура и давление при протекании реакции не меняют-
ся, для описания равновесия используют изобарный потенциал. Изо-
барный потенциал реакционной смеси в любой момент протекания 
реакции описывается уравнением Гиббса–Дюгема (1.16), то есть

 1 1 2 2
... ,i i

i

G n n n= μ + μ + = μ∑  (1.17)

где μi, ni — химический потенциал и число молей вещества i при опре-
деленной глубине протекания реакции соответственно. Глубину про-
текания реакции оценивают степенью протекания ξ, которая учиты-
вает изменение числа молей исходных веществ и продуктов реакции. 

1 Более точное определение химического потенциала звучит так: химиче-
ским потенциалом i-го вещества μi называется изменение термодинамического 
потенциала при добавлении 1 моля этого вещества к бесконечно большому 
количеству вещества в системе.
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Если система первоначально содержала ni0 молей вещества, то число 
молей вещества в любой другой момент времени (ni) можно выразить 
через степень протекания реакции ξ соотношением:
 ni = ni0 + ξνi. (1.18)

Степень протекания реакции в начальный момент времени всегда 
равна нулю, а во всех других случаях она является числом положитель-
ным. Если в системе первоначально отсутствовали продукты реакции, 
то степень протекания есть просто число молей образовавшегося ве-
щества, деленное на его стехиометрический коэффициент.

Если выразить изобарный потенциал системы через степень проте-
кания, то получится:
 10 1 20 2 1 1 2 2 0

... ( ...) .i i i i

i i

G n n n= μ + μ + + ν μ + ν μ + ξ = μ + ξ ν μ∑ ∑  (1.19)

Всякая реакция протекает до тех пор, пока не будет достигнут ми-
нимум энергии Гиббса. Минимуму соответствует равновесие. Условие 
минимальности изобарного потенциала можно написать в виде равен-
ства нулю производной от степени протекания реакции ΔG:

 
,

0.i i

iT p

G
G

⎛ ⎞∂
Δ = = ν μ =⎜ ⎟∂ξ⎝ ⎠

∑  (1.20)

Величина ΔG представляет собой изменение изобарного потенциа-
ла при вступлении в реакцию 1 моля вещества со стехиометрическим 
коэффициентом, равным единице (или νi молей вещества со стехио-
метрическим коэффициентом νi). При этом предполагается, что пре-
вращение не сопровождается значительным изменением ни одной из 
концентраций1.

Таким образом, общее условие химического равновесия имеет вид:
 0.i i

i

ν μ =∑  (1.21)

Общее условие применимо ко всем химическим реакциям незави-
симо от того, включают ли они газы, жидкости, твердые вещества или 
растворы.

Состоянию химического равновесия соответствует, как правило, 
химическая смесь, содержащая как продукты реакции, так и исходные 
вещества. Другое дело, что если химические потенциалы продуктов 

1 Это возможно, если рассматривать бесконечно большое количество реак-
ционной смеси.
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реакции и исходных веществ сильно различаются, то обнаружить в 
равновесной смеси следы исходных веществ может оказаться весьма 
затруднительно. Следствием условия химического равновесия являет-
ся закон действующих масс.

§ 1.9. УРАВНЕНИЕ ИЗОТЕРМЫ. 
ЗАКОН ДЕЙСТВУЮЩИХ МАСС

Текущее изменение изобарного потенциала ΔGt в любой момент 
времени t находят из уравнения изотермы, которое для реакции (1.10) 
имеет вид:

 
3 4

1 2

3 4

1 2

ln ln ,t c

X X
G RT K

X X

′ ′ν ν

′ ′ν ν

⎡ ⎤⎛ ⎞⋅
Δ = −⎢ ⎥⎜ ⎟

⋅⎢ ⎥⎝ ⎠⎣ ⎦
 (1.22)

где iX
′ν  — текущее значение i-го вещества, выраженное в мольных долях;

 
3 4

1 2

3 4

1 2

,c

X X
K

X X

ν ν

ν ν

⋅
=

⋅
 (1.23)

где iX ν  — равновесное значение i-го вещества; Кс — константа рав-
новесия.

Уравнение (1.23) является математическим выражением закона 
действующих масс: нельзя изменить равновесную концентрацию одного 
из участников реакции, не изменив концентрации других.

В стандартном состоянии концентрации участников реакции рав-
ны единицам, и (1.22) принимает вид:

 0
ln .T cG RT KΔ = −   (1.24)

Константы равновесия реакций могут быть выражены через дав-
ления или через молярные концентрации. Однако даже для идеаль-
ных растворов такие константы будут зависеть от концентрации, по-
скольку мольные доли и молярные концентрации не пропорциональны 
друг другу. Пропорциональность достигается только в разбавленных 
растворах. 

Уравнения (1.22)—(1.24) позволяют определить направление и 
 предел протекания химической реакции, вычислить изменение тер-
модинамического потенциала на любой стадии реакции. Достаточно 
подставить в эти уравнения текущее значение концентрации (или 
давления). Самопроизвольное протекание прямой химической реак-
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ции требует отрицательного изменения изобарного потенциала ΔG. 
Более отрицательному значению ΔG соответствует бо льшая глубина 
протекания реакции. При расчетах следует различать давления (кон-
центрации), фигурирующие в уравнениях (1.22)—(1.23). В выражения 
констант равновесия входят равновесные концентрации (давления), а 
в уравнения изотермы — текущие. 

