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ПРЕДИСЛОВИЕ 

Химия — наука о превращении веществ, свойства которых определяются 

статистическими закономерностями поведения огромных «ансамблей» 

мельчайших и взаимодействующих между собой носителей свойств вещества —

атомов, молекул, ионов, свободных радикалов и т. п. В свою очередь, поведение 

последних определяется законами физики. 

Термодинамика является важнейшим разделом физической химии — науки, 

изучающей количественную взаимосвязь химических и физических явлений. 

Вследствие этого предмет химической термодинамики занимает центральное 

место в любом курсе физической химии, который преподают студентам-химикам в 

университетах. В последнее время появилось большое количество учебников по 

данному предмету, как российских, так и зарубежных авторов, в том числе 

свежепереизданных классических учебников, книг, ранее изданных большими 

тиражами. К сожалению, многие русскоязычные учебники по химической 

термодинамике все же оказались недостаточно адаптированными для студентов, 

химиков-исследователей и аспирантов, готовящихся работать в современных 

научно-исследовательских учреждениях: материал в существующих учебниках для 

химиков обычно излагается на чрезмерно упрощенном уровне.  

Настоящее учебное пособие написано на основании опыта по чтению лек-

ций для студентов-химиков факультета естественных наук Новосибирского гос-

университета несколькими поколениями лекторов и посвящено рассмотрению ос-

новных вопросов химической термодинамики, с которыми сталкиваются будущие 

специалисты-химики, работающие в исследовательских учреждениях в современ-

ных направлениях химии и физической химии. Издание рассчитано на студентов 

и аспирантов, уже получивших достаточно серьезную подготовку по термодина-

мике, квантовой механике и статистической физике в общефизических курсах, а 

также владеющих определенными навыками математического анализа. 

Поэтому в пособии не обсуждаются проблемы, которые обычно являются 

основным содержанием общефизических термодинамических курсов. Изложе-
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ние материала в пособии группируется вокруг таких фундаментальных понятий 

химической термодинамики, как химический потенциал и химическая пере-

менная. Порядок изложения материала близок к классическому. После краткого 

раздела об основных понятиях термодинамики рассмотрена общая теория хи-

мического равновесия, подробно обсуждены понятия стандартного состояния и 

химического потенциала, проанализировано равновесие в системе идеальных 

реагирующих газов, рассмотрены химические процессы в многокомпонентных 

системах с участием твердых тел, а также неидеальных газов, применены ста-

тистические методы для описания химического равновесия. Это связано с тем, 

что, по мнению авторов, у студентов очень часто формируется достаточно не-

корректное понимание данного вопроса, особенно потому, что во многих учеб-

никах прежних лет интенсивно использовалось понятие «свободная энергия» 

как способность системы непосредственно производить работу без детального

обсуждения природы соответствующих явлений. 

Наряду с анализом общих понятий и теорий в пособии приведено реше-

ние ряда наиболее характерных задач, даны вопросы для самостоятельных тео-

ретических и расчетных упражнений. 

Настоящая книга — учебное пособие, а не обзор или научная монография. 

Поэтому авторы заранее просят прощения у своих коллег за явно недостаточно 

всестороннее и исчерпывающее обсуждение многих упомянутых в курсе и очень 

интересных научных проблем, а также отсутствие надлежащего цитирования до-

ступной оригинальной и обзорной литературы. Тем не менее по ряду вопросов, 

особенно касающихся исторических приоритетов или необходимости справочно-

го цитирования, в конце глав даются ссылки и на оригинальные публикации.  

При определении используемых понятий, обозначений и единиц размер-

ностей авторы следовали, как это принято в физической химии, рекомендациям 

Международного союза чистой и прикладной химии (ИЮПАК) и системы 

единиц СИ. 

ИЮПАК (International Union of Pure and Applied Chemistry, IUPAC) — Международный союз чистой и 

прикладной химии, высшее международное объединение химиков, утверждающее химическую и физико-

химическую номенклатуру, определения, справочники и т. д. Веб-сайт ИЮПАК – www. https://iupac.org/. 
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Рекомендации ИЮПАК использованы в соответствии со следующими ис-

точниками. 

1. Номенклатурные правила ИЮПАК по химии. — М., 1988. — Т. 6. 

2. Степин, Б. Д. Применение международной системы единиц физиче-

ских величин в химии. — М. : Высш. шк., 1990. 

3. Основные понятия определены в соответствии с руководством: Сбор-

ник рекомендуемых терминов. — М. : Наука, 1973. — Вып. 85: Термодинамика; 

и Британской энциклопедией. 

4. Значения физических постоянных взяты из книги: Handbook of Chemis-

try and Physics. — 90th ed. — N. Y. : CRC Press. — 2009−2010.  

5. Количественное значение использованных термодинамических пара-

метров взято в основном из книги: Краткий справочник физико-химических ве-

личин / под редакцией А. А. Равделя и А. М. Пономаревой. — Л. : Химия, 

1983. — С. 231. 

Авторы выражают благодарность профессорам В. А. Михайлову, 

В. С. Музыкантову, В. А. Садыкову, А. П. Чупахину и Е. В. Пархомчук, сде-

лавшим при прочтении рукописи ряд полезных замечаний, которые были учте-

ны при подготовке ее к изданию. 

Авторы также благодарны Н. Ф. Симоновой и Н. А. Чистяковой за по-

мощь по подготовке печатной версии рукописи данного учебного пособия.  
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ОСНОВНЫЕ ОБОЗНАЧЕНИЯ 

A — функция Гельмгольца 

oA — стандартное значение функции Гельмгольца 

o(298)A − стандартное значение функции Гельмгольца при стандартных 

условиях 

A, В, С и т. д.  — вещества

[A] — концентрация вещества А  

a — активность, oexp[( ) / ]a RT = −

, , Af f fi — коэффициент активности 

С — теплоемкость 

Cp — теплоемкость при постоянном давлении 

CV — теплоемкость при постоянном объеме 

oC p — стандартное значение теплоемкости при постоянном давлении 

oCV — стандартное значение теплоемкости при постоянном объеме 

c — скорость света

с (С) — концентрация 

oс ( oC ) — стандартная концентрация, равная 1 моль/л 

D — энергия связи между атомами в молекуле 

0D — значение энергии связи при температуре абсолютного нуля 

eaE — сродство к электрону 

Ei — энергия i-го энергетического уровня системы 

E — электродный потенциал 

oE — стандартное значение электродного потенциала

F — постоянная Фарадея 

 В ряде случаев автор вынужден использовать упоминаемые символы в качестве обозначений и других 

понятий и параметров; это всегда поясняется в тексте. 
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G — функция Гиббса 

oG — стандартное значение функции Гиббса 

o(298)G — стандартное значение функции Гиббса при стандартных 

условиях 

e —  заряд электрона 

H — энтальпия  

oH — стандартное значение энтальпии  

o(298)H — стандартное значение энтальпии при стандартных условиях

h — постоянная Планка 

K — константа равновесия 

K — число веществ в системе 

k — постоянная Больцмана 

n — число молей 

N — полное число молей в системе 

0N — полное число молей в системе в исходном состоянии 

pN — полное число молей в системе в равновесном состоянии 

AN — число Авогадро 

p — давление 

op — стандартное давление, равное 1 бар = 105 Ра 

насp — давление насыщенных паров

P — вероятность 

R — газовая постоянная  

Q — произведение реакции 

Q — статсумма системы  

q — статсумма одной молекулы

q, Q — количество теплоты, чаще используется q

S — поверхность 

S — энтропия 
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oS — стандартное значение энтропии  
o (298)S — стандартное значение энтропии при стандартных условиях

T — абсолютная температура 
oT — стандартная температура, равная 298,15 K или 25ºС

V — объем 

U — внутренняя энергия 
oU — стандартное значение внутренней энергии 
o (298)U — стандартное значение внутренней энергии при стандартных 

условиях 

W, w — работа, чаще используется w 

W — число способов реализации термодинамической системы 

x — мольная доля

m, b — моляльность

Z — заряд иона 

Греческий алфавит 

γ — коэффициент активности 

0ε — электрическая постоянная 

ξ — химическая переменная 

μ — химический потенциал 

oμ — стандартное значение химического потенциала 

ν — стехиометрический коэффициент 
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ЗНАЧЕНИЯ ФИЗИЧЕСКИХ ПОСТОЯННЫХ, 

ИСПОЛЬЗОВАННЫХ В ПОСОБИИ В СИСТЕМЕ ЕДИНИЦ СИ 

Наименование Обозначение Значение Размерность 

Скорость света в вакууме с 299 792 458 м/с

Электрическая постоянная 0ε 8,854 10−12 ф/м 

Постоянная Планка h 6,626 10−34 Джс

Постоянная Планка ħ=h/(2) 1,054 10−34 Джс

Элементарный заряд е 1,602 10−19 Кул 

Масса электрона me 9,109 10−31 кг 

Масса протона mр 1,672 10−27кг 

Число Авогадро NA 6,022 1023 моль−1 

Газовая постоянная R 8,314 Джмоль−1K−1

Постоянная Больцмана k 1,380 10−23ДжK−1 

Число Фарадея F 96485,3 Кулмоль−1 

  3,14159 – 
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Глава 1 

ОСНОВЫ КЛАССИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ 

1.1. Основные понятия химической термодинамики 

Классическая термодинамика (дословно — наука о движении теплоты) 

относится к разделу физических наук, в котором не рассматривается атомная 

структура материи. Ее основной объект — взаимопревращения различных ви-

дов энергии с участием теплоты и работы. Объекты, с которыми имеют дело в 

химической термодинамике, обычно называют термодинамическими система-

ми. 

Термодинамическая система (далее — обычно просто система) — сово-

купность тел, способных энергетически взаимодействовать между собой и дру-

гими телами и обмениваться с ними веществом и энергией. Такая система ха-

рактеризуется некоторым набором независимых параметров. Все тела вне ука-

занной совокупности образуют внешнюю среду, которая обычно отделена от

рассматриваемой системы реальной или гипотетической границей раздела. 

Внешнюю среду нередко целесообразно рассматривать как термодинамиче-

скую систему с определенными, четко оговоренными свойствами. 

Систему называют гетерогенной, если она состоит из различных по 

своим свойствам частей, разграниченных поверхностями раздела. Гетероген-

ную систему нередко называют также многофазной. Если между любыми ча-

стями системы нет поверхностей раздела, то систему называют гомогенной 

(она может быть неоднородной). Систему называют однородной, если во всей 

системе ее свойства одинаковы.  

Фаза — часть гетерогенной системы, ограниченная поверхностью разде-

ла и характеризующаяся в отсутствие внешнего поля сил одинаковым химиче-

ским составом и одинаковыми физическими свойствами во всех своих точках. 

Например, осадок NaCl в водном растворе образует отдельную фазу. Если в 
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осадке находятся несколько химически различных веществ, то каждое из них 

может образовывать свою фазу. Раствор над осадками представляет отдельную

жидкую фазу. Заметим, что отдельные кристаллы одного и того же вещества не 

образуют отдельных фаз: все кристаллы принадлежат к одной фазе.  

Температура — физическая величина, характеризующая степень нагре-

тости вещества. Для характеристики температуры в научной литературе ис-

пользуют две шкалы: термодинамическую (абсолютную) шкалу Кельвина (тер-

модинамическая температура) и стоградусную шкалу Цельсия. Мера нагретос-

ти указывает направление перехода теплоты от более нагретого тела (с более 

высокой температурой) к менее нагретому (с более низкой температурой). Тем-

пература имеет статистическую природу. 

Термодинамические параметры — величины, характеризующие состо-

яние термодинамической системы. К ним относятся, например, давление (p), 

температура (Т), объем (V), а если система находится в магнитном или электри-

ческом поле, то и магнитная индукция и напряженность электрического поля 

соответственно, и т. д. Совокупность термодинамических параметров опреде-

ляет состояние системы. 

Различают экстенсивные и интенсивные термодинамические параметры.  

Экстенсивные термодинамические параметры пропорциональны мас-

се данной термодинамической системы или ее части (например, объем). Значе-

ние этих параметров для всей системы в целом равно сумме значений таких же 

параметров отдельных частей системы. Для экстенсивных параметров суще-

ственным понятием является количество вещества, которое представляет собой 

количество молей этого вещества. 

Интенсивные термодинамические параметры не зависят от массы 

термодинамической системы (например, температура, давление).  

Параметры бывают внутренними и внешними. Внешние параметры не 

зависят от состояния системы и характеризуют состояние внешних тел. Приме-

ром является объем, температура внешних тел и внешнее давление. Внутренние 



16 

параметры (например, температура системы) характеризуют состояние внутри 

термодинамической системы.  

Важной характеристикой системы является ее энергия. 

Энергия — это физическая величина, характеризующая способность си-

стемы производить работу. Энергия может существовать в различных формах. 

Например, из механики известно о существовании кинетической и потенциаль-

ной энергии у различных тел. Энергия может переходить из одной формы в дру-

гую, но суммарная энергия всех форм остается неизменной. В системе СИ в ка-

честве единицы энергии используют Джоуль (1 Джоуль = 1 Н∙1 м = 1 кг∙м2/с2). 

Более детально понятие энергии будет рассмотрено далее. 

Работа процесса (w) — энергия, передаваемая одним телом другому при 

их взаимодействии, не зависящая от температуры этих тел и не связанная с пе-

реносом вещества от одного тела к другому. В дифференциальной форме вели-

чину работы (w) можно записать так: 

,δw Y dXi i
i

=

где Yi — обобщенная сила, Xi — обобщенная координата. В качестве обоб-

щенной силы может выступать давление, тогда обобщенная координата — объ-

ем. Если система находится в магнитном поле, то обобщенная сила — магнит-

ная индукция, обобщенная координата — намагниченность единицы объема. 

В общем случае приращение работы не является полным дифференциалом. По-

этому здесь и далее приращение работы будет обозначаться с помощью симво-

ла δ.

Полное количество работы в ходе некоторого процесса — это интеграл от 

δw по соответствующим координатам: 

.w Y dXi i
i

= 

Работа считается положительной, если она совершается над систе-

мой, и отрицательной, если она совершается системой. 
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Теплота процесса (Q или, что чаще, q) — энергия, передаваемая одним 

телом другому при их взаимодействии, зависящая только от температуры этих 

тел и не связанная с переносом вещества от одного тела к другому. Работа при 

этом не совершается. Теплота считается положительной, если теплота посту-

пает в систему, и отрицательной, если теплота отводится от системы. 

Такое правило знаков для теплоты и работы соответствует существую-

щим рекомендациям ИЮПАК. 

Заметим, что и теплота, и работа сами по себе не являются энергия-

ми: обе величины характеризуют только количество энергии, переданной от 

одних тел к другим.  

Например, поднимается груз на некоторую высоту. Во время подъема со-

вершается работа. Но как только груз поднят, можно только сказать, что работа 

была затрачена, и определить ее величину. При этом сохраняется только по-

тенциальная энергия груза, увеличенная за счет работы.  

Аналогичным образом дело обстоит и с теплотой. Например, какое-то те-

ло нагревается за счет передачи теплоты от другого более горячего тела. Пока 

идет процесс нагрева, можно сказать, сколько теплоты передается, но как толь-

ко процесс нагрева закончен, можно говорить только об изменении энергии 

обоих тел. Согласно [1, с. 120], «теплота, как и работа, не является свойством 

системы. Поэтому о теплоте, как и о работе, можно говорить только в связи с 

процессом и во время процесса, который совершает система, но не в связи с ее 

состоянием». В некотором смысле понятия теплоты и работы напоминают Че-

ширского кота: кота нет, а улыбка осталась; теплоты и работы нет, но значения 

величин остались.  

Термическая энергия — энергия системы, которая может быть передана 

другой системе в виде теплоты. Количество термической энергии, содержащей-

ся в системе, равно количеству теплоты, которое нужно подвести, чтобы темпе-

ратура тела изменилась от 0 K до температуры, при которой тело находится при 

четко определенных иных термодинамических параметрах системы. 
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В термодинамике выделяют несколько типов систем по их способности 

взаимодействовать с внешней средой.  

Изолированная система — система, которая не обменивается с другими 

системами ни энергией, ни веществом. 

Закрытая (замкнутая) система — система, обменивающаяся с другими 

системами или внешней средой только энергией.  

Открытая система — система, в которой имеет место обмен вещества и 

энергией с другими системами или внешней средой. 

Адиабатная система — система, в которой отсутствует теплообмен с 

другими системами. 

Термостат — устройство, предназначенное для поддержания температу-

ры закрытой системы. Термостат имеет очень большие размеры, и его темпера-

тура практически не меняется при поступлении теплоты в термостат или при ее 

отводе. Термостат обладает бесконечным запасом термической энергии. (Тер-

мостат можно заменить окружающей средой.) 

Отдельные части термодинамической системы могут представлять подси-

стемы различных типов. Представим запечатанный реакционный сосуд, поме-

щенный в достаточно большой термостат, который, в свою очередь, окружен 

адиабатной оболочкой. В этом случае всю систему в целом следует считать 

изолированной. Реакционный сосуд может обмениваться только энергией с 

термостатом и поэтому представляет собой закрытую систему. Если в реакци-

онном сосуде происходит химическая реакция, сопровождающаяся, например, 

выпадением осадков, то любой мысленно выделенный маленький объем внутри 

реакционного сосуда будет представлять открытую систему по отношению к 

превращению или переносу веществ внутри системы. 

Термодинамический процесс — изменение состояния системы, харак-

теризующееся изменением ее термодинамических параметров.  

Равновесное состояние — состояние, в которое со временем приходит 

система за счет самопроизвольных (спонтанных) превращений при постоянных 

внешних условиях и характеризующееся неизменностью во времени термоди-



19 

намических параметров и отсутствием в системе потоков вещества и теплоты. 

Постоянство параметров во времени не должно быть связано с протеканием ка-

кого-либо процесса, внешнего по отношению к системе. Процесс перехода к 

равновесному состоянию системы имеет динамический характер. 

Равновесный процесс — процесс, рассматриваемый как непрерывный 

ряд равновесных состояний системы. Равновесные состояния характеризуются 

отсутствием потоков теплоты и вещества. Отсутствие потоков теплоты и веще-

ства обеспечивается постоянством температуры и давления внутри системы. 

Постоянство температуры системы обеспечивается термостатом. Все части си-

стемы обмениваются теплотой с термостатом. Как бы ни была мала теплопро-

водность между различными частями системы, со временем в равновесной си-

стеме температура всегда выравнивается. В ходе термодинамического процесса 

в системе возможно выделение или поглощение теплоты. Однако вследствие 

бесконечно медленного протекания обратимого процесса такое выделение теп-

лоты не может изменить температуру в отдельных частях системы. Температу-

ра системы и термостата одинакова во всех точках и постоянна. В равновесной 

системе потоки теплоты отсутствуют.  

Ситуация с давлением несколько отлична от ситуации с температурой. 

В равновесной системе потоки вещества должны отсутствовать. Это достигает-

ся постоянством давления. Постоянство давления не означает, что давление во

всех точках системы одинаково. Например, реагенты и продукты могут нахо-

диться в резервуарах с непроницаемыми оболочками при различных давлениях. 

Непроницаемость оболочек отдельных частей системы обеспечивает отсут-

ствие самопроизвольного транспорта веществ. В ходе транспорта веществ и 

выполнения работы давления в различных частях системы могут быть непосто-

янными.  

Обратимый термодинамический процесс — процесс, в результате ко-

торого система и взаимодействующие с ней системы (окружающая среда) мо-

гут возвратиться в начальное состояние. Равновесный процесс всегда обратим, 

а обратимый процесс всегда протекает равновесным путем. В результате про-
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ведения равновесного процесса в прямом и обратном направлении система и 

окружающая среда возвращаются в исходные состояния, что существенно от-

личает их от циклических неравновесных процессов. Необходимо отметить, что 

обратимых процессов, строго говоря, в природе не существует.  

Можно представлять обратимый процесс как совокупность беско-

нечного числа бесконечно малых изменений, протекающих бесконечно 

медленно и в пределе приводящих к обратимому процессу. Обратимый про-

цесс протекает через непрерывный ряд равновесных состояний. 

Простым примером необратимого процесса служит процесс расширения 

газа в цилиндре, осуществляемого с помощью поршня. При расширении газа 

приходится преодолевать трение, создаваемое при движении поршня. Трение 

сопровождается выделением теплоты, которая поступает в окружающую среду. 

При проведении процесса в обратном направлении трение также будет иметь 

место, но выделяемая теплота опять будет поступать в окружающую среду. По-

этому процесс с трением необратим. Таким образом, обратимый процесс — это 

абстрактный идеальный процесс.  

Адиабатный процесс — процесс, при котором система не получает теп-

лоты извне и не отдает ее. 

Изохорный процесс — процесс, происходящий при постоянном объеме 

системы.  

Изобарный процесс — процесс, происходящий при постоянном давле-

нии в системе. 

Изотермический процесс — процесс, происходящий при постоянной 

температуре системы. 

Уравнение состояния системы — функция, устанавливающая связь 

между термодинамическими параметрами системы. Например, давление газа —

функция объема и температуры. Функция состояния — функция, значение ко-

торой определяется только параметрами системы и которая не зависит от пути 

перехода системы в то или иное состояние. Например, давление идеального га-

за — однозначная функция количества вещества, объема и температуры. В то 
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же время работа зависит от пути перехода системы в конечное состояние, по-

этому она не является функцией состояния. При расчете изменений Ф , любых 

функций состояния Ф в любых процессах или реакциях принято следующее 

правило знаков: из величины Ф для конечного состояния Ф
кон

вычитают 

величину Ф для начального состояния :Ф
нач

.Ф Ф Фкон нач = − (1.1) 

Для решения вопроса о том, является ли рассматриваемая величина 

функцией состояния или нет, существуют простые математические критерии. 

Напомним эти критерии на примере некоторой величины Z(X,Y), зависящей от 

двух переменных — X и Y. При изменении Х и Y ее приращение можно записать 

в следующем виде: 

δ ( , ) ( , ) ( , ) ,Z X Y P X Y dX Q X Y dY= + (1.2) 

где Р(X,Y) и Q(X,Y) — некоторые функции от Х и Y. Если выражение (1.2) пред-

ставляет собой полный дифференциал, то исследуемая величина будет пред-

ставлять функцию состояния. Напомним, что необходимым и достаточным 

условием того, что выражение (1.2) — полный дифференциал, является равен-

ство частных производных 

.
P Q
Y XX Y

   
   
   

 
=

 
(1.3) 

Нижние индексы при частных производных здесь и далее означают по-

стоянство соответствующих величин. Например, выражение 
2

2ξ ,

G

T p

 
 
 
 




означа-

ет, что вторая производная по  вычисляется при постоянном значении пере-

менных Т и р. 

Отметим, что работа и теплота не являются функциями состояния. Это 

означает, что при переходе системы из одного состояния в другое величины ра-

боты и теплоты зависят от пути перехода. 
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Идеальный газ — газ, равновесное состояние которого описывается 

уравнением Клапейрона — Менделеева: 

pV = nRT, (1.4) 

где p — давление, Па; V — объем системы, м3; n — количество молей газа; R —

универсальная газовая постоянная, равная в системе СИ 8,314 Дж/(моль·K); 

Т — термодинамическая температура (K). 

Если давление выражать в барах (1 бар = 105 Па), объем — в м3, то урав-

нение (1.4) примет вид  

510 .pV nRT= (1.5) 

Иногда R выражают и в других единицах: R = 0,082 л·атм/(моль·K) или 

R = 1,987 кал/(моль·K). При этом, очевидно, размерности p и V будут другими. 

Внутренняя энергия идеального газа, как это будет видно из дальнейшего, 

зависит только от температуры. Следовательно, у идеального газа  

0.U
V T

 
 
 


=


(1.6) 

1.2. Первое начало термодинамики. Внутренняя энергия. Энтальпия 

Классическая термодинамика является математически строгой наукой, 

построенной на нескольких постулатах. Эти постулаты называют началами или 

законами термодинамики, которые явились результатом многовекового опыта 

человечества, но не могут быть выведены теоретически. Постулаты термоди-

намики касаются в основном вопросов сохранения и передачи энергии. 

Внутренняя энергия системы (U) — функция состояния системы, ха-

рактеризующаяся тем, что ее приращение в любом процессе равно сумме коли-

чества теплоты, переданной системе, и работы, совершенной над системой: 

U q w = + . (1.7) 
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Внутреннюю энергию также называют термодинамической энергией. 

Из (1.7) следует, что теплота и работа являются единственными сред-

ствами передачи энергии в термодинамике. Если 0q = и 0w= , то энергетиче-

ских изменений в системе не происходит.  

В дифференциальной форме (1.7) можно представить в виде 

δ δ .dU q w= + (1.8) 

Равенства (1.7) и (1.8) есть не что иное, как математическое выражение 

первого начала термодинамики.  

Первое начало термодинамики представляет собой закон сохранения 

энергии в применении к термодинамическим процессам. 

Внутренняя энергия представляет собой совокупность всех видов энер-

гии, заключенных в рассматриваемой системе. К ним относятся, например, ки-

нетическая энергия движения молекул, колебательная, вращательная, энергия 

электронного возбуждения молекул и т. п. В химических процессах существен-

ную роль играет внутренняя энергия, содержащаяся в энергии химических свя-

зей, так как направление химического процесса во многом определяется харак-

тером изменения энергии химических связей.  

Кинетическую энергию системы как целого обычно не включают в поня-

тие внутренней энергии. Например, планета Земля движется в космическом 

пространстве с очень большой скоростью, но кинетическую энергию, связан-

ную с этим движением, не включают в понятие внутренней энергии термоди-

намической системы.  

Потенциальную энергию системы в поле тяжести также часто не вклю-

чают в понятие внутренней энергии по ряду причин. В ряде процессов она не 

изменяется, а в ряде процессов ее изменение невелико. Так обстоит дело с 

большинством химических процессов. Например, поднятие одного моль воды 

на 100 м требует всего 18 Дж/моль (0,018 кг∙100 м∙9,8 м2/c2 ≈ 18 Дж/моль), что 

крайне мало по сравнению с энергией химических связей и теплового движения 

при обычных температурах. Поэтому в химических процессах потенциальная 
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энергия часто роли не играет. Однако ее необходимо учитывать при обсуждении 

равновесий в столбе газа в атмосфере или воды в океане, растворимости веществ в 

океане, т. е. во многих процессах, происходящих в окружающей среде. 

Первое начало термодинамики применимо к описанию как обратимых, так 

и необратимых процессов. В некоторых случаях можно воздействовать на систему 

таким образом, чтобы необратимый термодинамический процесс протекал обра-

тимым путем. Для этого, как правило, систему необходимо снабжать специаль-

ным устройством для совершения работы. Для пояснения этого утверждения 

удобно рассмотреть передачу теплоты от более нагретого тела к менее нагретому 

телу. Если оба тела привести в соприкосновение, то будет происходить самопро-

извольный процесс передачи теплоты от одного тела к другому до тех пор, пока 

температуры обоих тел не сравняются. Этот процесс носит необратимый харак-

тер, так как проведение процесса в обратном направлении без совершения работы 

невозможно. Тем не менее процесс передачи теплоты можно сделать обратимым, 

если для этого использовать тепловую машину, например на основе цикла Карно с 

идеальным газом. В этом случае система наряду с передачей теплоты будет со-

вершать определенную работу, которая в обратном процессе может быть исполь-

зована для передачи теплоты от менее нагретого тела к более нагретому.  

Это не означает, что нельзя изменить температуру тела от 
1

T до 
2

T в об-

ратимом процессе без использования тепловых машин. Для этого можно, 

например, последовательно приводить тело в тепловой контакт с термостатами, 

температура которых на бесконечно малое значение превосходит температуру 

нагреваемого тела. 

Работа системы может быть связана как с механической работой расши-

рения ( pdV− ), так и с другими ее типами (например, работой против электри-

ческого поля и т. п.). Поэтому в общем случае  

δ δ ,w pdV w= − + (1.9) 

где δw — работа помимо работы расширения. Величину w будем называть по-

лезной работой и обозначать так .полw w=
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Заметим, что в последние годы в англоязычной литературе появились и 

иные термины для работы помимо работы расширения — non-expansion work 

или дополнительной работы — additional work [2, p. 50; 3, p. 135].  

Первое начало будем записывать в виде 

.δ δ полdU q pdV w= − + (1.10) 

В системах, в которых протекают химические реакции, для получения 

полезной работы обычно применяют специальные инструменты (например, 

электроды). Если таковые отсутствуют, то полезная работа не совершается и 

δ 0.полw = В этом случае математическое выражение первого начала термоди-

намики выглядит так: 

δ .dU q pdV= − (1.11) 

Очевидно, что для адиабатного процесса δ 0q = , и поэтому  

.dU pdV= − (1.12) 

В этом случае работа расширения совершается за счет убыли внутренней 

энергии. 

Для изохорного процесса constV = , поэтому dV = 0 и δqV является пол-

ным дифференциалом:  

δq dUV = . (1.13) 

Для изобарного процесса constp = и поэтому ( )pdV d pV= . Из (1.11) 

следует, что выражение 

δ ( )q dU pdV d U pVp = + = + (1.14) 

в изобарном процессе также является полным дифференциалом. Поэтому ве-

личине U pV+ соответствует функция состояния, которую называют энталь-

пией H: 
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.H U pV= + (1.15) 

Количество теплоты, которое поглощается либо выделяется в ходе изо-

барного процесса, равно изменению энтальпии системы.  

Энтальпия является одной из фундаментальных термодинамических 

функций. Несмотря на то, что она имеет размерность энергии и включает в себя 

внутреннюю энергию, энтальпия как таковая энергией не является. В том, что 

энтальпия не является энергией, легко можно убедиться, рассматривая процесс 

нагрева идеального газа при постоянном объеме. В этом случае 

( ) .H U pV U V p =  + =  +  (1.16) 

Внутренняя энергия идеального газа зависит только от температуры и ее 

изменение равно U . Второе слагаемое в (1.16) V p характеризует дополни-

тельное изменение энтальпии, но не энергии. 

Используя (1.10), получаем аналогичное выражение с участием энтальпии 

для процесса, протекающего при постоянном давлении с совершением работы 

помимо расширения: 

.δ δ полdH q wp = + (1.17) 

В интегральной форме из уравнения (1.17) получаем 

.δ полH q wp = + (1.18) 

Если работа помимо расширения не производится, то теплота процесса 

равна изменению энтальпии.  

Из уравнения (1.18) можно сделать вывод, что количество энергии, кото-

рое может произвести система в условиях постоянства температуры и давления 

( H ), равно сумме произведенных теплоты и работы. Это совершенно пра-

вильно. Однако из (1.18) можно сделать и другой, с первого взгляда очевидный 

вывод, что источником энергии для производства теплоты и полезной работы 

является энергия, выделяемая в результате протекания процесса, например, 
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энергия, выделяемая в ходе химической реакции. Тем не менее, несмотря на 

кажущуюся очевидность последнего вывода, реальная ситуация не такова. Это 

будет детально рассмотрено в главе 7. 

Теплоемкость (С) — отношение количества теплоты δ ,q полученного 

или отданного системой, телом или веществом при бесконечно малом измене-

нии его состояния в каком-либо процессе, к изменению температуры dT си-

стемы: 

.
δ( ) qC T
dT

= (1.19) 

При постоянном давлении 

,
δ

( )
qpC Tp dT

= (1.20) 

а если исследуемая система находится при постоянном объеме, то 

δ
( )

qVC TV dT
= . (1.21) 

Что же касается теплоемкости, то она может зависеть от температуры. Это 

обычно связано с размораживанием внутренних степеней свободы молекул, 

например, колебательных, при повышении температуры. 

1.3. Энтропия. Второе и третье начала термодинамики 

В этом разделе будут кратко рассмотрены причины, побуждающие раз-

личные физические и химические процессы к самопроизвольному протеканию. 

Под самопроизвольными процессами понимают такие процессы, которые 

протекают без подвода энергии от внешнего источника. Большинство химиче-

ских реакций, с которыми приходится иметь дело, протекает самопроизвольно 

при создании определенных условий — температуры, давления и т. п. Иногда 

для ускорения протекания процесса требуется соответствующий катализатор.  
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Простейшим физическим процессом, который протекает самопроизволь-

но и с которым очень часто приходится иметь дело, — это процесс передачи 

теплоты от более горячего тела к более холодному. Например, если привести в 

контакт два куска металла, один из которых горячий, а другой холодный, то 

температура обоих металлов со временем сравняется. Такой процесс теплопе-

редачи происходит в отсутствие каких-либо внешних сил или устройств, вызы-

вающих процесс переноса теплоты. Будем предполагать, что рассматриваемая 

система изолирована и теплопередача в окружающую среду отсутствует. Сле-

довательно, часть внутренней энергии одного металла передана другому, но 

полная внутренняя энергия системы при этом не меняется.  

Более высокая температура одного из металлов свидетельствует о большем 

числе возбужденных колебательных состояний атомов. Возбужденные колеба-

тельные состояния могут локализоваться на отдельных атомах в металле. Но в 

начальном состоянии возбужденные колебания распределяются среди меньшего 

количества атомов только внутри горячего металла. Количество таких возможных 

распределений обозначим через 
1

W . В результате выравнивания температуры это 

же количество возбуждений будет распределено среди гораздо большего числа 

атомов. Число новых возможных распределений энергии возбужденных атомов 

обозначим через 
2

W . Ясно, что .
2 1

W W Отсюда следует вывод: в результате са-

мопроизвольного процесса система переходит в состояние с возможно большим 

числом распределений (конфигураций), в котором .максW W= Количество вари-

антов распределения энергии, а также расположения атомов и молекул в про-

странстве называется термодинамической вероятностью W . В статистической 

термодинамике термодинамическая вероятность W соответствует максимально 

возможному числу квантовых состояний, заполняемых при данной температуре. 

В качестве примера самопроизвольного химического процесса рассмот-

рим получение хлористого водорода в газообразной смеси хлора и водорода. 

Поместим эту смесь в жесткий изолированный сосуд (реактор). В реакторе 

начнет самопроизвольно образовываться хлористый водород: 
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H2 + Cl2 = 2HCl. 

В ходе этого процесса происходит перераспределение энергий химиче-

ских связей: сумма энергий связей молекул хлора и водорода меньше суммы 

энергий связей в двух молекулах хлористого водорода. Обозначим разность 

энергий связей через D: 

2 (HCl) (H ) (Cl )2 2D D D D = − − , 

где (HCl), (H )2D D и (Cl )2D — энергии связей в соответствующих молекулах. 

В результате реакции происходит выделение энергии D, которое расхо-

дуется на нагрев исходных веществ и продуктов реакции. Однако это обстоя-

тельство не должно было бы служить основанием для самопроизвольного про-

текания реакции: внутренняя энергия системы не меняется, так как система 

полностью изолирована. Таким образом, энергия системы постоянна, а процесс 

идет. Причина самопроизвольного протекания процесса только в том, что тер-

модинамическая система стремится занять состояние, характеризующееся 

наибольшей термодинамической вероятностью.  

Вероятность того или иного состояния системы контролируется числом 

способов, которым можно реализовать рассматриваемое энергетическое состоя-

ние системы. Например, в исходном состоянии интересующая нас часть внут-

ренней энергии, равная D, была заключена только в энергии химических связей 

молекул водорода и хлора. Число способов, которым можно было распределить 

эту энергию D среди исходных молекул, мало отличается от единицы. По мере 

протекания реакции температура системы за счет выделяющейся энергии растет 

и растет число способов, которым можно выделившуюся часть энергии D рас-

пределить между молекулами системы: молекулы исходных веществ и конечных 

продуктов могут находиться в различных вращательных, колебательных состоя-

ниях и иметь различную поступательную энергию. Таким образом, число вари-

антов распределения выделяющейся энергии резко возрастает. А чем больше 

число таких вариантов, тем выше термодинамическая вероятность. 
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Итак, если в изолированной системе протекает самопроизвольный про-

цесс, то число способов реализации состояния системы возрастает, и когда оно 

достигает максимально возможного значения, процесс прекращается. В принци-

пе из сказанного не следует, что реакция, протекая в изолированной системе, не 

может в какой-то момент времени начать протекать в обратном направлении, 

например, с образованием исходной смеси хлора и водорода, но вероятность та-

кого события ничтожно мала, и эту возможность не имеет смысла рассматри-

вать.  

Если реактор не изолирован, а находится в термостате большой (беско-

нечной) тепловой емкости, то все предыдущие рассуждения применимы к объ-

единенной системе «реактор — термостат», которая может быть рассмотрена 

как изолированная. Заметим, что в зависимости от условий в качестве термо-

стата можно рассматривать комнату, в которой протекает химическая реакция, 

планету Земля или всю Вселенную. 

Самопроизвольное протекание химической реакции не обусловлено 

никакими движущими силами [4]: химическая реакция протекает только 

потому, что система переходит от менее вероятного состояния к более ве-

роятному состоянию.  

Величина термодинамической вероятности W и ее возможные изменения 

при изменении состояния системы говорят о способности системы к самопро-

извольному превращению в изолированной системе. Для количественной ха-

рактеристики системы обычно используют не саму величину W , а ее натураль-

ный логарифм, умноженный на постоянную Больцмана k: 

lnS k W= , (1.22) 

где 231,380 10k −=  Дж/K. 

Величину S называют энтропией. Так как число способов, которыми

можно реализовать то или иное состояние при заданных температуре, объеме и 

количестве вещества, не зависит от пути перехода в него, то энтропия является 

функцией состояния системы. Она определяет направление самопроизвольных 
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процессов в изолированной системе: энтропия изолированной системы по 

мере протекания самопроизвольного процесса непрерывно возрастает: 

0dS  . (1.23) 

Этот вывод довольно легко распространить и на неизолированные систе-

мы, если реакции происходят в термостатах достаточно большого размера, 

внешняя оболочка которых может рассматриваться как изолирующая. Таким 

образом, если в понятие системы включить не только конкретный аппарат, в 

котором происходит реакция, но и внешнюю среду, которую можно считать за-

ключенной в изолирующую оболочку, то можно утверждать, что все самопро-

извольные процессы сопровождаются возрастанием энтропии. Это утверждение 

следует понимать так: сумма энтропий системы и термостата должна обяза-

тельно возрастать, но энтропия отдельной части может как возрастать, так и 

уменьшаться.  