§ 1.10. ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ 
НА ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

Влияние температуры на химическое равновесие описывает уравне-
ние изобары, которое принято записывать в виде:

 
( )

2

ln
.

pd K H

dT RT

Δ
=  (1.25)

Уравнение изобары можно проинтегрировать, если известна тем-
пературная зависимость теплового эффекта ΔH от температуры. В не-
большом температурном интервале будет справедливым предполо-
жить, что тепловой эффект не зависит от температуры. Тогда

 
2

ln .p

H H
K dT C

RTRT

Δ Δ
= = − +∫  (1.26)

Согласно уравнению (1.23) график зависимости lnKp от 1/Т имеет 
вид прямой линии с тангенсом угла наклона: (–ΔН/R). Постоянная 
интегрирования С определяется, если известна константа равновесия 
К1 при какой-то температуре Т1.

§ 1.11. ТЕРМОДИНАМИКА 
ИДЕАЛЬНЫХ СМЕСЕЙ

Газообразный раствор является газовой смесью. Идеальной газо-
вой смесью называют смесь газов, в которой химический потенциал 
каждого компонента описывает уравнение:

 0
ln ,i i iRT pμ = μ +  (1.27)

где pi = pxi — парциальное давление, то есть давление, оказывае-
мое i-м компонентом; p — общее давление смеси; xi — мольная доля 
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компонента i; 0

iμ  — стандартный химический потенциал, то есть хи-
мический потенциал при стандартных условиях.

Изобарный потенциал газовой смеси равен сумме вкладов различ-
ных компонентов [см. уравнение (1.16)]:

 
1

.
k

i i

i

G n
=

= μ ⋅∑  (1.28)

Воспользуемся этим уравнением для расчета термодинамических 
параметров смеси двух газов, каждый из которых до смешения нахо-
дился при давлении в одну атмосферу. 

Изобарный потенциал обоих газов до смешения равен:

 0 0

нач 1 1 2 2
.G n n= μ + μ  (1.29)

Изобарный потенциал после смешения (после открытия пере-
городки между газами) получится в результате подстановки (1.27) 
в (1.28):

 0 0

кон 1 1 2 2 1 1 2 2
( ln ln ).G n n RT n x n x= μ + μ + +  (1.30)

Разность между (1.30) и (1.29) даст изобарный потенциал смеше-
ния ΔGсмеш:

  смеш кон нач 1 1 2 2

1 1 2 2

( ln ln )

( ln ln ),

G G G RT n x n x

nRT x x x x

Δ = − = + =

= +
 (1.31)

где n = n1 + n2.
Результат (1.31), где мольные доли xi меньше единицы и члены, 

содержащие логарифм, отрицательны, свидетельствует, что потенциал 
смешения идеальных газов отрицателен. Это указывает на самопроиз-
вольный характер процесса смешения газов при постоянной темпера-
туре и постоянном давлении.

В заключение отметим, что методика, использованная в настоящем 
разделе, носит универсальный характер. Ее широко применяют для 
определения термодинамических параметров самых разнообразных 
термодинамических процессов.

В частности, для того, чтобы вычислить термодинамические пара-
метры реальных растворов, можно воспользоваться теми же уравнени-
ями, заменив в них лишь концентрации на активности. Активность 
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учитывает и концентрацию раствора, и взаимодействие между части-
цами; обозначается она символом а, является величиной безразмер-
ной и связана с концентрацией с уравнением:
 ,a y c= ⋅   (1.32)
где у — коэффициент активности. Коэффициент активности также 
является величиной безразмерной, но это не нарушает соотношения 
размерностей в (1.30), поскольку в последнем в качестве концентра-
ции используется приведенная концентрация:

 
0

,
pc

c
c

=  (1.33)

где ср — истинная молярная концентрация; с0 — единичная концент-
рация с размерностью, равной ср.

КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ И ЗАДАЧИ
1. Что называется химической термодинамикой?
2. Какой термодинамической величиной, экстенсивной или интен-

сивной, является температура?
3. В чем заключается отличие между термодинамическими парамет-

рами и термодинамическими функциями?
4. Чем отличается физико-химическая обратимость от химической 

обратимости?
5. Как с точки зрения термодинамики рассматривается самопроиз-

вольный процесс в изолированной системе?
6. Чем отличается изолированная система от закрытой?
7. Как определяют направление процесса в закрытой системе?
8. Какие составляющие содержит энергия Гиббса?
9. Какие условия должны выполняться для того, чтобы о направле-

нии процесса можно было бы судить по энергии Гиббса?
10. Как должна изменяться энергия Гиббса, чтобы в изобарно-изотер-

мических условиях протекал процесс?
11. Можно ли предсказать, будет ли протекать реакция, если известно, 

что при ее протекании должно выделяться тепло?
12. Сформулируйте закон возрастания энтропии.
13. Вычислите стандартный тепловой эффект реакции, протекающей 

при постоянном давлении и постоянной температуре 298 К:
HCl(в) + NaBr(в) = HBr(в) + NaCl(в)

Ответ: 0 Дж.
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14. Возможно ли самопроизвольное протекание процессов с уменьше-
нием энтропии?

15. Возможно ли самопроизвольное протекание реакции с поглоще-
нием теплоты?

16. Вычислите стандартный потенциал реакции ΔG0
r,T, протекающей в 

газовой фазе при Т = 298 К:
СН3ОН =НСНО + Н2

Ответ: 0

,r TGΔ  = 52,61 кДж.
17. Нарисуйте зависимость химического ΔG потенциала идеального 

газа от давления.
18. Какую размерность имеет активность?
19. Сформулируйте закон действующих масс.