Если изолированная система находится в равновесии или в ней протекает 

равновесный обратимый процесс, то изменения энтропии не происходит: 

0.dS = (1.24) 

Рассмотрим изолированную систему, состоящую из термостата и подсисте-

мы. Подсистему можно рассматривать как закрытую систему, которая обменива-

ется с термостатом теплотой. Если подсистема получит некоторое количество 

теплоты δq , то энтропия подсистемы возрастет, так как возрастет число состоя-

ний, между которыми можно распределить полную энергию подсистемы. Рас-

смотрение термодинамических равновесных процессов в закрытой подсистеме, 

например, с помощью цикла Карно (см., например, [2]), позволяет найти уравнение 

для изменения энтропии при поступлении в подсистему теплоты из термостата:  

δ / .d S q Te = (1.25) 

Одновременно в подсистеме может протекать самопроизвольный про-

цесс, который также приводит к возрастанию энтропии, но уже в силу внутрен-
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них причин. Для такого изменения энтропии используют обозначение d Si

( 0d Si  ). Полное изменение энтропии подсистемы можно представить в виде 

dS d S d Se i= + . (1.26) 

В случае протекания обратимого процесса 0d Si = и 

δ / ,dS d S q Te= = (1.27) 

а в случае протекания внутренних необратимых процессов 

δ / .dS d S q Te = (1.28) 

В общем случае можно написать 

δ / .dS q T (1.29) 

Знак «>» характеризует необратимый процесс, а знак «=» — обратимый 

процесс. 

Выражение (1.29) носит фундаментальный характер и представляет собой 

математическую формулировку второго начала термодинамики.  

Существует ещё несколько формулировок второго закона термодинами-

ки, которые полностью эквивалентны между собой. Так, хорошо известна фор-

мулировка Томсона: невозможно создать циклически осуществляемый про-

цесс получения работы за счет охлаждения некоторого тела без изменений в 

окружающей среде, т. е. невозможно создать вечный двигатель второго рода.

Формулировка Клаузиуса: теплота не переходит сама собой от менее нагрето-

го тела к более нагретому телу. 

В некоторых случаях вместо неравенства (1.29) используют равенство, 

добавляя в правую часть дополнительное положительное выравнивающее сла-

гаемое δ '/q T (δ ' 0q  ) [5]: 

δ / δ '/ .dS q T q T= + (1.30) 
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Очевидно, что это выравнивающее слагаемое характеризует величину d Si . При 

этом величину δ 'q называют некомпенсированной теплотой. Она является ма-

тематической величиной, не имеющей отношения к реальной теплоте.  

С учетом (1.30) изменение внутренней энергии (1.8) запишем в виде 

δ δ '.dU TdS w q= + − (1.31) 

В случае обратимого процесса (δ ' 0q = ) получаем 

δ .dU TdS w= + (1.32) 

Если работа сводится только к работе расширения, то в обратимом про-

цессе 

.dU TdS pdV= − (1.33) 

Рассмотрим некоторые примеры расчета количества энтропии. 

1. Изменение энтропии системы в ходе фазового превращения. Равновес-

ные фазовые превращения (испарение, возгонка, плавление и т. д.) происходят 

в условиях постоянства температуры и давления. Эти процессы возможны 

только при подведении (или отводе) теплоты, затрачиваемой на протекание 

процесса. Тогда  

δ ,
ф

q Hp =  (1.34) 

где 
ф

H — изменение энтальпии при фазовом переходе (индекс «ф» указыва-

ет на процесс фазового перехода). Для величины энтропии при переходе из од-

ного фазового состояния (состояние 1) в другое (состояние 2) получаем 

.
2 2δ 1 ф

δ
ф 1 1ф ф

HqS q
T T T


 = = =  (1.35) 

2. Изменение энтропии системы при изменении температуры системы от 

1T до 2T в отсутствии фазовых переходов. 
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При постоянном давлении 

.
( )2 2δ

1 1

T T C T dTq pS
T TT T

 = =  (1.36) 

При возможности пренебречь зависимостью теплоемкости системы от 

температуры получаем  

2 2ln
11

T TdTS C Cp pT TT
  = . (1.37) 

Аналогично, при постоянном объеме 

2ln
1

T
S CV T

  . (1.38) 

3. Изменение энтропии идеального газа при переходе из одного состояния 

в другое. Рассмотрим изменение энтропии одного моля идеального газа при пе-

реходе из состояния 1 с параметрами 1T , 1V в состояние 2 с параметрами 2T , 

2V . Заметим, что для идеального газа внутренняя энергия не зависит от объема. 

Следовательно, 

dU C dTV= . (1.39) 

Для величины изменения энтропии находим 

.
2 2 2 ( / )δ

1 1 1

C dT RT V dVq dU pdV VS
T T T

++
 = = =   (1.40) 

Если CV не зависит от температуры, то 

2 2ln ln
1 1

T V
S C RV T V

 = + . (1.41) 
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При изотермическом расширении идеального газа в вакуум имеем 

2ln 0
1

V
S R

V
 =  . (1.42) 

Процесс носит необратимый характер, поскольку для него δ 0,q = но 0S  . 

Так как энтропия является функцией состояния, то величина ее из-

менения не зависит от обратимости или необратимости процесса и опреде-

ляется только начальным и конечным состоянием системы. Это видно на 

примере изотермического необратимого расширения идеального газа в вакуум.  

При температуре абсолютного нуля большинство чистых веществ находятся 

в кристаллическом состоянии. Энергия этих кристаллов соответствует самому 

низкому энергетическому состоянию, которое возможно для системы. Это означа-

ет, что оно может реализоваться только одним единственным способом, т. е. 

1W = . Поэтому в соответствии с выражением (1.22) энтропия большинства чи-

стых кристаллических веществ при температуре абсолютного нуля обраща-

ется в нуль. Это можно рассматривать как формулировку третьего начала тер-

модинамики. Отклонения от этого правила иногда наблюдаются [6]. 

Третье начало термодинамики, в отличие от первого и второго, не опира-

ется на независимый постулат и может быть обосновано статистической физи-

кой, использующей квантовую теорию вещества. 

1.4. Характеристические функции. Фундаментальные функции 

Согласно (1.33) в обратимом процессе при отсутствии полезной работы  

TdS dU pdV= + . (1.43) 

Уравнение (1.43) представляет собой основное термодинамическое ра-

венство. Оно содержит пять переменных, характеризующих систему: S, U, T, p, 

V. Из этих пяти переменных три величины — Т, p и V — могут быть определе-

ны экспериментально. Изменение внутренней энергии U можно измерить в 
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некоторых случаях экспериментально при условии постоянства объема. Вели-

чину S на основе экспериментальных данных непосредственно измерить нель-

зя. Поэтому пять переменных в основном термодинамическом равенстве неэк-

вивалентны: величина изменения энтропии рассчитывается при наличии ин-

формации об остальных четырех переменных.  

Из оставшихся четырех величин — Т, p, V и U — лишь две можно считать 

независимыми. Например, в качестве независимых параметров можно исполь-

зовать V и Т. Оставшиеся две величины — p и U — необходимо выразить через 

независимые параметры V и Т.  

Обычно поступают следующим образом. Задают значения двух перемен-

ных, например V и Т. Затем задают уравнение состояния вещества:  

( , , ) 0f p V T = , (1.44) 

например, уравнение Клапейрона — Менделеева для идеального газа (в наибо-

лее простом случае), и задают зависимость внутренней энергии системы от 

объема и температуры: 

U = U(T,V) (1.45) 

(или ( )C TV , или ( )C Tp ). 

Уравнение типа (1.44) называют термическим уравнением состояния 

(ТУС) вещества, а уравнение типа (1.45) — калорическим уравнением состоя-

ния (КУС). Термическое и калорическое уравнения состояния системы обычно 

выбираются на основании опытных данных или из теоретических соображений.  

Использование функций вида U(T,V) не всегда удобно, так как не все 

термодинамические параметры можно выразить через эти функции. Поэтому 

для получения термодинамических функций на практике чаще используют ха-

рактеристические функции.  

Характеристической называют такую функцию состояния независи-

мых параметров, посредством которой и производных ее по этим парамет-

рам могут быть выражены все термодинамические свойства системы.  
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Характеристические функции получают исходя из основного термодина-

мического равенства. Характеристических функций можно написать много: 

любая величина, являющаяся полным дифференциалом и удовлетворяющая ос-

новному термодинамическому равенству, будет характеристической функцией. 

Например, непосредственно из уравнения (1.43) следует, что характеристиче-

скими функциями являются U(S,V), S(U,V), V(S,U). Действительно, легко убе-

диться, что функция U(S,V) характеристическая. В этом случае величины p и T

определяются из уравнения (1.43): 

S

Up
V

 
 
 


= −


,                U

T
S V

 
=  

 
. (1.46) 

При этом энтальпия, например, будет определяться выражением 

S

UH U V
V

 
 
 


= −


. (1.47) 

Прибавляя и вычитая из равенства (1.43) величину Vdp , можно получить урав-

нение с участием энтальпии: 

dH TdS Vdp= + . (1.48) 

Исходя из этого уравнения, можно написать характеристические функции 

( , ), ( , ), ( , )H S p S H p p S H . Прибавляя и вычитая из (1.43) и (1.48) величину SdT, 

можно найти еще ряд характеристических функций.  

Эти же характеристические функции можно найти с использованием 

преобразований Лежандра. Действительно, дифференциал функции Ф, зави-

сящей от переменных x, y, z, … можно записать так: 

...dФ Xdx Ydy= + +   , 

где X, Y … — некоторые функции переменных x, y, z, … Преобразование Ле-

жандра ( ( )L Ф ) имеет вид 

( )L Ф Ф Xx= − , 
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при этом 

( ) ...dL Ф xdX Ydy= − + + . 

Например, 

dU TdS pdV= − . 

Применим к функции U преобразование Лежандра 

( )L U U TS= −

и получим новую характеристическую функцию 

( )dL U dU TdS SdT SdT pdV= − − = − − . 

Среди множества характеристических функций наиболее важными явля-

ются следующие: 

( , )U U S V= ,  

( , )H H S p U pV= = + , 
(1.49)

 

( , )A A T V U TS= = − , 

( , ) .G G T p H TS U TS pV A pV= = − = − + = +

Пары переменных ( , )S V для U, ( , )S p для H, ( , )T V для A и ( , )T p для G далее 

будем называть стандартными переменными для соответствующих характе-

ристических функций.  

Согласно ИЮПАК функцию A нужно называть энергией (функцией) 

Гельмгольца; функцию G — энергией (функцией) Гиббса. В данной книге в 

основном будут использоваться термины «функция Гельмгольца» и «функция 

Гиббса» в соответствии с [7–11]. Обсуждение этих понятий см. в гл. 7. 

Процессы, происходящие с уменьшением функции Гиббса (Гельмгольца), 

называют экзергоническими (или экзергонными); процессы, протекающие с 

возрастанием этих функций, называют эндергоническими (или эндергонными). 
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Приведем некоторые полезные соотношения, получаемые с помощью 

функции Гиббса: 

, , ,

( / )2 , .

G G G GS V U G T p
T p T pp pT T

G TG GH G T T A G p
T T pp p T

      
      

      

   
   

     

   
= − = = − −

   

 
= − = − = −

  

(1.50) 

Наряду с функциями (1.49) иногда используют функции Массье J и Планка Y: 

( , ) /J T V A T= − , (1.51) 

( , ) /Y T p G T= − . (1.52) 

Обе упомянутые функции также являются характеристическими.  

В качестве примера не характеристической функции рассмотрим U(T,V), за-

висящую от T и V, а не от стандартных переменных S и V. Действительно, попро-

буем найти, зная U(Т,V), энтропию системы. Для этого разделим (1.45) на dT: 

dU dS dVT p
dT dT dT

= − . (1.53) 

Полагая V = сonst и, следовательно, dV = 0, получаем 

U ST
T TV V

   
   
   

 
=

 
, (1.54) 

что позволяет получить уравнение для нахождения энтропии: 

(1/ )S UT
T TV V

   
   
   

 
=

 
. (1.55) 

Интегрируя это уравнение, находим 

 = (1/ ) ( ) US T dT V
T V


 
 
 


+


, (1.56) 
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где в выражение для энтропии входит неизвестная функция объема ( )V . Та-

ким образом, функция U(T,V) не является характеристической: величина энтро-

пии определяется через U(T,V) с помощью интегрального соотношения c точ-

ностью до неизвестной функции (V). 

Перечисленные в (1.49) функции U, H, A и G называют фундаментальны-

ми функциями. Они широко используются при описании химических процессов. 

Выражение (1.43) позволяет выразить дифференциалы этих функций че-

рез приращение стандартных переменных: 

dU TdS pdV= − , 

dH TdS Vdp= + , 
(1.57) 

dA SdT pdV= − − , 

dG SdT Vdp= − + .

К фундаментальным функциям следует относить и энтропию. 

1.5. Термодинамические соотношения между величинами.

Методы получения термодинамических соотношений 

Термодинамические соотношения полезны тем, что они связывают раз-

личные величины друг с другом, а также с экспериментально определяемыми 

параметрами. Такие соотношения можно получать различными способами. 

Наиболее простой способ — замена переменных. Предварительно удобно 

вывести ряд математических соотношений, которые будут использованы в 

дальнейшем. 

1. Если имеется выражение для полного дифференциала 

dZ = Р(X,Y)dX + Q(X,Y)dY, 

то можно сразу написать следующие уравнения: 

( , )Z P X Y
X Y

 
 
 


=


,   ( , )Z Q X Y

Y X

 
 
 


=


,   QP

Y XX Y

  
  

   


=

 
. (1.58) 
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Применяя соотношения (1.58) к (1.57), получаем 

U T
S V

 
 
 


=


,   U p

V S

 
 
 


= −


,   pT

V SS V

  
  

   


= −

 
, 

H T
S p

 
 
 


=


,   H V

p S

 
 
 


=


,   T V

p S pS

   
   

  

 
=

 
, 

(1.59) 

A S
T V

 
 
 


= −


,   A p

V T

 
 
 


= −


,   pS

V TT V

  
  

   


=

 
, 

G S
T p

 
 
 


= −


,   G V

p T

 
 
 


=


,   S V

p T pT

   
   

  

 
= −

 
. 

Последние равенства справа в строчках в формулах (1.59) называют соотноше-

ниями Максвелла.  

К этим уравнениям полезно добавить выражения для теплоемкостей: 

,U SC TV T TV V

   
   
   

 
= =

 
   H SC Tp T Tp p

   
   
   

 
= =

 
, (1.60) 

которые следуют из уравнений (1.16), (1.17), (1.22) и (1.23). 

Используя из (1.59) выражения для S, получаем уравнения Гиббса — 

Гельмгольца: 

AA U TS U T
T V

 
 
 


= − = +


, (1.61) 

GG H TS H T
T p

 
 
 


= − = +


, (1.62) 

которые часто используют в конкретных расчетах. 

2. Энтропию можно рассматривать как функцию пар переменных T и V, 

T и p или p и V. 
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а) Пусть S = S(T,V). В этом случае для dS можно записать: 

S SdS dT dV
T VV T

   
   
   

 
= +

 
. 

Используя соотношения (1.59) и (1.60), получаем 

C pVdS dT dV
T T V

 
 
 


= +


. (1.63) 

Из последнего уравнения можно найти 

CS V
T TV

 
 
 


=


, 

(1.64) 

2

2

C pV T
V TT V

  
  

   
   

 
=

 
. 

б) Пусть S = S(T,p). Поступая аналогичным образом, получаем 

C pS S VdS dT dp dT dp
T p T Tp pT

    
    

    

  
= + = −

  
. (1.65) 

Отсюда находим 

C pS
T Tp

 
 
 


=


, 

(1.66) 

2

2

Cp VT
p TT p

  
  

   
   

 
= −

 
. 

Из уравнения (1.63) легко получить соотношение между Cp и CV . Если 

процесс происходит при постоянном давлении, то, разделив обе части уравне-

ния (1.65) на dT при p = соnst, найдем 

p VC C Tp V T TV p

   
   

  

 
= +

 
. (1.67) 
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Для идеального газа получаем 

C C Rp V= + . (1.68) 

в) Пусть S = S(p,V). В этом случае 

.

S S S T S TdS dp dV dp dV
p V T p T VVp p pV V

CC pT TV dp dV
T p T V pV

          
          

          

   
   

  

     
= + = + =

     

 
= +

 

 (1.69) 

При выводе выражения (1.69) было применено правило нахождения част-

ной производной для сложной функции F(X,Y): 

F F Z
X Z XY Y Y

     
     
     

  
=

  
. (1.70) 

Здесь Z — другая переменная. 

3. Удобно использовать известное математическое соотношение для свя-

занных между собой трех переменных ,X Y  и Z , следующее из простых сооб-

ражений: 

1X Z Y
Y X ZZ Y X

     
     
     

  
= −

  
. (1.71) 

Действительно, рассмотрим функцию двух переменных Z = Z(X,Y). При 

этом для dZ справедливо соотношение 

Z ZdZ dX dY
X YY X

   
   
   

 
= +

 
. (1.72) 

Если Z положить равным соnst, то dZ = 0 и величины dX и dY оказывают-

ся связанными:  

Z Z Y
X Y XY X Z

     
     
     

  
= −

  
, (1.73) 

откуда и вытекает равенство (1.71), поскольку  

1/X Y
Y XZ Z

   
   
   

 
=

 
. (1.74) 
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4. Рассмотрим теперь метод замены переменных, который будем сочетать 

с первыми тремя приемами. Например, требуется найти 
U
p T

 
 
 




. Следователь-

но, величину U в этом выражении необходимо рассматривать как функцию Т и 

p, и поэтому дифференциал dU будет иметь вид 

U UdU dp dT
p T pT

   
   

  

 
= +

 
. (1.75) 

В то же время стандартными переменными для функции U являются пе-

ременные S и V. Поэтому следует рассматривать переменные S и V как функции 

от Т и Р. Дифференциал dU в этом случае выразится так: 

( , ) ( , )

.

dU TdS T p pdV T p

S S V VT dT dp p dT dp
T p T pp pT T

V V VT p dp C p dTpT p Tp pT

         
         
            

       
       
          

= − =

   
+ − + =

   

  
= − + + −

  

 (1.76) 

Из сравнения уравнений (1.75) и (1.76) следует 

U V VT p
p T ppT T

    
    

    

  
= − −

  
, 

(1.77) 

p
p p

U V
C p

T T

    
= −   

    
. 

Зачастую используют и такой прием. Если нужно найти производную 

U
p T

 
 
 




, то сначала разделим первое уравнение в (1.59) на dp, а затем потребуем 

постоянства температуры. При этом получаем 

U S V V VT p T p
p p p T ppT T T T

        
        

        

    
= − = − −

    
. (1.78) 
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5. Наряду с упомянутыми приемами можно использовать также так назы-

ваемый метод якобианов, который является наиболее общим математическим 

методом замены переменных. Якобианом называют выражение вида 

( , )
( , )

U U
U V U V V UX Y
X Y X Y X YV V

X Y

 
 
 
 
 
 

 
     

= = −
     

 

. (1.79) 

Метод якобианов удобно использовать при замене переменных, применяя 

следующее соотношение, в котором легко убедиться непосредственно: 

( , ) ( , ) ( , )
( , ) ( , ) ( , )
U V U V L M
X Y L M X Y

  
= 

  
, (1.80) 

где L и M — некоторая пара переменных. 

Из соотношения (1.70), которое часто используют на практике, вытекает 

также следующее важное соотношение: 

( , )
( , )
U YU

X X YY

 
 
 


=

 
. (1.81) 

При применении метода якобианов следует иметь в виду и такое полезное 

соотношение: 

( , ) 1
( , )
T S
p V


=


. (1.82) 

Это означает, что пара переменных Т и S эквивалентна паре переменных p и V. 

При операциях замены переменных удобен также и ряд следующих соот-

ношений: 

( , ) ( , ) ( , ) ( , )
(..,..) ( , ) (..,..) (..,..)
T S T S p V p V

p V
   

=  =
   

, 

( , ) ( , ) ( , ) ( , )
(.....) ( , ) (.....) (.....)

CS V S V T V T VV
T V T

   
=  =

   
, (1.83) 

( , ) ( , ) ( , ) ( , )
(..,..) ( , ) (..,..) (..,..)

CS p S p T p p T p
T p T

   
=  =

   
. 
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Следует отметить, что методом якобианов удобно пользоваться на 

начальных стадиях каких-либо сложных вычислений, чтобы быстрее перейти к 

стандартным переменным. Например: 

( , ) ( , ) ( , ) ( , ) ( , )/
( , ) ( , ) ( , ) ( , ) ( , )

/ .

G H G H T p G H A HG
A A H T p A H T p T pH

A A
S V T pp T

HC Hp p CT p p T

 
 
 

   
     
     

    
     
     

  

    
= =  = =

     

 
−

 
= 




 (1.84) 

Дальше — как обычно. 

Приведенный пример показывает, что вычисления резко ускоряются и 

упрощаются, если сразу перейти к наборам стандартных переменных. В каче-

стве таких наборов наиболее употребительны пары стандартных, эксперимен-

тально наблюдаемых переменных Т, p или Т, V. Отметим, однако, что при вы-

числении производных по стандартным переменным метод якобианов особых 

преимуществ не дает. 

1.6. Самостоятельные упражнения 

1. Убедиться в справедливости выражений  

( , ) ( , ) ( , )
( , ) ( , ) ( , )
U V U V L M
X Y L M X Y

  
= 

  
,   (U,Y)U

X (X,Y)Y

 
 
 


=

 
,   ( , ) ( , )1/

( , ) ( , )
U V X Y
X Y U V

 
=

 
. 

2. Закончить вычисление (1.84). 

3. Выразить через экспериментально наблюдаемые величины производ-

ные 

.
2 2 2

, ,
2 2
S S S

U VU VV U

     
     
     
     

  

  
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4. Для энтальпии стандартными переменными являются S и p. Считая, что 

pC  = сonst, найти в явном виде выражение H = H(S,p) для идеального газа. 

5. Для идеального газа, теплоемкость которого не зависит от температу-

ры, получить выражения для U, Н, A, G и S. 

6. Энергия равновесного теплового излучения в замкнутом объеме зави-

сит от температуры стенок и от величины объема. Известно, что давление излу-

чения равно 1/3 от величины энергии в единице объема. Показать, что при этом 

для единицы объема выражения для энергии и энтропии имеют вид 

4U aT= ,    3(4 / 3)S aT= , 

где a — константа. 

7. Показать, что 

T T V
p C T ppS

   
   

  

 
=

 
. 

8. Проанализировать качественное поведение зависимостей U(S,V), 

H(S,p), A(T,V) и G(T,p) при постоянном значении одной из двух стандартных 

переменных. 

9. Термодинамическая величина Ф может зависеть от любой пары пере-

менных из набора p, V и T. Обозначим переменные p, V и T через Х, Y и Z в лю-

бом порядке. Установить связь между производными 
Ф

X Y

 
 
 




 и 

Ф

X Z

 
 
 




. Резуль-

тат применить к производным 
H
T p

 
 
 




 и 

H
T V

 
 
 




. 
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Глава 2 

 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОЕ ОПИСАНИЕ ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ 

2.1. Химическая переменная 

В системах, в которых протекают химические реакции, важной величи-

ной является глубина протекания каждой из реакций. Для характеристики глу-

бины протекания реакции используют специальный параметр, который назы-

вают химической переменной («переменной де Донде», степенью протекания 

(или полноты) реакции, координатой реакции, числом пробегов реакции и т. п.). 

Для ее определения рассмотрим сначала систему, в которой происходит только 

одна химическая реакция: 

A 0i ii
 = , (2.1) 

где Ai  — химическая формула i-го вещества, i  — величина соответствующе-

го стехиометрического коэффициента. При такой записи химических уравне-

ний значения стехиометрических коэффициентов положительны у продуктов 

реакции и отрицательны у исходных веществ. 

Из стехиометрического уравнения химической реакции следует, что из-

менения количеств веществ, принимающих участие в реакции, связаны друг с 

другом. (Под словами «количество вещества» здесь и далее будем понимать ко-

личество молей этого вещества.) Действительно, пусть количество вещества 

Ak  в результате протекания реакции на некоторую глубину изменится на вели-

чину nk . Тогда изменение количества любого, например, i-го вещества, изме-

нится на величину ni , равную 

/n ni ik k  =  . (2.2) 

Из этого уравнения видно, что 

/ /n ni i k k  = . (2.3) 
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Следовательно, отношение изменения количества любого вещества, 

участвующего в реакции, к величине стехиометрического коэффициента, стоя-

щего при химической формуле этого же вещества в уравнении реакции, не за-

висит от природы вещества, а характеризует только глубину протекания реак-

ции. Это отношение и называют химической переменной ξ :  

ξ /ni i= . (2.4) 

Размерность величины ξ  — моль. Для описания состояния системы 

обычно полагают, что величина ξ  в начальном состоянии равна нулю. В даль-

нейшем величина ξ  может принимать как положительные значения, если реак-

ция протекает в прямом направлении, так и отрицательные, если реакция идет в 

обратном направлении.  

Химическую переменную для выделенной стехиометрической реакции 

можно определить так же, как выраженное в молях число совершившихся актов 

химических превращений, определяемых уравнением реакции. Если значение 

величины ξ  равно единице, то это означает, что количество актов реакции, за-

писанной в виде (2.1), равно одному молю, т. е. числу Авогадро. Масштаб воз-

можного изменения величины ξ  в конкретной системе определяется количе-

ством веществ в исходном состоянии. Из (2.4) легко получить выражения для 

количества любого вещества в системе на любой стадии протекания процесса. 

Действительно, учитывая, что 

ξ0n n ni i ii  = − = , (2.5) 

где ni  — количество i-го вещества при протекании процесса на некоторую глу-

бину, 0ni  — количество i-го вещества в начальном состоянии, получаем 

ξ0n ni ii = + . (2.6) 

Дифференцируя это выражение, находим  

ξdn di i= . (2.7) 
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Если в системе, содержащей K веществ, протекает R линейно независи-

мых реакций 

A 0
1

K
ij i

i
 =

=
, (2.8) 

где i — номер вещества, i = 1, 2, ..., K; j — номер реакции, j = 1, 2, ..., R; ij  — 

стехиометрический коэффициент при i-м веществе в химическом уравнении j-й 

реакции, то глубину протекания каждой из них можно охарактеризовать своим 

значением .ξ j  Изменение количества i-го вещества по аналогии с (2.7) можно 

записать так: 

ξdn di ij jj
= . (2.9) 

Интегрируя (2.9), можно получить выражение для количества i-го вещества в 

системе: 

ξ0n ni ij ji j
= + . (2.10) 

Формула (2.10) очень удобна при расчетах состояния сложных термодинамиче-

ских систем со многими реакциями. С ее помощью легко учитывать, что одно и 

то же вещество в одних реакциях может быть исходным, а в других — конеч-

ным. 

2.2. Стандартные состояния. Стандартные условия 

В системах, в которых протекают химические процессы, основной при-

чиной изменения термодинамических параметров являются химические реак-

ции. Так как химические превращения весьма разнообразны, возникает про-

блема выбора начала отсчета этих параметров при расчете термодинамических 

величин. С этой целью в термодинамике широко применяют такие понятия, как 
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стандартные состояния и стандартные условия. Зная значения термодина-

мических величин в стандартных условиях и рассчитывая изменения этих ве-

личин, таких как, например, изменение энтальпии в реакции, можно далее 

находить параметры исследуемых процессов в конкретных условиях.  

Учитывая, что в химических реакциях химические элементы друг в друга 

не превращаются, в качестве единого нуля отсчета используют совокупность 

всех химических элементов в виде простых веществ, находящихся в наиболее 

устойчивых формах при 25ºС. Например, углерод берут в виде графита, 

бром — в виде жидкости. Исключения сделаны для фосфора и олова. Для фос-

фора за базисное вещество принимают белый фосфор (соединение Р4), а для 

олова — белое олово (-олово), так как эти вещества более доступны. Эта вы-

бранная совокупность простых веществ образует базис для проведения тер-

модинамических расчетов, а каждое простое вещество, входящее в базис, явля-

ется базисным веществом.  

Для выполнения термодинамических расчетов используют параметры 

вещества в стандартных состояниях, которые в соответствии с рекомендацией 

ИЮПАК выбраны следующим образом. 

1. Температура вещества в стандартном состоянии равна температуре си-

стемы:  

Т = Т(системы). 

2. Давление над веществом или давление газообразного вещества в стан-

дартном состоянии ( op ) равно 1 бар: 

o 1p p= =  бар 

(1 бар = 105 паскалей, Па). Единицы давления Па и бар рекомендованы ИЮПАК в 

термодинамических расчетах для использования с 1982 г. Ранее в качестве давле-

ния в стандартном состоянии использовали одну атмосферу (1 атм = 101 325 Па). 

Несмотря на то, что различия в единицах атм и бар невелики, рекомендуется об-

ращать внимание на единицы измерения давления. 
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3. Для газообразных веществ в качестве стандартных состояний выбирают 

гипотетические состояния в виде идеальных газов. Причины, побудившие к тако-

му выбору, будут обсуждены при рассмотрении свойств неидеальных газов.  

4. Для жидких и твердых веществ берут реальные состояния при o 1p =  бар 

и температуре Т.  

5. Иногда в рассмотрение вводят гипотетические состояния вещества, 

например воду в виде газа при давлении 1 бар при температуре ниже 100ºС или 

в виде льда при 25ºС. 

Термодинамические величины, характеризующие вещества в стандарт-

ных состояниях, называют стандартными. Для обозначения стандартных ве-

личин, относящихся к веществам в описанных выше стандартных состояниях, 

используют верхний индекс «градус», например o( )H T . 

Необходимо отметить, что на практике иногда применяют и другие стан-

дартные состояния, если это представляется более удобным. Для малосжимае-

мых твердых и жидких веществ зачастую используют представление о стан-

дартном состоянии при любых давлениях, а не только при o 1p =  бар. Для обо-

значения стандартных величин, относящихся к таким стандартным условиям, 

будем использовать верхний индекс «звездочка», например *H .  

Для смесей и растворов в качестве стандартного используют состояние 

идеальной смеси или раствора с концентрацией вещества, равной единице (мо-

лярности или моляльности).  

Иногда в качестве стандартных состояний выбирают состояния с 

Т = Т(системы) и o 31дм 1лV V= = = . 

В связи с возможностью использования различных подходов к выбору 

стандартных состояний при использовании справочников термодинамических 

величин необходимо очень внимательно относиться к пояснениям, к каким 

именно стандартным состояниям относятся данные справочников. 

Для проведения термодинамических расчетов необходимо располагать 

информацией о термодинамических параметрах для каждого вещества при лю-
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бой температуре. С этой целью обычно задают значения термодинамических 

параметров при фиксированной (стандартной) температуре, в качестве которой 

выбирают 25ºС (298,15 K), а при других температурах соответствующие значе-

ния рассчитывают с помощью данных по теплоемкости. Для сокращения запи-

си вместо величины 298,15 K часто пишут просто 298 K или oT . Говорят, что 

вещества в стандартных состояниях при температуре oT  находятся при стан-

дартных условиях. В англоязычной литературе [1, p. 25] применяют понятие 

«стандартная температура и давление» (standard ambient temperature and 

pressure) (SATP), что означает 298,15 K и 1 бар соответственно. 

2.3. Стандартные термодинамические величины образования веществ 

Под стандартной энтальпией o(A, )f H T  и функцией Гиббса 

o(A, )f G T  образования вещества А обычно понимают изменение энталь-

пии и функции Гиббса в реакции 

B Ak kk
 = , (2.11) 

где Bk  — базисные вещества. Индекс f  происходит от английского слова for-

mation и используется для обозначения реакции образования вещества из про-

стых базисных веществ. Если вещества Bk  и А находятся в стандартных 

условиях, то говорят о стандартной энтальпии и стандартной функции Гиббса 

образования при стандартных условиях: o o(A, )f H T , o o(A, )f G T . 

Что касается энтропии, то для многих веществ известны абсолютные зна-

чения o o(A, )S T . Это связано с тем, что для большинства веществ при абсолют-

ном нуле величина энтропии в кристаллическом состоянии равна нулю. Знание 

зависимости теплоемкости от температуры позволяет рассчитать абсолютную 

величину энтропии при любой температуре. В справочниках значение энтропии 

при стандартных условиях приводят с обозначением o
298S . 
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За исключением энтропии для других фундаментальных функций невоз-

можно ввести абсолютные значения, так как для них не существует абсолютно-

го нуля отсчета. Можно говорить только об изменениях этих функций.  

Для базисных веществ, находящихся в стандартных состояниях, при-

нимают o( ) = 0f H T  и o( ) = 0f G T  кДж/моль. При составлении справочников 

термодинамических величин крайне неудобно табулировать значения термодина-

мических функций в стандартном состоянии при любой температуре. Поэтому 

обычно расчет термодинамических параметров при любых заданных температу-

рах основывается на использовании стандартных состояний базисных веществ, 

находящихся при стандартных условиях. В справочных таблицах обычно приво-

дятся значения стандартных величин образования соединений из простых базис-

ных веществ, находящихся при стандартных условиях, с обозначениями 

,o o o,298 298 298f fH G S   в расчете на один моль образованного вещества A.  

Для расчета значений термодинамических параметров при температуре, 

отличной от 298 K, в справочниках приводят информацию о теплоемкостях 

различных веществ для различных температур при стандартном давлении 

o 1p =  бар. В этом случае, например, стандартную энтальпию образования ве-

щества А из простых веществ при температуре Т можно рассчитать, интегрируя 

соответствующее уравнение в (1.60):  

o o o o o(A, ) (A, ) (A, ') (B , ') 'f f o

T
H T H T C T C T dTp pk kkT


 
 
  

 =  + + ,   ( 0)k  . (2.12) 

Обычно последнее выражение для краткости записывают так: 

o o o o(A, ) (A, ) ( ') 'f f fo

T
H T H T C T dTp

T
 =  +  , (2.13) 

где 

o o o( ) (A, ) (B , )f C T C T C Tp p pk kk
 = + ,   ( 0)k  . (2.14) 
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Величину o ( )f C Tp  называют изменением стандартной теплоемкости в 

реакции образования вещества А. 

При выполнении этих расчетов необходимо помнить, что величины 

o o(A, )f H T  приводят в справочниках в единицах кДж/моль, а величины теп-

лоемкостей в Дж/(моль∙K). Эмпирические формулы зависимости теплоемкости 

от температуры обычно представляют в виде 

o 2 2( ) '/C T a bT c T cTp = + + + . (2.15) 

Коэффициенты , , 'a b c  и c  приводят в справочниках [2]. 

В качестве примера рассчитаем стандартную энтальпию образования ме-

тана при 500 K: 

С(графит) + 2Н2(газ) = СН4(газ). 

500o o 2 2(CH ,500) (CH ,298) ( '/ )4 4f f f f f f298
500 3 5 2 6 274850  ( 57,1 63,37 10 + 7,54 10 /  17,43 10 )
298

 80822 Дж/моль.

H H a bT c T cT dT

Т Т Т dT =

 =  +  + + + =

− −= − + − +    −  

= −

 

(В приведенном примере использованы данные справочника [2].) 

Величину o(A, )f G T  можно рассчитать аналогичным образом, исполь-

зуя уравнение 

o o o(A, ) (A, ) (A, )f f fG T H T T S T = −  . (2.16) 

Для вычисления o(A, )f S T  воспользуемся (1.62): 

o(A, ) of ( ) /f

S T
C T TpT

p

 
 
 
 


= 


. (2.17) 

Интегрируя (2.17), находим 

o o o o(A, ) (A, ) ( ') / ' 'f f fo

T
S T S T C T T dTp

T
 =  +  , (2.18) 
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где  

o o o o o o(A, ) (A, ) (B , ), ( 0).f S T S T S Tk k kk
  = +   (2.19) 

Подставляя (2.12) и (2.18) в (2.16), получаем 

o o o o o o o(A, ) (A, ) ( ') ' [ (A, ) ( ') / ' '].f f f f fo o

T T
G T H T C T dT T S T C T T dTp p

T T
 =  +  −  +    (2.20) 

Величины o(A, )f H T  и o(A, )f G T  можно использовать далее при рас-

чете термодинамических параметров химических реакций.  

2.4. Энергия связи 

Для расчета термодинамических параметров можно использовать энергии 

связей. Энергия связи — это минимальная энергия, необходимая для удаления 

двух фрагментов (А и В) молекулы АВ на бесконечно большое расстояние при 

температуре абсолютного нуля: 

АВ → А + В. 

 

Рис. 2.1. Кривая потенциальной энергии молекулы АВ как функция расстояния 

между атомами А и В. Учтено, что в соответствии с нормами квантовой  

механики при температуре абсолютного нуля в молекуле существует  

«вибронное» колебание с квантовым числом 0 =  
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Эту величину часто обозначают как 0D  (рис. 2.1). Заметим, что энергия 

связи 0D  всегда положительна. Значение 0D  представляет собой изменение 

внутренней энергии UV  в предположении, что исследуемая система является 

идеальным газом: 

0D U=  (V = const, Т = 0, идеальный газ). 

В качестве приближенного значения энергии связи можно использовать вели-

чину (298)D , равную изменению внутренней энергии при 298,15 K в реакции 

диссоциации: 

o(298) (298) (298)D U H RT= = − . (2.21) 

Можно уточнить значение энергии связи, найденное с использованием форму-

лы (2.21), если сделать экстраполяцию к температуре абсолютного нуля с уче-

том зависимостей теплоемкостей обоих фрагментов и исходной молекулы от 

температуры: 

0
(298) [ (A, ) (B, ) (AB, )]0 o

T
D D C T C T C T dTV V VT

=
= + + − . (2.22) 

В некоторых случаях используют понятие средней энергии связи. Напри-

мер, в молекуле метана можно разорвать последовательно все четыре С–Н связи: 

СН4 → СН3 + Н, D1 , 

СН3 → СН2 + Н, 2D , 

СН2 → СН + Н, 3D , 

СН  → С   +   Н,    4D . 
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Величины 
1 4D D−  отличаются друг от друга. Их усреднение дает среднее зна-

чение энергии связи в метане: 

1
( ) / 4.ср 2 3 4D D D D D= + + +  

Аналогичным путем можно найти средние значения энергий различных хими-

ческих связей и использовать их в приближенных расчетах. Энергии связей в 

некоторых простых молекулах приведены ниже. 

Молекула H2 F2 HCl Cl2 HI 

0D , кДж/моль 432,2 154,8 427,8 239,2 294,6 

 

Большинство значений энергий ковалентных связей лежит в интервале 200–

400 кДж/моль.  

2.5. Закон Гесса 

Величины энтальпий образования веществ, энергии связей и другие мож-

но рассчитать, измеряя тепловые эффекты в химических реакциях в системах, в 

которых полезная работа не производится.  

В общем случае теплота процесса будет зависеть от пути перехода систе-

мы в конечное состояние. Поэтому на практике используют такие условия, ко-

гда величина δq  является полным дифференциалом. Как было видно из (1.14) и 

(1.15), величина δq  является полным дифференциалом при условиях V = const 

или p = const: 

δq dUV = ,         δq dHp = . (2.23) 

Следовательно, тепловой эффект химической реакции при V = const или 

p = const не зависит от пути реакции и определяется только природой и количе-

ством начальных и конечных веществ. Это является формулировкой закона 
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Гесса (1836 г.). Заметим, что в указанных условиях соответствующие теплоем-

кости также не зависят от пути и составляют 

,
dq UVCV dT T V

 
 
 


= =


           .

dqp HCp dT T p

 
 
 


= =


 (2.24) 

При проведении процесса в условиях V = const или p = const подразумева-

ется, что температура системы в конце процесса такая же, как и в его начале, 

т. е. для выполнения закона Гесса необходимо еще одно условие: Т = cоnst. То-

гда изменение теплоты происходит благодаря изменению химической перемен-

ной, т. е. зависит от количеств отдельных веществ, участвующих в реакции. 

Поэтому под величинами, характеризующими изменение теплоты в химических 

процессах, qV  или qp  следует понимать 
ξ ,

U

T V

 
 
 




 и 

ξ ,

H

T p

 
 
 




 соответственно.  

При рассмотрении химических процессов обычно имеют дело с измене-

нием энтальпии. Для величины 
ξ ,

H

T p

 
 
 




 используют обозначение ( , )rH T p  

(или просто rH ). Индекс r при обозначении изменения любой величины Ф 

означает, что изменение происходит в реакции, и это изменение рассчитывается 

на один моль в соответствии со стехиометрическим уравнением реакции. Если 

стехиометрическое уравнение имеет вид, например, 

3А + 2В → С + 4D, 

то изменение rФ  рассчитывается с учетом участия в реакции трех молей ве-

щества А, двух молей вещества В с образованием одного моля вещества С и че-

тырех молей вещества D, но при этом говорится, что рассчитанное изменение 

Фr  приходится на один моль [1, p. 68] превращения в соответствии со сте-

хиометрией и 

Ф
Фr ξ ,T p

 
 
 


 =


. (2.25) 
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Очень часто при расчетах величин типа rФ  полагают ξd  равной одному 

молю, но при этом считают, что система настолько велика, что превращение на 

величину одного моля не изменяет термодинамических параметров системы в 

целом. Этот прием эквивалентен вычислению производной.  

Для стандартных величин используют обозначение oФr . 

Установим связь между величинами qp  и qV  для реакции, протекающей 

или при постоянном давлении, или при постоянном объеме. При постоянном 

давлении изменение энтальпии определяется выражением 

( )dH dU d pV dU pdVp p p p p= + = + . (2.26) 

Если в реакции участвуют газы, близкие к идеальным, то можно принять, что 

dU dUp V . 

В химической реакции с участием идеальных газов изменение dVp  свя-

зано только с изменением числа моль газообразных веществ. Так как реакция 

происходит при постоянной температуре, то при помощи уравнения состояния 

идеальных газов можно написать 

( ) ( )d pV d nRT dnRTp = = . (2.27) 

Таким образом, получаем 

,dH dU dnRT dq dq dnRTp V +  + . (2.28) 

В общем случае при протекании химической реакции на малую глубину в пере-

счете на один моль превращения имеем 

,r r r rH U nRT q q nRTp V  +  + , (2.29) 

где ,r rq H q Up V= = . Величина rn  — стандартное изменение числа молей 

всех газообразных веществ, участвующих в реакции. Оно равно сумме стехио-

метрических коэффициентов реакции при газообразных веществах. 
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r газ,газ
n ii

  = = . (2.30) 

Точное уравнение, связывающее qp  и qV , имеет вид 

r
r

U
q q p Vp V V T

  
  
   


= + + 


.  (2.31) 

Закон Гесса играет важную роль при анализе путей химических превра-

щений и является основным законом термохимии (раздел термодинамики, 

изучающий тепловые эффекты химических реакций). С помощью закона Гесса 

можно рассчитать теплоты процессов, проводя их разнообразными путями и 

используя даже гипотетические состояния или вещества.  

Необходимо отметить, что в термохимии под теплотой процесса часто 

понимают не изменение энтальпии (функции состояния), а величину тепловы-

деления Q, которая имеет знак, противоположный знаку изменения энтальпии 

rQ H q=− =− . Например, теплота сгорания положительна, в то время как из-

менение энтальпии в процессе сгорания отрицательно. 

Рассмотрим в качестве иллюстративного примера применимости закона 

Гесса окисление метана до СО2 и Н2О:  

СН4 + 2О2 → СО2 + 2Н2О, rH , 

где rH  — изменение энтальпии в этой реакции. 

Однако такие же конечные продукты можно получить из начальных про-

дуктов и в таком процессе: 

СН4 → С + 2Н2, r 1H , 

С + О2 → СО2, r 2H , 

2Н2 + О2 → 2Н2О, r 3H , 
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что в сумме соответствует процессу окисления метана. В обоих случаях изме-

нение энтальпии одинаково: 

r r r r1 2 3H H H H = + + . 

В качестве другого примера применения закона Гесса рассмотрим эн-

тальпию образования кристаллической решетки крист NaCl (NaCl )H−  из сво-

бодных газофазных ионов (энергия кристаллической решетки). 

 

Рис. 2.2. Цикл Борна — Хабера 

На рисунке 2.2 приведена схема расчета энергии кристаллической решет-

ки на основе экспериментально определяемых величин (цикл Борна — Хабера): 

.

(NaCl ) (ионизации Cl ) (ионизации Na )крист газ

1 o– (испарения Na ) (диссоциации Cl ) (NaCl )тв крист2,газ f2

H H H

H H H

− =  − −

 −  +
 

Закон Гесса можно использовать для расчета энтальпий самых разнооб-

разных реакций, базируясь на следующих соображениях: 

1) количество любого из химических элементов, входящих в структуры 

химических соединений, сохраняется в ходе реакции;  

2) тепловой эффект реакции можно рассчитать, если провести мысленно 

реакции с начальными и конечными веществами до одних и тех же продуктов 

(рис. 2.3). 

 

                            21 / 21



64 

Рис. 2.3. Расчет тепловых эффектов по закону Гесса

В соответствии с приведенным выше правилом знаков из этой схемы следует, что  

(кон) – (нач).r r rH H H = 

Если продукты, полученные в реакциях с участием начальных или конечных 

веществ, представляют собой:  

а) простые вещества, то величины (нач)rH и (кон)rH представляют 

собой теплоты образования; 

б) продукты сгорания, то величины (нач)rH и (кон)rH представляют 

собой энтальпии процессов сгорания; 

в) атомы, то величины (нач)rH и (кон)rH представляют собой энер-

гии связей с обратным знаком; 

г) молекулы растворенного вещества или ионы в растворах, то величины 

(нач)rH и (кон)rH представляют собой теплоты растворения. 

Располагая информацией о величинах стандартных энтальпий образова-

ния (сгорания, растворения и т. д.) отдельных веществ, несложно рассчитать 

изменение энтальпии o
rH в самых разнообразных реакциях. 
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ГЛАВА 3 

ТЕОРИЯ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 

3.1. Химический потенциал 

Термодинамические процессы очень часто протекают в системах с пере-

менным количеством вещества. Например, в ходе химической реакции меняет-

ся количество исходных и конечных реагентов, при фазовых переходах меняет-

ся количество вещества в отдельных фазах и т. д. При этом на систему не нала-

гают никаких ограничений: она может быть открытой, закрытой или изолиро-

ванной. Для описания таких процессов вводят в рассмотрение понятие химиче-

ского потенциала.  

В ситуациях с переменным количеством вещества фундаментальные 

функции будут зависеть не только от своих стандартных переменных, но и от 

количеств (чисел молей) отдельных веществ (ni): 

( , , , ,..., )1 2U U S V n n nK= ,  ( , , , ,..., )1 2H H S p n n nK= , 

(3.1) 

( , , , ,..., )1 2A A T V n n nK= , ( , , , ,..., )1 2G G T p n n nK=

и 

, ,

UdU TdS pdV dnmnm m S V nj m

 
  
 


= − +




, 

, ,

HdH TdS Vdp dnmnm m S p nj m

 
  
 


= + + 




, 

(3.2) 

, ,

AdA SdT pdV dnmnm m T V nj m

 
  
 


= − − +


 , 

, ,

GdG SdT Vdp dnmnm m T p n j m

 
  
 


= − + +




. 
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Можно показать, что 

.

, , , ,

, , , ,

U Hdn dnm mn nm mm mS V n S p nj m j m

A Gdn dnm mn nm mm mT V n T p nj m j m

   
      
   

   
      
   

 
= = 

 
 

 
= = 

 
 

(3.3) 

Действительно, прибавляя и вычитая член Vdp в первом уравнении си-

стемы (3.2), получаем 

, ,

UdH TdS Vdp dnmnm m S V nj m

 
  
 


= + +




. (3.4) 

Сравнив это выражение со вторым уравнением в (3.2), можно убедиться в 

справедливости первого равенства в (3.3). Следующие равенства в (3.3) доказы-

ваются аналогично. 

Переменные nk в (3.3) независимы друг от друга. Это означает, что мож-

но положить все изменения dnk , за исключением некоторого, например, dni , 

равными нулю. Получим 

, , , , , , , ,

U H A Gdn dn dn dni i i in n n ni i i iS V n S p n T V n T p nj i j i j i j i

       
       
       
       

   
= = =

   
   

(3.5) 

Из (3.5) следует важное равенство 

, , , , , , , ,

U H A G
in n n ni i i iS V n S p n T V n T p nj i j i j i j i


       
       
       
       

   
= = = =

   
   

, (3.6) 

где введено специальное обозначение μi для обсуждаемых производных. Вели-

чину μi , определяемую уравнениями (3.6), называют химическим потенциа-
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лом i-го компонента. Химический потенциал играет исключительную роль во 

всех разделах химической термодинамики, позволяя количественно описывать 

системы с переносом вещества и с изменением количества веществ внутри от-

дельных систем, связанных, например, с протеканием химических реакций. 

Химический потенциал μi i-го компонента представляет собой част-

ную производную любой из четырех фундаментальных функций по коли-

честву i-го компонента в данной фазе при постоянных значениях стан-

дартных переменных. Независимо от выбранной фундаментальной функции 

величины μi равны между собой. Обычно химический потенциал относят к од-

ному моль (или к одной молекуле). Химические потенциалы веществ характе-

ризуют систему независимо от того, протекают в ней химические процессы или 

нет. Для вычисления химических потенциалов чаще всего используется функ-

ция Гиббса. С учетом μi основные уравнения термодинамики можно предста-

вить в следующей компактной форме:  

μ ,

μ ,

μ ,

μ .

dU TdS pdV dni ii
dH TdS Vdp dni ii
dA SdT pdV dni ii
dG SdT Vdp dni ii

= − + 

= + + 

= − − +

= − + + 

(3.7) 

Из (3.7) видно, что если процесс происходит при постоянных значениях 

стандартных переменных, то изменение фундаментальных функций можно за-

писать только через химические потенциалы: 

μ, ,, ,dU dH dA dG dni iT V T pS V S p i
= = = = . (3.8) 

Из (3.7) можно найти соотношения, аналогичные соотношениям Макс-

велла: 
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μ

,, ,

T i
n Si V nS V n jj i

   
   

  
  


=

 


,    
μ

,, ,

p i
n Vi S nS V n jj i

   
   

  
  


= −

 


, 

,, ,

T i
n Si p nS p n jj i

   
   

  
  


=

 


,

   
,, ,

V i
n pi S nS p n jj i

   
   

  
  


=

 


,

(3.9) 

μ

,, ,

S i
n Ti V nT V n jj i

   
   

  
  


= −

 


,   
μ

,, ,

p i
n Vi T nT V n jj i

   
   

  
  


= −

 


, 

μ

,, ,

S i
n Ti p nT p n jj i

   
   

  
  


= −

 


,   
μ

,, ,

V i
n pi T nT p n jj i

   
   

  
  


=

 


. 

В случае, если система состоит из одного чистого вещества, то последние 

два уравнения можно записать в виде 

μ S
T p

 
 
 


= −


,              μ V

p T

 
 
 


=


. (3.10) 

Черта над символами S и V означает, что данная величина относится к одному 

моль вещества. Учитывая, что химический потенциал чистого вещества μ мо-

жет зависеть от Т и p, для μd можно записать 

μd SdT Vdp=− + . (3.11) 

Интегрируя (3.11), получаем 

μ( , ) μ( , ) ( )0 0
00

pT
T p T p S T dT Vdp

pT
= − +  , (3.12) 

где 0T и 0p — исходные температура и давление, μ( , )0 0T p — величина хими-

ческого потенциала в исходном состоянии 



69 

μ( , ) ( , ) ( , )0 0 0 0 0 0 0T p H T p T S T p= − . (3.13) 

При исследовании химических систем выбор исходного состояния в ка-

честве начала отсчета исключительно важен, и этот вопрос будет рассмотрен 

более детально в следующих разделах. 

3.2. Направление самопроизвольного химического процесса 

в изолированной и закрытой системах. Условия равновесия 

Рассмотрим вопрос о направлении самопроизвольных процессов. Как бы-

ло показано в гл. 1, в случае протекания самопроизвольных процессов в 

изолированной системе энтропия системы всегда возрастает. В равновес-

ном состоянии изменение энтропии прекращается, и в состоянии равновесия 

энтропия в изолированной системе достигает максимального значения: 

максS S= . (3.14) 

Таким образом, возрастание энтропии может служить критерием для ре-

шения вопроса о направлении протекания необратимых химических процессов 

в изолированных системах.  

При решении конкретных задач по расчету равновесного химического со-

става для изолированных систем нередко поступают следующим образом. Сна-

чала делают предположение о направлении протекания возможного химическо-

го процесса, потом определяют интервал изменения химической переменной, 

затем этот интервал разбивают на некоторое число малых частей. Для каждой 

точки разбиения последовательно проводят расчет энтропии. С этой целью в 

каждой точке рассчитываются температура и давление в системе, при условии, 

что процесс происходил при U = cоnst и V = const. Далее анализируют зависи-

мость величины энтропии системы от химической переменной. Если эта зави-

симость носит возрастающий характер, то процесс может пойти в рассматрива-

емом направлении. Равновесное состояние системы определяется положением

максимума энтропии.  
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Химические процессы в изолированных системах изучают достаточно 

редко. На практике чаще имеют дело с закрытыми (замкнутыми) системами. 

При этом для решения вопроса о направлении протекания процесса используют 

фундаментальные функции: достаточно выяснить, положительным или 

отрицательным является приращение фундаментальной функции при 

постоянных значениях соответствующей пары стандартных переменных. 

Начнем изучение равновесия закрытых систем с помощью функции Гиббса.  

Рассмотрим реакцию, протекающую в закрытой системе в условиях по-

стоянства температуры и давления. Закрытая система представляет собой реак-

тор, сосуды с реактантами и продуктами, и инструменты для транспорта ве-

ществ и выполнения работы. Все части системы находятся в контакте с термо-

статом. Так как термостат имеет бесконечные размеры, то можно полагать, что 

вся система (реактор + термостат) отделена от окружающей среды изолирую-

щей оболочкой. Как известно, энтропия любой изолированной системы по мере 

протекания самопроизвольного процесса может только расти. В рассматривае-

мом случае энтропия представляет собой сумму двух слагаемых — энтропии 

реакционной системы внутри реактора ( )1S и энтропии термостата ( )2S . Тогда 

для изменения энтропии системы в целом можно записать 

0r 1 2S S S = +  . (3.15) 

Для определенности предположим, что реакция, протекающая в условиях по-

стоянного давления и постоянной температуры, характеризуется следующим 

изменением параметров:  

0, 0, 0r r r1 1 1H G S      . (3.16) 

Постоянство температуры реактора поддерживается высокой теплопроводно-

стью стенок реактора и большой (бесконечной) тепловой емкостью термостата. 

Тогда теплота, выделяемая в ходе реакции, равная ( r 1H− ), равновесно посту-

пает из реактора к термостату и  
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/r2 1S H T =− . (3.17) 

Подставляя 2S в (3.15), получаем 

/ / 0r r r1 1 1S S H T G T = − =−  . (3.18) 

Изотермическое изменение функции Гиббса для закрытой системы, взятое с 

обратным знаком и поделенное на температуру ( / )G T− , представляет собой 

изменение энтропии полной изолированной системы (термодинамическая си-

стема + окружение), в качестве которой может рассматриваться созданная че-

ловеком изолированная система (закрытая система + термостат), закрытая си-

стема + планета Земля или закрытая система + вся Вселенная. Применяя к за-

крытой системе вместе с термостатом общий принцип возрастания энтропии в 

изолированной системе, получаем простой критерий, который определяет про-

текание необратимого процесса в закрытой системе при постоянных значениях 

T и p (нижние индексы «r» и «1» опущены для общности): 

0,dGT p  . (3.19) 

Принимая во внимание (3.8), можно утверждать, что при стремлении системы к 

равновесию при постоянных значениях пар стандартных переменных измене-

ние фундаментальных функций имеет вид 

μ 0, ,, ,dU dH dA dG dni iT V T pS V S p i
= = = =  .  (3.20) 

В равновесии фундаментальные функции достигают минимума: 

μ 0, ,, ,dU dH dA dG dni iT V T pS V S p i
= = = = = (3.21) 

и 
, , ,мин мин мин мин, ,, ,U U H H A A G GT V T pS V S p= = = = . (3.22) 

Для наших целей наибольшее значение имеют уравнения, описывающие состо-

яние равновесия закрытой системы с помощью функции Гиббса: 
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0,dGT p = , (3.23) 

μ 0dni ii
= . (3.24) 

Заметим, что уравнения (3.20)–(3.24) не определяют движение системы к рав-

новесию, а только описывают этот процесс. Движение системы к равновесию 

вызвано естественным физическим процессом, ведущим к статистически 

наиболее вероятному состоянию. 

3.3. Условия равновесия закрытой химической системы 

В системах c химическими реакциями изменяются количества веществ, 

участвующих в реакциях. Для простоты изложения ограничимся рассмотрением 

системы с одной химической реакцией. Эти изменения удобно описывать с по-

мощью одной химической переменной ξ , так как изменения количеств различных 

веществ связаны между собой. Фундаментальные функции будут теперь зависеть 

не только от своих стандартных переменных, но и от переменной ξ . Начальные 

количества реагентов ( 0ni ) будут играть при этом роль параметров:  

( , ,ξ), ( , ,ξ), ( , ,ξ), ( , ,ξ)U U S V H H S p A A T V G G T p= = = = (3.25) 

и 

ξ
ξ ,

UdU TdS pdV d
S V

 
 
 


= − +


,      ξ

ξ ,

HdH TdS Vdp d
S p

 
 
 


= + +


, 

(3.26) 

ξ
ξ ,

AdA SdT pdV d
T V

 
 
 


= − − +


,       ξ

ξ ,

GdG SdT Vdp d
T p

 
 
 


= − + +


. 

Теперь, например,  

,ξ

GS
T p

 
 
 


= −


,                  

,ξ

GV
p T

 
 
 


=


. (3.27) 
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Учитывая (2.7), уравнения (3.7) запишем в виде 

μ ξ,

μ ξ,

μ ξ,

μ ξ.

dU TdS pdV di ii
dH TdS Vdp di ii
dA SdT pdV di ii
dG SdT Vdp di ii









= − + 

= + + 

= − − +

= − + + 

 (3.28) 

Сравнивая (3.28) с (3.7), легко видеть, что все производные от фундаменталь-

ных функций по химической переменной при постоянных значениях стандарт-

ных переменных равны между собой:  

.μ
ξ ξ ξ ξ, , , ,

U H A G
i iiS V S p T V T p


       
       
       

   
= = = = 

   
 (3.29) 

Из (3.29) видно, что именно химическая переменная   является той координа-

той, вдоль которой происходит изменение фундаментальных функций при по-

стоянных значениях соответствующих стандартных переменных. Любая из 

фундаментальных функций может быть использована для решения вопроса о 

направлении самопроизвольной реакции. Но чаще используется функция Гиб-

бса, для которой 

μ 0.r ξ ,

GG i iiT p


 
 
 


 = = 


 (3.30) 

Минимальное значение фундаментальной функции соответствует равновесно-

му значению  . В равновесии 

0
ξ ξ ξ ξ, , , ,

U H A G

S V S p T V T p

       
       
       

   
= = = =

   
. (3.31) 

Из (3.30) и (3.31) вытекает условие на равновесие химической системы с ис-

пользованием функции Гиббса: 

0,r ξ ,

GG i iiT p
 

 
 
 


 = = =


 (3.32) 

 

                            10 / 21
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которое широко используется при анализе равновесных ситуаций с фиксиро-

ванной температурой и давлением. 

       
                         а                                                                б 

Рис. 3.1. Зависимость функции Гиббса G и функции Гельмгольца A  

от химической переменной для реакции СО + 2Н2 = СН3ОН, протекающей  

при 500 K (начальные количества реагентов: (CO)0n = 1, (H )0 2n = 5,  

(CH OH)0 3n = 0 моль): а — реакция происходит при постоянном давлении,  

соответствующем состоянию равновесия и равном 20 бар; б — реакция 

происходит при постоянном объеме, соответствующем состоянию равновесия 

и равном 9,809 л. 

Если система находится в равновесии, то, не зная ее предыстории, нельзя 

сказать, какие конкретные пары стандартных переменных были постоянными 

при достижении равновесия. Поведение системы вблизи равновесия можно ис-

следовать с помощью любой пары стандартных переменных. Тогда любая фун-

даментальная функция будет в равновесии достигать минимума, если химиче-

ская переменная будет меняться вблизи равновесного значения при постоянных 

значениях соответствующих пар стандартных переменных. Например, система, 

в которой происходит химическая реакция  

CO + 2H2 = CH3OH, 

при постоянных значениях T = 500 K и p = 20 бар достигает равновесного со-

стояния. Функция Гиббса, как это показано на рисунке 3.1а, имеет минимум, а 

функция Гельмгольца — нет. Ситуация коренным образом меняется, если про-

анализировать поведение функции Гельмгольца в зависимости от ξ , взяв в ка-
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честве постоянных параметров равновесные значения температуры и объема 

V= 9,809 л. Тогда в соответствии с рисунком 3.1б функция Гельмгольца в рав-

новесии имеет минимум, а функция Гиббса — нет.  

Рассмотренный пример наглядно показывает, что все фундаментальные 

функции достигают минимума в состоянии равновесия, но каждая при постоян-

стве своих стандартных переменных. Энтропия системы в состоянии равнове-

сия максимальна, если система помещена в изолирующую оболочку. Энтропия 

в состоянии равновесия также максимальна для системы вместе с термостатом 

при постоянных значениях Т и p или Т и V. 

3.4. Химическое сродство реакции 

При рассмотрении химических процессов иногда используют понятие 

химического сродства, впервые введенного де Донде (1924 г.). Под величиной 

химического сродства ( rA ) понимают отрицательное значение суммы :μi ii
  

μrA i ii
=− . (3.33) 

Как следует из (3.29), 

.r ξ ξ ξ ξ, , , ,

U H A GA
S V S p T V T p

       
       
       

   
= − = − = − = −

   
 (3.34) 

В системах, в которых полезная работа не производится, величина сродства ха-

рактеризует степень отклонения системы от состояния равновесия. В состоянии 

равновесия значение сродства равно нулю: 

0rA = . (3.35) 

Величина сродства служит мерой отклонения системы от равновесного 

состояния. 

 

                            12 / 21
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3.5. Самостоятельные упражнения 

1. Вывести уравнение (2.31), используя, например, метод якобианов. 

2. Коэффициент полезного действия работы топливного элемента элек-

трохимического генератора равен q%. Сколько теплоты выделяет такой эле-

мент при превращении одного моль водорода в условиях постоянства T и p? 
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ГЛАВА 4 

РАВНОВЕСИЕ В СИСТЕМЕ РЕАГИРУЮЩИХ ИДЕАЛЬНЫХ ГАЗОВ 

Для описания химического равновесия используют химические потенци-

алы реагирующих веществ. Поэтому очень важно уметь рассчитывать величи-

ны химических потенциалов веществ, непосредственно находящихся в реакци-

онной системе. 

4.1. Расчет химического потенциала вещества 

Для расчета величин μi можно использовать любую из четырех фунда-

ментальных функций. Величины U и H неудобны, так как одной из стандарт-

ных переменных для них является энтропия, которая экспериментально не из-

меряется. Поэтому, как правило, в расчетах используют функцию Гиббса или, 

реже, — функцию Гельмгольца. Предпочтение отдается функции Гиббса, по-

скольку G зависит (наряду с ni ) от переменных T и p , которые, в отличие от 

других наборов стандартных переменных, являются интенсивными величинами 

и легко определяются на опыте. В то же время при чисто теоретических, 

например статистических (см. гл. 8), методах расчета гораздо чаще используют 

функцию Гельмгольца, поскольку обычно расчеты методами статистической 

физики выполняют с фиксированным объемом. 

Для расчета величин μi , как это следует из (3.6), к системе с заданным 

содержанием всех веществ необходимо добавить некоторое, желательно очень 

малое количество ( ni ) i-го вещества, определить изменение G в этом про-

цессе и рассчитать предел отношения /G ni  при 0ni → . Возникает вопрос 

об источнике i-го компонента. Вообще говоря, i-й компонент может находиться 

вне системы в любом состоянии, в реальном или гипотетическом состоянии, а 

также в разнообразной химической форме, например источником метана может 
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служить этан и т. д. Но так можно поступать лишь до тех пор, пока не учиты-

вают химические превращения веществ. При термодинамическом описании 

химических процессов нужно выбрать единый для всех веществ (исходных и 

конечных) нуль отсчета, позволяющий учитывать изменения функции Гиббса, 

связанные с химическими превращениями. Поэтому для расчета величин хими-

ческих потенциалов используют введенные ранее стандартные состояния и 

стандартные условия. 

Расчет величины химического потенциала заключается в вычислении из-

менения функции Гиббса для одного моль вещества. Эта процедура обычно 

разбивается на два этапа. 

1. Вычисление химического потенциала чистого вещества в стандартном 

состоянии, o oμ ( , ).T pi

2. Расчет химического потенциала вещества в исследуемой системе 

μ μ ( , )T pi i= . 

За o oμ (A , , )T pi i принимают функцию Гиббса образования 1 моль веще-

ства Ai
o o(A , , )f G T pi (см. раздел 2.3): 

o o o o o o o oμ (A , , ) (A , , ) (A , , ) (A , , )f f fT p G T p H T p T S T pi i i i i=  = −  . (4.1) 

Необходимо отметить, что в химических процессах количества химиче-

ских элементов не меняются, поэтому в уравнении (4.1) можно опустить члены, 

связанные с простыми веществами. Тогда уравнение (4.1) примет вид 

o o o o o oμ (A , , ) (A , , ) (A , , )fT p H T p TS T pi i i i=  − . (4.2) 

При расчете величин o o(A , , )f H T pi и o o(A , , )S T pi необходимо учи-

тывать возможность существования фазовых переходов. Пусть, например, в 

диапазоне температур от oT до T у вещества имеется фазовый переход в точке 

ф
T с теплотой фазового перехода, равной 

ф
Q . Тогда 
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ф
o o o o o o o(A , , ) (A , , ) (A , ', ) 'f f o

o o(A , ', ) ',
ф

ф

H H

T

T p T p C T p dTpi i i
T

T
Q C T p dTp iT

 =  + +

+ + 

(4.3) 

ф
o o o o o o o(A , , ) (A , , ) (A , ', ) / ' '

o

o o/ (A , ', ) / ' '.
ф ф

ф

T

S T p S T p C T p T dTpi i i
T

T
Q T C T p T dTp iT

= + +

+ + 

(4.4) 

Эти формулы легко обобщаются на ситуацию с несколькими фазовыми перехо-

дами.  

Что касается второго этапа расчета величины химического потенциала, 

он будет обсужден при рассмотрении конкретных ситуаций. 

4.2. Химический потенциал идеального газа 

Рассмотрим систему, состоящую из смеси нескольких ( )K идеальных га-

зов. Будем считать, что смесь идеальных газов также является идеальной сме-

сью. Это означает, что состояние газовой смеси описывается уравнением 

pV NRT= , (4.5) 

где N — полное количество вещества в системе.

Найдем химический потенциал i-го вещества ( Ai ), находящегося в смеси 

при парциальном давлении pi . По определению, химический потенциал рас-

считывается как частная производная функции Гиббса по количеству i-го ком-

понента при постоянных значениях остальных параметров, в частности давле-

ния. При этом давление должно оставаться неизменным как для реакционной 

системы, так и для стандартного состояния. Это требование накладывает опре-

деленные ограничения на процедуру переноса вещества из стандартного состо-

яния в систему.  
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Отбор малой порции газа в количестве ni из стандартного состояния 

можно осуществить с помощью поршневой системы, передвигающей газ в спе-

циальный переносной цилиндр с поршнем с сохранением стандартного давле-

ния в стандартном состоянии и в переносном цилиндре, равным op . Изменение 

функции Гиббса при этом равно нулю. Затем необходимо изменить давление 

малой порции i-го газа от величины op до величины pi . Изменение функции 

Гиббса определяется выражением  

oln( / )
o

pi RTG n dp n RT p pi i ipp
 = = . (4.6) 

Отметим, что все обсужденные гипотетические изменения состояния газов же-

лательно производить в обратимых процессах. Изменение функции Гиббса не 

зависит от того, обратимый процесс или нет, но вычисление изменения функ-

ции Гиббса наиболее просто осуществляется для обратимых процессов. 

Одновременно необходимо реакционный сосуд снабдить поршневой си-

стемой, обеспечивающей постоянство общего давления в системе, равного p . 

Изменение функции Гиббса в этом случае также равно нулю вследствие ком-

пенсации работ, затрачиваемых на ввод i-го газа и на расширение реакционной 

системы. Действительно, работа, затрачиваемая на ввод i-го газа в систему, 

равна p Vi i , где Vi — объем i-го газа в цилиндре, а работа системы при вводе в 

нее газа равна p V , где V — увеличение объема системы, вызванное введе-

нием i-го газа. Учитывая, что p V p V n RTi i i=  = , получаем, что работа, затра-

чиваемая на введение i-го газа в систему, равна работе, производимой при этом 

системой. Сумма обеих работ равна нулю, и поэтому равно нулю и изменение 

функции Гиббса при вводе газа в систему. Таким образом, изменение химиче-

ского потенциала газа, вызванное введением газа в систему, равно 

oμ / ln( / )G n RT p pi i i =  = . (4.7) 
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Следовательно, химический потенциал газа в идеальной смеси равен 

o o oμ ( , ) μ ( , ) ln( / )T p T p RT p pi i i i= + . (4.8) 

Аналогичным образом можно рассмотреть процедуру вычисления хими-

ческого потенциала с помощью функции Гельмгольца.  

Выражение (4.8) часто записывают в более компактной форме: 

oμ μ lnRT pi i i= + . (4.9) 

Величина op для стандартного состояния газа, численно равная единице 

давления, под знаком логарифма опущена, но это не означает, что под знаком 

логарифма в выражении (4.9) стоит размерная величина. Если в дальнейшем 

будут встречаться выражения типа lnRT pi , то под этим следует понимать 

oln( / )RT p pi . 

Разбиение выражения (4.9) на два слагаемых имеет глубокий смысл. Де-

ло в том, что первое слагаемое зависит лишь от температуры, так как величи-

на o oμ ( , )T pi вычисляется при постоянном стандартном давлении, равном 

o 1p = бар. Вся зависимость от давления заключена во втором слагаемом. Это об-

стоятельство будет использовано ниже при нахождении константы равновесия. 

4.3. Константа равновесия химической реакции 

Рассмотрим газофазную химическую реакцию 

A 0i ii
 = , (4.10) 

находящуюся в состоянии равновесия. Для описания равновесной ситуации 

воспользуемся общим условием (3.32), которому должно удовлетворять любое 

равновесное состояние. Подставив в него (4.8), получим 

o o[ μ ln( / )] 0RT p pi i i ii
 + = (4.11) 
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или 

o o( / ) exp( μ / ).ip p RTi i iii


= − (4.12) 

В (4.12) слева стоит величина, зависящая только от парциальных давле-

ний веществ, участвующих в реакции, а справа — величина, зависящая только 

от температуры, но не зависящая от полного давления или от парциальных дав-

лений веществ. Следовательно, левая часть (4.12) также не зависит от парци-

альных давлений отдельных веществ или от общего давления. Поэтому как 

правая, так и левая части (4.12) представляют собой некоторую константу, за-

висящую только от температуры и не зависящую от условий проведения реак-

ции при заданной температуре. Для этой константы вводят обозначение ( )K Tp

или просто K p : 

o( / ) iK p p p ip i ii i

 = =  , (4.13) 

где pi — парциальные равновесные давления. Величину K p называют кон-

стантой равновесия химической реакции. Уравнение (4.13) называют зако-

ном действующих масс. Заметим, что закон действующих масс справедлив 

только для идеальных систем. 

Значение K p можно рассчитать, зная термодинамические параметры ис-

ходных и конечных веществ: 

.oexp( μ / )K RTp i ii
= − (4.14) 

Величину oμi ii
 называют стандартным изменением функции Гиббса 

в химической реакции и обозначают o
rG : 

.o oμrG i ii
 = (4.15) 
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Подставляя в (4.15) выражение (4.2) для oμi , получаем 

o o o o o(A , , ) (A , , )r fG H T p S T pi i i i i ii i
  =  −  . (4.16) 

Для слагаемых в правой части (4.16) обычно вводят упрощенные обозна-

чения 

o o o o(A , , )r f fH H T p Hi i i i ii i
  =  =   , 

(4.17) 
o o o o(A , , )rS S T p Si i i i ii i

  = =  .  

В итоге выражения для o
rG , K p и ln K p записывают в виде 

o o o
r r rG H T S = −  , (4.18) 

oexp( / )rK G RTp = − , (4.19) 

oln /rK G RTp = − . (4.20) 

Константа равновесия K p безразмерна. Тем не менее в литературе ино-

гда учитывают условную размерность K p — при измерении давления в барах 

эта размерность равна [бар]  : 

[ ] [ ]
iip p





= , (4.21) 

где введено обозначение 

ii
  = . (4.22) 

С учетом (2.15) для величины ln K p можно записать 

2 2ln / / ln51 2 3 4 6K C C T C T C T C T C Tp = + + + + + , (4.23) 
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где 

o o o o o 2 o 2[ ( ) ln 0,5 ( ) 0,5 '/ ( ) ]/r r r r r r1C S T a a T bT c T c T R=  − − − −  +  , 

0,5 /r2C b R=  , 0,5 / (6 )r3C c R=  , 

(4.24) 
o o o o 2 o 3 o[ ( ) 0,5 ( ) ( ) /3 '/ ]/r r r r r4C H T aT b T c T c T R= − + +  + − , 

0,5 '/r5C c R=  , /r6C a R= , 

где, например,  

ra ai ii
 = . (4.25) 

В качестве примера приведем расчет величины константы равновесия ре-

акции 

2Сl = Сl2. 

В этом случае 2Cl = − и 1Cl2
 = . Прежде чем рассчитывать величину 

стандартного изменения функции Гиббса в реакции o( )rG T , необходимо 

найти значения o( )rH T и o( )rS T , а также величины параметров ra , rb , 

rc , 'rc , которые определяют зависимость стандартного изменения теплоем-

кости в реакции от температуры. Эти расчеты удобно проводить, записывая па-

раметры веществ, участвующих в реакции, в виде векторов 

o o o 242,68 кДж/мольr f fo 107,18 Дж/(моль K)o or
9,25 Дж/(моль K)

r 2 .3 22,01 10 Дж/(моль K )r
0r

5' '' 0,95 10 Дж K/мольCl Clr 2

H H H

S S S
a a a
b b b
c c c

c cc

−  
− 
− 

= − = − 


− −  

Используя найденные значения, получаем 

3 2ln 5,57 0,12 10 28 900/ 5590/ 1,1lnK T T T Tp
−=− +  + − − . 
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Например, если Т = 1000 K, то ln 15,76K p = . Таким образом, можно записать 

2/ exp(15,76)Cl Cl2
p p = . 

Если 1Cl2
p  бар, то равновесное давление атомов хлора равно 

1/2 4( / ) exp( 7,88) 3,78 10Cl Cl2
p p K p

−= = − =  бар. 

4.4. Изотерма химической реакции 

Химические системы часто содержат смесь реактантов и продуктов. Не 

всегда можно понять без термодинамического анализа, в каком направлении 

будет изменяться состояние системы. Поэтому сейчас будет рассмотрен вопрос 

о направлении самопроизвольного химического процесса в процессе установ-

лении химического равновесия. Для этого проанализируем зависимость функ-

ции Гиббса от химической переменной. В соответствии с (3.30) и (4.9)  

o oμ ( μ ln ) ln (ln ln ) 0r rG RT p G RT Q RT K Qpi i i i i ii i
   = = + = + =− −   , (4.26) 

где через Q обозначена величина, называемая произведением реакции (reac-

tion quotient): 

iQ pii


= . (4.27) 

Отметим, что в отличие от (4.13), парциальные давления pi , используемые при 

расчете Q, в общем случае отличаются от равновесных давлений. 

Уравнение (4.26) представляет собой уравнение изотермы химической 

реакции, с помощью которого можно решать вопрос о направлении химиче-

ской реакции. Если K Qp  , то реакция идет в прямом направлении 

( ξ 0)  , а если Q K p , то в обратном ( ξ 0)  . В равновесии  

Q K p= . (4.28) 
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Рассмотрим в качестве примера реакцию синтеза аммиака  

N2 + 3H2 = 2NН3 

при начальных условиях T = 500 K, p = 10 бар, p(N2) = 1,82 бар, p(H2) = 3,64 бар, 

p(NН3) = 4,54 бар. Рассчитанное значение K p (500 K) = 0,11, величина 

Q = 4,542/(1,82∙3,643) = 0,235. Следовательно, Q K p и реакция идет влево с 

распадом аммиака. 

Процесс установления химического равновесия в системе реагирующих 

идеальных газов удобно пояснить на примере мономолекулярного превращения 

А = В. Предположим, что сначала в систему было введено только вещество А с 

начальным давлением A0p . Химический потенциал вещества А на любой ста-

дии процесса определяется обычным выражением 

oμ lnA A ART p = + . 

В координатах μ lnA Ap эта зависимость представляет собой прямую линию 

(рис. 4.1). Аналогичная зависимость для μB имеет вид  

.oμ μ lnB B BRT p= +

Рис. 4.1. Установление химического равновесия А = В в газовой фазе 

Начальное состояние вещества А изображено на рисунке 4.1 точкой 1. 

Так как начальное давление вещества В равно нулю, то начальное состояние 
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вещества В следует изобразить точкой, удаленной на – вдоль прямой .μB По 

мере превращения точка, изображающая состояние вещества А, движется вниз 

(по стрелке), а точка, изображающая состояние вещества В, движется вверх (по 

стрелке) до тех пор, пока химические потенциалы веществ А и В не сравняют-

ся. Состояние равновесия изображается точками 2 и 3. Из рисунка 4.1 видно, 

что любое сечение прямых μA и μB прямой, параллельной оси абсцисс, опре-

деляет состояние равновесия, например, точки 4 и 5, и т. д. Положение равно-

весия зависит от начальных условий. 

4.5. Различные подходы к отображению константы равновесия 

В некоторых ситуациях для константы равновесия используют математи-

ческие выражения, отличные от (4.13).  

4.5.1. Отображение константы равновесия через мольные доли 

Если концентрацию выражать в мольных долях 

/ /X n N p pi i i= = , (4.29) 

где ni и pi — количество и парциальное давление i-го вещества в системе, N и 

p — общее количество вещества и полное давление в системе, то после неко-

торых преобразований (4.13) можно прийти к константе равновесия XK , опре-

деляемой через мольные доли: 

o o o( / ) ( / ) ( / ) ( / )o
ip pii i iK p p p p p p K p pp i i Xp pi i i i


    

 
 
 

= =  =  =     , (4.30) 

где  

( / ) i iK p p Xi iX i i

 
= =  . (4.31) 
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Константа равновесия KX связана с константой равновесия K p соотношением 

o( / )K K p ppX
=  . (4.32) 

С учетом (4.19) и (4.32) величину KX можно выразить через функцию Гиббса: 

o o o o oexp{ [ ( , ) ln( / )] / } exp[ ( , ) / ],r rK G T p RT p p RT G T X RTX = −  + = − (4.33) 

где 

o o o o o( , ) ( , ) ln( / )r rG T X G T p RT p p = + . (4.34) 

Величина o 1X = . Величина ( )oln /RT p p представляет собой изменение функ-

ции Гиббса в процессе изотермического изменения давления идеального газа от 

op до p.  

Химический потенциал вещества — производная от функции Гиббса по 

количеству вещества (в молях) представляет собой некоторую величину, кото-

рая не зависит от выбираемых единиц для выражения концентрации. Поэтому 

химический потенциал, записанный через мольные доли, имеет вид  

,o o oμ ( , ) μ ( , ) μ ( , ) ln μ ( , ) lno
p piT X T p T p RT T X RT Xi i i i i i ip p

 
 
 
 

= = +  = + (4.35) 

где 

( )o o o oμ ( , ) μ ( , ) ln /T X T p RT p pi i
 = + (4.36) 

— значение химического потенциала вещества в системе мольных долей. 

Стандартное изменение функции Гиббса в реакции можно выразить с по-

мощью химических потенциалов o( , )T Xi
 : 

.o o o( , ) μ ( , )rG T X T Xi ii
  = (4.37) 
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Из (4.37) следует, что при отображении концентраций через мольные доли 

стандартное изменение функции Гиббса в реакции рассчитывается для веществ, 

находящихся при стандартном давлении, равном полному давлению смеси га-

зов. Верхний индекс «» при oμ ( , )T Xi
 введен в (4.35) для того, чтобы отли-

чать химический потенциал в данном стандартном состоянии, зависящем от 

давления, от величины химического потенциала o oμ ( , )T pi в стандартном со-

стоянии, в котором зависимость от давления отсутствует, так как стандартное

значение давления всегда равно постоянной величине 1 бар. 

4.5.2. Отображение константы равновесия через концентрации 

Если реакция исследуется при постоянных значениях Т и V, то нередко в 

качестве количественной характеристики содержания реагента в смеси исполь-

зуют мольную концентрацию: 

/ /C n V p RTi i i= = . (4.38) 

В качестве единицы концентрации o( )C часто выбирают величину 

1 моль/л. Выражая pi из (4.38) и подставляя в (4.13), получаем 

o o o o o o( / ) ( / ) ( / ) ,o o
iC C RTi i iK C C C RT p K C RT pp i CC pi i i


   

 
 
 

=  =  =    (4.39) 

где  

o( / ) iK C CiC i


= . (4.40) 

Константа равновесия KC связана с константой равновесия K p соотношением 

o o( / )K K C RT ppC
−= . (4.41) 
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С учетом (4.19) и (4.41) величину KC можно выразить через функцию Гиббса: 

o o o o o oexp{ [ ( , ) ln( / )] / } exp[ ( , ) / ],r rK G T p RT C RT p RT G T C RTC = −  + = − (4.42) 

где 

o o o o o o( , ) ( , ) ln( / )r rG T C G T p RT C RT p = + . (4.43) 

Величина o oln( / )RT C RT p представляет собой изменение функции Гиббса 

в процессе изотермического изменения давления идеального газа от op до 

op C RT= . 

Величины oC и op в явном виде пишут не всегда, и в таких ситуациях 

(4.40) и (4.42) принимают вид 

iK CiC i


= , (4.44) 

o o o o( , ) ( , ) ln( )r rG T C G T p RT RT = + . (4.45) 

Выражение для химического потенциала, записанного через концентра-

ции, получим по аналогии с (4.35): 

oo o o oμ ( , ) μ ( , ) μ ( , ) ln μ ( , ) ln( / ),o o
C C RTiT С T p T p RT T C RT C Ci i i i i i iC p

 
 
 
 

= = +  = + (4.46) 

где введено обозначение 

( ).o o o o oμ ( , ) μ ( , ) ln /T C T p RT C RT pi i
 = + (4.47) 

Очевидно, что выражение (4.46) для химического потенциала компонента 

в смеси можно представить в виде зависимости от концентрации в следующей 

форме: 

.oμ ( , ) μ ( , ) lnT C T C RT Ci i i i
= + (4.48) 
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Из (4.47) следует, что стандартное изменение функции Гиббса в реакции 

o o( , )rG T C рассчитывается для веществ с концентрацией 1 моль/л: 

o o o( , ) μ ( , ).rG T C T Ci ii
  = (4.49) 

Константу равновесия KC используют при изучении реакций в условиях 

постоянной температуры и объема. Напомним, что температура и объем явля-

ются стандартными переменными для функции Гельмгольца. Поэтому в случае 

константы равновесия KC иногда говорят, что величина константы равновесия 

KC определяется стандартным изменением функции Гельмгольца в реакции: 

o oexp[ ( , ) / ]rK A T C RTC = − ,  (4.50) 

если в качестве стандартного состояния выбрано состояние с единичной кон-

центрацией. Это выражение справедливо только в том случае, если реакция 

происходит без изменения числа моль. В общем случае стандартное измене-

ние функции Гельмгольца в реакции не равно изменению функции Гиббса 

между веществами в стандартных состояниях, что видно из уравнения 

o o o o( , ) ( , )r rG T C A T C RT = + .  (4.51) 

В большинстве ситуаций, даже при изучении газофазных реакций при по-

стоянном объеме, удобно использовать константу равновесия K p , так как об-

щепринятая система стандартных состояний может быть непосредственно при-

менена для расчета значений K p . 

4.5.3. Отображение константы равновесия через число частиц 

В некоторых случаях используют константу равновесия KN , выражен-

ную через полное число частиц Ni молекул i-го вида в системе. Для вывода 
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уравнения для константы равновесия KN выразим парциальное давление через 

число частиц: 

/ ( )Ap N RT VNi i= , (4.52) 

где AN — число Авогадро. 

Подставляя (4.52) в (4.13), получим 

o[( / ( )] o oA
A A

i
RT RTi iK N RT p VN N Kp i i Np VN p VNi i i

 
     

   
   
   



= =  =    (4.53) 

где 

iK NiN i


= . (4.54) 

Константа равновесия KN связана с константой равновесия K p соотношением 

o
A

RTK K pN p VN


 
 
 
 

−

=  . (4.55) 

С учетом (4.19) и (4.55) величину KN можно выразить через функцию Гиббса: 

o o oexp{ [ ( , ) ln[ / ( )]]}r AK G T p RT RT p VNN = −  + . (4.56) 

Выражая константу равновесия K p через ,K KX C и KN , получаем 

o o o o( / ) ( / ) ( / )AK K p p K C RT p K RT p VNp X NC
    =  =  =  . (4.57) 

Видно, что если 0 = , то  

K K K Kp X NC= = = . (4.58) 

Если число частиц в реакции не меняется, то независимо от формы запи-

си константы равновесия равны. 
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4.5.4. Влияние стехиометрических коэффициентов 

на константу равновесия  

Рассмотрим вопрос о том, что произойдет с константой равновесия K p

реакции  

A 0i ii
 = ,  

если все стехиометрические коэффициенты умножить на некоторое постоянное 

число m. Химическое уравнение будет иметь вид 

A 0m i ii
 = . 

Выражение для соответствующей константы равновесия pK примет форму 

m iK pp ii


= . (4.59) 

Стандартное изменение функции Гиббса: 

.o o o oμ ( , )r rG m T p m Gi ii
 = =  (4.60) 

Таким образом, умножение стехиометрических коэффициентов реакции 

на некоторое постоянное число m сводится к возведению в m-ю степень вели-

чины константы равновесия. Поэтому можно рассматривать реакцию с любым 

возможным значением m — это не приводит к ошибкам. Обычно из соображе-

ний удобства для стехиометрических коэффициентов выбирают наименьшие 

целые значения. 

4.6. Решение задач по определению равновесного состава 

К настоящему времени разработано множество различных пакетов про-

грамм для расчета химического равновесия с помощью компьютеров. Алгорит-
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мы расчетов в этих пакетах основаны на методах прямой минимизации соот-

ветствующей фундаментальной функции всей системы, например G или А. Тем 

не менее аналитические решения, пригодные для простых ситуаций, сохраняют 

свое значение. 

Обычно встречается два основных типа задач расчета равновесного со-

става. В задачах первого типа требуется определить равновесный состав, если 

известно, что при температуре Т в объем V внесены вещества в исходных коли-

чествах 0ni . Результирующее давление в системе является внутренней пере-

менной и определяется установившимся равновесием. Для решения этой задачи 

сначала находим o
rG реакции в соответствии с (4.16) и рассчитываем вели-

чину K p в соответствии с (4.19). Так как объем постоянен, парциальное давле-

ние i-го газа пропорционально его количеству: 

/ ( ξ ) / .0p n RT V n RT Vi i ii = = + (4.61) 

Подставляя (4.61) в (4.13), получаем 

[( ξ ) / ] ( / ) [( ξ )0 0
i iK n RT V RT V np i ii ii i

  = + =  +  . (4.62) 

С помощью (4.62) рассчитывается значение величины  , а далее с помощью 

выражения  

ξ0n ni ii = + (4.63) 

равновесный состав системы. 

Рассмотрим в качестве примера задачу о расчете равновесного состава в 

реакции диссоциации этана С2Н6 = С2Н4 + Н2. 

Предположим, что в сосуд объемом V при температуре Т внесено 0n мо-

лей этана. Количества отдельных веществ после достижения состояния равно-

весия выразим через химическую переменную: 

n(C2H6) = ξ0n − ,            n(C2H4) = n(H2) =ξ . 
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Используя (4.62), получаем 

2( / ) ξ / ( ξ)0K RT V np =  − . 

Решая это уравнение, находим значение ξ.

Второй тип задач — вещества в начальных количествах 0ni внесены в со-

суд при температуре Т, а общее давление в сосуде в ходе всего процесса остает-

ся постоянным и равным 0p . При решении этой задачи поступаем аналогич-

ным образом. Сначала рассчитываем значение константы равновесия через 

o
rG . Парциальное давление компонента в данной ситуации пропорционально 

его мольной доле: 

/0p p n Ni i= . (4.64) 

Величина ni определяется (4.63), а N — суммарное число молей всех ве-

ществ в системе, равное 

( ξ ) ξ ,0 0N n n Ni iii i
 = = + = +   (4.65) 

где 

0 0N nii
= (4.66) 

— полное число молей в исходном состоянии. Подставляя (4.63) и (4.65) в (4.64), 

находим 

( ξ ) / ( ξ ).0 0 0p p n Ni ii  = + +  (4.67) 

Константа равновесия (4.13) с учетом (4.67) имеет вид  

ξ ( )0 0 ( ξ ) .0 0ξ ( ξ )0 0

in piii iK p p np i iiNi i iN

  


 

 
 
 
 

+
= = =  +  +  + 

(4.68) 
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Решая это уравнение, получаем величину ξ . 

Применим данное уравнение для рассмотрения реакции, обсуждавшейся 

выше — диссоциации этана на этилен и водород С2Н6 = С2Н4 + Н2 в условиях 

постоянного общего давления (p = 1 бар) и Т = 1000 K. По справочным табли-

цам находим 0,33K p = . Для K p получаем 

2 2 2ξ / ( ξ ) 0,33.0K p np = − =

Отсюда при исходном количестве введенного этана 10n = моль находим 

 равной 0,496. В равновесии количество этана составляет 0,504 моля, а этиле-

на и водорода по 0,496 молей. 

Эти примеры показывают, что независимо от условий проведения реак-

ции для расчета равновесного состава газофазной системы всегда можно ис-

пользовать только константу равновесия K p . Это удобно, так как только ве-

личина K p непосредственно рассчитывается с помощью обычных справочных 

термодинамических данных. 

Если в условии задачи не даны начальные количества компонентов, а 

указаны только исходные парциальные давления 0pi , то всегда можно рас-

смотреть систему, которая содержит на начальной стадии процесса 1 моль в 

сумме по всем реагентам. Это позволяет рассчитать и 0ni , так как начальные 

парциальные давления реагентов известны: 

/0 0 0n p pi i= , 

где 

0 0p pii
= . 

В задачах, связанных с изучением процессов диссоциации, нередко ис-

пользуют понятие «cтепень диссоциации». Степень диссоциации  представ-
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ляет собой отношение числа продиссоциировавших на данной стадии процесса 

молекул к исходному их числу. Величину  легко связать с ξ . Если начальное 

количество исходного i-го вещества равно 0ni , а конечное равно ξ0n ii + , то 

количество продиссоциированного исходного вещества ( 0i  ) равно ξ i− . 

Следовательно, 

/ 0ni i =− . (4.69) 

Обратная задача — расчет величины K p по известной величине ξ — 

также не представляет трудностей. Величину ξ можно определить эксперимен-

тально различными способами. Например, если известно, что в условиях посто-

янного объема начальное давление в системе было 0p , а конечное кp , то из 

уравнений 

/0 0p N RT V= , 

( ξ ) /к 0p N RT V= + 

легко найти величину ξ : 

ξ ( / 1) /к 0 0p p N = −  . 

Аналогичным образом находим, что в условиях постоянного давления 

ξ ( / 1) /к 0 0V V N = −  , 

где 0V и кV — начальный и конечный объемы системы соответственно. 

Этими формулами для расчета ξ можно пользоваться только тогда, когда 

0  . Если 0 = , то для получения информации о величине ξ необходимо 

использовать другие аналитические методы. 
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4.7. Единственность равновесного состояния в идеальной смеси 

Из рассмотрения задач на определение равновесного состава видно, что 

их решение сводится к решению алгебраических уравнений с различными сте-

пенями искомого параметра ξ . Возникает вопрос о единственности решения 

задачи по определению равновесного состояния [1, 2]. Рассмотрим сначала иде-

альную газофазную систему, в которой при постоянной температуре и постоян-

ном объеме протекает единственная химическая реакция (4.10). Будем предпо-

лагать, что изменение химической переменной возможно в интервале от 0 до 

некоторого максимального значения ξмакс и что равновесное значение равн

находится внутри интервала от 0 до ξмакс . В изучаемой системе равновесие 

определяется минимумом функции Гельмгольца. Для ответа на вопрос о един-

ственности необходимо проанализировать знак второй производной 
2

2ξ ,

A

T V

 
 
 
 




. 

Используя уравнение (3.29), находим 

.

μ 22
0

2 ξξ , ,

i iA i iRT
ni iT V T V

   
  
       




= = 


(4.70) 

Из последнего выражения следует, что величина 
ξ

A


возрастает во всем диапа-

зоне изменения химической переменной, и, следовательно, она может обра-

титься в нуль только один раз. Таким образом, единственность равновесного 

состояния для идеальной системы, находящейся при постоянном объеме и в ко-

торой протекает только одна химическая реакция, доказана. 

Рассмотрим случай, когда в системе протекает единственная химическая 

реакция при постоянном давлении. В этом случае равновесие определяется 

функцией Гиббса. Вторая производная от G имеет вид 

.
2 2( / ) ( / )

2 ξξ , ,

i iG i RT N N ni i iiT p T p

 

  
  
  
       




= = − 


(4.71) 
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Для дальнейшего изложения удобно величины N и  заменить на суммы 

n jj
 и jj

 соответственно: 

.
2 2( / ) ( / )

2 ,ξ ,

G RT N n ni j i i ji jT p
  

 
 
 
 


= −


(4.72) 

Выражение (4.72) не изменится, если в нем поменять индексы i и j местами:  

.
2 2( / ) ( / )

2 ,ξ ,

G RT N n nj i j j ij iT p
  

 
 
 
 


= −


(4.73) 

Взяв далее полусумму выражений (4.72) и (4.73), получим 

2 2 2( / 2 ) ( / / )
2 ,ξ ,

2( / 2 ) ( / / ) .
,

G RT N n n n ni j i i j j i j j ii jT p

RT N n n n ni j i j i ji j

     

 

 
 
 
 


= − + − =



= −

(4.74) 

Таким образом, во всем диапазоне изменения величины  справедливо нера-

венство 

2
0.

2ξ ,

G

T p

 
 
 
 





(4.75) 

Следовательно, с ростом переменной  величина 
ξ ,

G

T p

 
 
 




может только 

возрастать, а значит, производная может обратиться в нуль только один раз. 

Это и есть единственность равновесного состояния. 

4.8. Зависимости констант равновесия от давления и температуры 

Продифференцируем логарифм константы равновесия K p по 1/Т: 
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oln [ ( ) / ( )] or ( ) /r(1/ ) (1/ )

K G T RTp H T R
T T

  −
= = −

 
. (4.76) 

В случае константы равновесия KC аналогичным образом получаем 

ln o( ) /r(1/ )

KC U T R
T


= −


. (4.77) 

Полученные уравнения позволяют рассчитывать значения величин 

o( )rH T и o( )rU T для химической реакции путем исследования химических 

равновесий. С этой целью сначала при различных температурах эксперимен-

тально находят величины K p или KC , а затем строят график в координатах 

ln (ln ) 1/K K Tp C  . Касательная к этой зависимости имеет наклон o( )rH T

или o( )rU T соответственно. 

Зависимость констант равновесия от температуры нередко представляют 

и в виде 

oln ( )r
2

K H Tp
T RT

 
=


, (4.78) 

oln ( )r
2

K U TC
T RT

 
=


. (4.79) 

Уравнение (4.78) называют изобарой химической реакции (изобара 

Вант-Гоффа), а уравнение (4.79) — изохорой химической реакции (изохора 

Вант-Гоффа). 

Заметим, что величины o
rH или o

rU в общем случае зависят от тем-

пературы: 

o( ) or ( )r
H T

C TpT


=


, (4.80) 

o( ) or ( )r
U T

C TVT


=


. (4.81) 
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Уравнения (4.80) и (4.81) называются уравнениями Кирхгофа. Наряду с 

дифференциальной формой, уравнения Кирхгофа можно представить и в инте-

гральном виде: 

o o o o( ) ( ) ( ') 'r r ro

T
H T H T C T dTp

T
 =  +  , (4.82) 

o o o o( ) ( ) ( ') 'r r ro

T
U T U T C T dTVT

 =  +  . (4.83) 

Для системы при постоянном давлении 

o( ) or ( ) /r
S T

C T TpT


=


(4.84) 

и 

o o o o( ) ( ) ( ') / ' 'r r ro

T
S T S T C T T dTp

T
 =  +  . (4.85) 

Если o( )rH T не зависит от температуры, то, интегрируя уравнение (4.76), по-

лучаем 

o
rln const
H

K p RT


=− + . (4.86) 

Если o ( )rC Tp не зависит от температуры, то  

o o o o o o( ) ( ) ( ) ( )r r rH T H T C T T Tp = +  − (4.87) 

и 

o o o o o o( ) ( ) ( )ln( / )r r rS T S T C T T Tp = + . (4.88) 

Рассмотрим зависимость констант равновесия и равновесного состава ре-

агирующей системы от давления. В случае идеальных газов величина K p не 
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зависит от давления. Но это не означает, что с изменением общего давления от-

носительный химический состав равновесной смеси не может изменяться. Что-

бы проанализировать вопрос о влиянии давления на равновесный состав, рас-

смотрим константу равновесия KX : 

/K K ppX
= . (4.89) 

Константа равновесия KX зависит от полного давления в отличие от 

K p . Если реакция происходит с увеличением числа частиц ( 0  ), то, как 

видно из (4.89), константа равновесия KX уменьшается с ростом общего рав-

новесного давления. То есть при увеличении общего давления равновесие сме-

щается в сторону исходных реагентов. Это находится в согласии с принципом 

Ле Шателье: на увеличение общего давления система отзывается уменьшением 

числа частиц в системе. Если 0  , то увеличение общего давления смещает 

равновесие в сторону образования продуктов. 

Зависимость величины константы KX от давления легко найти из урав-

нения (4.89). Логарифмируя и дифференцируя это равенство, получаем 

ln
/ /r

KX p V RT
p

T


 
 
 
 


= − = −


, (4.90) 

где  

/ /rV V RT p RT pi i ii i
    = = =  (4.91) 

— стандартное изменение объема в реакции при давлении, равном p. 

4.9. Реакции молекул, содержащих изомеры 

Химическое равновесие в реакциях с участием изомерных молекул мож-

но описать достаточно простым образом, если изомерные молекулы находятся 
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в равновесии друг с другом. Предположим, что вещество А содержит совокуп-

ность изомеров Ai , находящихся в равновесии 

A A ... A1 2 n . (4.92) 

Изомеры A ,A ,...,A1 2 n присутствуют в количествах , ,...,1 2n n nn соответственно. 

Сумма количеств всех изомеров равна 

...1 2n n n Nn+ + + = . (4.93) 

Все изомеры группы А принимают участие в некоторых химических реакциях, 

например: 

А + В = СBA C   . (4.94) 

Молекулы В и С также состоят из нескольких изомеров. Предполагается, что 

стехиометрические коэффициенты в уравнении (4.94) одинаковы для всех изо-

меров внутри одной группы. Можно детально рассмотреть равновесие в реак-

ции (4.94) с учетом термодинамики каждого из изомеров, например 

А  + В  = СBA Ci j k   . (4.95) 

Условие равновесия выглядит в обычном виде 

μ(С ) μ(А ) μ(В ) = 0.BC A i jk  − − (4.96) 

Каждую реакцию можно охарактеризовать константой равновесия 

C[С ]oexp( / )r
A B[А ] [В ]

kK G RTijk ijk
i j



 = − = , (4.97) 

где  

o o o oμ (С ) μ (А ) μ (В ).r BC AG i jijk k   = − − (4.98) 
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Количество равновесных реакций будет равно произведению числа изоме-

ров в каждом из веществ А, В и С. Очевидно, что данный путь описания равнове-

сия громоздок и сложен.  

Покажем, что равновесие по реакции (4.94) можно рассмотреть, рассмат-

ривая только суммы концентраций изомеров для каждой группы молекул. Для 

этого сначала необходимо рассмотреть равновесие изомерных молекул внутри 

одной группы. 

4.9.1. Равновесие изомеров 

Рассмотрим изомерные молекулы группы А. Так как изомеры находятся в 

равновесии, то химические потенциалы изомеров, например, Am -го и Al -го, рав-

ны: 

o oμ (A ) ln[A ] = μ (A ) ln[A ]RT RTm m l l+ + . (4.99) 

Выразим концентрацию l-го изомера через концентрацию m-го изомера: 

o o[A ] = [A ]exp{[μ (A ) μ (A )]/ }RTm ml l− . (4.100) 

Полная концентрация изомеров A выглядит так: 

o o o[A] = [A ] [A ] exp{[ μ (A ) μ (A )]/ } [A ] exp[μ (A ) / ] (A)
1 1

n n
RT RT Fm m m ml ll l

=  − =   
= =

, (4.101) 

где  

o(A) exp[ μ (A ) / ]
1

n
F RTll

= −
=

(4.102) 

и 

o[A ] [A] exp[ μ (A ) / ]/ (A)RT Fm m=  − . (4.103) 

Найдем функцию Гиббса G(А) для всех изомеров группы А, используя выраже-

ние для [A ]m согласно (4.103): 
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o(A) μ(A ) μ(A ) (μ (A ) ln[A ]) ( ln (A) ln[A]).G n N N RT N RT F RTm m ml ll
= = = + = − + (4.104) 

Следовательно, химический потенциал совокупности изомеров группы А равен 

oμ(A) (A) / ln (A) ln[A] μ (A) ln[A],G N RT F RT RT= =− + = + (4.105) 

где  

oμ (A) ln (A).RT F=− (4.106) 

Из (4.104) следует, что для любого изомера μ(A )m в группе А выполняется ра-

венство 

μ(A ) μ(A).m = (4.107) 

Доля m-го изомера в смеси изомеров группы А составляет 

o(A ) [A ]/[A] =exp[ μ (A ) / ]/ (A).X RT Fm m m= − (4.108) 

Заметим, что 

o oμ (A ) μ (A).Xl ll


4.9.2. Химические реакции с участием изомеров 

Перейдем к изучению химических реакций на примере реакции (4.94). По-

кажем, что химическое равновесие можно записывать для сумм изомеров отдель-

ных веществ. Заменяя в (4.96) μ(A )i на μ(A) в соответствии с (4.107) и т. д., полу-

чаем уравнение для описания равновесия в реакции (4.94) с учетом изомерных 

молекул: 

μ(С) μ(А) μ(В) = 0.BC A  − − (4.109) 

Из этого уравнения следует выражение для константы равновесия реакции 

(4.94): 
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C[С]o' exp( / )r
A B[А] [В]

K G RT


 = − = . (4.110) 

Концентрации [A], [B] и [C] представляют собой суммы концентраций изо-

меров 

[A] [А ], [B]= [В ], [С] [С ]i j ki j k
= =   . (4.111) 

Величина o
rG равна 

o o o oμ (С) μ (А) μ (В)  r BC AG    = − − (4.112) 

и 

.

o o(С) ln (С) ln exp[ μ (С ) / ]

o o(A) ln (A) ln exp[ μ (A ) / ]

o o(B) ln (B) ln exp[ μ (B ) / ]

RT F RT RTkk
RT F RT RTii
RT F RT RTjj







= − = − −

= − = − −

= − = − −

(4.113) 

Основной вывод из этого рассмотрения заключается в том, что для реакций 

веществ, каждое из которых представляет собой совокупность изомеров, констан-

ту равновесия можно представить в обычном виде. Уравнения (4.109)–(4.113) 

описывают термодинамику равновесной реакции (4.94) с участием изомеров.  

В общем случае реакции многих веществ, например,  

D 0j jj
 = , (4.114) 

где D j представляет собой сумму изомеров: D Dj jkk
= , термодинамические 

параметры можно записать так: 

o oμ (D )rG j jj
 = (4.115) 

и 
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.o oμ (D ) ln (D ) ln exp[ μ (D ) / ]RT F RT RTj j jkk
= − = − − (4.116) 

Константа равновесия 'K имеет вид 

o' exp{ ln exp[ μ (D ) / ]}K RTj jkj k
= −  (4.117) 

Термодинамика реакций с участием изомеров будет использована далее при 

рассмотрении термодинамики биохимических реакций. 

4.10. Самостоятельные упражнения 

1. Исходя из уравнения 

μG ni ii
=

показать, что 

.μdG SdT Vdp dni ii
=− + +

2. Обсудить вопрос о выборе стандартного состояния в случае константы 

равновесия KN. 

3. Показать, что выход продуктов максимален, если исходная смесь имеет 

стехиометрический состав. 

4. Найти, как влияет на состав продуктов инертный газ. Исходная смесь 

имеет стехиометрический состав. 

5. Найти, как меняется равновесное значение химической переменной при 

малом изменении общего давления. С этой целью получить выражение для 

,равн
ni

p




, где ,равн

ni — равновесное содержание i-го компонента в смеси, p — 

общее давление. 

6. Найти, как меняется равновесное значение химической переменной при 

малом изменении температуры. 
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7. Найти, как меняется значение химической переменной при малом из-

менении количества i-го компонента. 

8. Предположим, что стандартными состояниями для газообразных ве-

ществ, участвующих в реакции A 0i ii
 = , выбраны состояния с различными 

давлениями ip для каждого реагента. Вывести уравнение для K p . 

9. В системе реагирующих газов равновесие устанавливается очень быст-

ро. Найти Cp для такой равновесной смеси. 

10. Вещество АВ способно диссоциировать в газовой фазе по уравнению 

АВ = А + В. Вещество АВ в количестве 0n молей при температуре Т помещено 

в объем 0V . Равновесие устанавливается быстро. Какую работу следует затра-

тить, чтобы изотермически сжать систему с установившимся равновесием от 

объема 0V до объема V? 
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Глава 5 

РАВНОВЕСИЕ В ИДЕАЛЬНЫХ МНОГОКОМПОНЕНТНЫХ 

СИСТЕМАХ СО МНОГИМИ РЕАКЦИЯМИ 

5.1. Линейно независимые реакции 

Предположим, что система содержит K веществ, которые находятся в хи-

мическом равновесии. Возникает вопрос о минимальном числе химических ре-

акций, с помощью которых можно описать химические превращения в системе. 

Ясно, что эти химические реакции должны быть линейно независимыми. Сово-

купность минимально возможного числа химических реакций, линейная ком-

бинация которых позволяет записать любую химическую реакцию в системе, 

будем называть линейно независимым набором. 

Уравнения химических реакций, протекающих в системах со многими 

веществами, в общем случае можно записать так:  

A 0ij ii
 = ,  

где индекс i нумерует вещества в системе, индекс j — линейно независимые ре-

акции: i = 1, 2, 3, ..., K;  j = 1, 2, 3, ..., R. Понятно, что задача о числе линейно не-

зависимых реакций эквивалентна задаче о числе линейно независимых наборов 

коэффициентов i : число линейно независимых наборов равно числу R линейно 

независимых реакций. Эти наборы можно найти из принципа сохранения коли-

честв (баланса) каждого химического элемента. В общем случае каждое из ве-

ществ системы может содержать N атомов химических элементов в различных 

количествах. Поэтому химическую брутто-формулу каждого соединения пред-

ставим в виде 

 А  , ,.., ,...,1 2n n n ni i i iNik= ,  



110 

где nik
— число атомов k-го элемента в формуле i-го вещества. Например, H2SO4 

в такой записи будет выглядеть как {2, 1, 4}, где первая цифра говорит о числе 

атомов водорода, вторая — серы, третья — кислорода. Таким образом, любое ве-

щество можно представить в виде матричного произведения. Например: 

H
H SO 21 4 S2 4

O
=  . 

Если в системе присутствует несколько веществ А ,А , ... ,  А1 2 K , то их также 

можно формально описать с помощью матричного уравнения: 

A E1 1
EA 22
.........
EA

nim

NK

=  , 

где nim — атомная матрица системы, E ,E , ... ,  E1 2 N — химические элемен-

ты, при этом 1,..., ; 1,...,i K m N= = . 

Так как количество атомов любого элемента в химической реакции со-

храняется, то можно написать N уравнений сохранения (баланса) для любой j-й 

реакции из независимого набора:  

0,        1,  2,  ...,
1

K
n m Nij imi

 = =
=

,  (5.1) 

где определению подлежат стехиометрические коэффициенты ij . Таким обра-

зом, задача свелась к стандартной задаче линейной алгебры — отысканию ре-

шений линейной системы уравнений. Для этого прежде всего необходимо про-

анализировать матрицу атомных коэффициентов nim . Если ее ранг равен r, то 

число линейно независимых решений и, следовательно, число линейно незави-

симых химических уравнений равно 
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R K r= − (5.2) 

(напомним, что под рангом матрицы понимается размерность максимального 

детерминанта, построенного из строк и столбцов матрицы). 

Рассмотрим, например, систему, содержащую С6H6, C2H6, C2H4, C2H2 и H2. 

В этом случае 5K = и 2N = . Матричное представление веществ, участвующих в 

реакции, матрица атомных коэффициентов и матричное уравнение имеют вид  

C H 6 66 6
C H 2 62 6 C
C H 2 42 4 H

2 2C H2 2
0 2H2

=  . 

Видно, что ранг матрицы равен 2. Следовательно, число линейно независимых 

уравнений равно 3. Химическое уравнение для j-й линейно независимой реак-

ции записывается следующим образом:  

1 j С6H6 + 2 j C2H6 + 3 j C2H4 + 4 j C2H2 + 5 j H2 = 0. 

Коэффициенты ij находим из матричного равенства 

6 6

2 6
( ) 2 4 051 2 3 4

2 2
0 2

jj j j j      =

или 

6 2 2 2 01 2 3 4j j j j   + + + = , 

6 6 4 2 2 051 2 3 4 jj j j j    + + + + = . 

Решая эту систему уравнений и выбирая наименьшие целочисленные значения 

коэффициентов ij , получаем 
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1 1 0 0
0 1 02
0 , 0 , 13
3 1 1

4 0 2 1
5











=

− − −

− −

. 

Соответствующие химические уравнения выглядят так:  

С6H6 = 3C2H2,  C2H6 = C2H2 + 2H2,  C2H4 = C2H2 + H2. 

Нами были выбраны наименьшие целочисленные значения для коэффициентов 

ij , так как в этом случае они наиболее удобны в использовании. Но, в принци-

пе, можно было написать любые по величине целочисленные или дробные зна-

чения, удовлетворяющие алгебраическим уравнениям. 

Если к этим трем уравнениям дописать любую другую реакцию, которая 

может протекать в этой системе, то она уже будет линейно зависимой.  

В рассмотренном примере число линейно независимых реакций оказалось 

равным разности числа веществ и химических элементов. Справедливость это-

го правила довольно ограничена: если группа атомов, включающая в себя не-

сколько атомов различных элементов, ведет себя в химической реакции как 

единое целое, то указанное правило может привести к неверному результату. 

Например, рассмотрим систему, состоящую из радикала НСО и глиоксаля 

Н2С2О2. В этом случае 2, 3K N= = , и если формально рассчитать величину 

K N− , то получится абсурдный результат относительно числа линейно незави-

симых уравнений. Применение же атомной матрицы дает правильный резуль-

тат. Действительно, уравнение в матричной форме выглядит так:  

HHCO 111
CH C O 2222 2 2 O

=  . 

Ранг этой матрицы равен 1. Для числа линейно независимых уравнений полу-

чаем очевидный результат:  

2 1 1R K r= − = − = . 
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Соответствующее химическое уравнение имеет вид 

2НСО = Н2С2О2.  

Если в последнем примере группу HCO рассматривать как некий химиче-

ский «элемент», который присутствует в соединениях не изменяясь, то опять 

можно воспользоваться простым правилом для нахождения числа линейно не-

зависимых уравнений: R K N= − . Так можно поступать и в других случаях.

Необходимо отметить, что если в системе присутствует несколько изоме-

ров, то в атомной матрице появляется соответствующее число одинаковых 

строчек. Процедура нахождения линейно независимых реакций сохраняется 

неизменной. 

5.2. Химическое равновесие в системе со многими реакциями 

Рассмотрим систему, в которой протекает R линейно независимых реак-

ций:  

A 0ij ii
 = ,         i = 1, 2, ..., K,         j = 1, 2, ..., R, 

где i — номер вещества, j — номер реакции. Глубину протекания каждой реак-

ции будем характеризовать своей величиной химической переменной .ξ j Для 

термодинамического описания обратимся к функции Гиббса для всей системы, 

которая не обязательно находится в равновесии. Тогда для dG можно записать 

.ξ
ξ1 ,

R GdG SdT Vdp d jj j T p

 
 
 
 


= − + + 

=
(5.3) 

В то же время в рассматриваемой многокомпонентной системе с переменным 

числом частиц изменение функции Гиббса можно записать в виде 

.μdG SdT Vdp dni ii
=− + + (5.4) 
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Используя (2.9),  

,ξdn di ij jj
= (5.5) 

находим 

.μ ξdG SdT Vdp dij i jj i
= − + + (5.6) 

Сравнивая (5.6) и (5.3) и учитывая независимость химических переменных, по-

лучаем 

.μ
ξ

G
ij iij




= 


(5.7) 

Допустим далее, что реакция достигает равновесного состояния при постоян-

ных значениях параметров Т и p. В равновесии величина функции Гиббса до-

стигает минимального значения, а производные от функции Гиббса по химиче-

ским переменным обращаются в нуль: 

0,
ξ

G

j


=


    j = 1, 2, ..., R. (5.8) 

Сопоставляя уравнения (5.7) и (5.8), получаем условия, описывающие химиче-

ское равновесие в сложной многокомпонентной системе с несколькими линей-

но независимыми реакциями: 

,μ 0ij ii
 =        j = 1, 2, ..., R. (5.9) 

Равенства (5.9) можно интерпретировать так: в равновесной системе каждая 

из линейно независимых химических реакций находится в равновесии. Это 

является проявлением принципа детального равновесия. Принцип детального 

равновесия гласит, что в равновесной системе все возможные процессы 

находятся в равновесии.  
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Следует отметить, что в равновесной системе в силу соотношений (5.9) не 

все компоненты системы являются независимыми. Под независимыми компо-

нентами понимают совокупность наименьшего числа веществ, присутствия 

которых необходимо и достаточно для образования всех возможных веществ 

и фаз. В отсутствие в системе химических реакций каждое вещество является не-

зависимым. Условия (5.9) накладывают R связей на систему, и поэтому число не-

зависимых веществ ( незK ) меньше полного числа компонентов на величину R: 

незK K R= − . (5.10) 

Учитывая соотношение (5.2), находим, что число независимых веществ равно 

рангу атомной матрицы: 

незK r= . (5.11) 

Выбор независимых веществ не является строго однозначным, но и не является 

полностью произвольным: атомная матрица независимых веществ должна 

иметь квадратную форму с размерностью r r , и ее детерминант должен быть 

отличен от нуля.  

В рассмотренном выше примере системы, состоящей из С6H6, C2H6, C2H4, 

C2H2 и H2, в качестве независимых веществ можно выбрать любой набор из 

двух веществ, атомная матрица которых будет иметь детерминант, отличный от 

нуля. Например, С6H6 и C2H6. Единственный набор, не отвечающий условию о 

независимости, состоит из С6H6 и C2H2. 

5.3. Система уравнений, описывающих равновесие в системе 

с несколькими линейно независимыми реакциями 

Рассмотрим систему с R линейно независимыми реакциями. Для каждой 

из химических реакций можно найти величину стандартного изменения функ-

ции Гиббса в реакции o
rG j и соответствующее значение K pj .  



116 

Проанализируем сначала ситуацию при постоянном объеме. Парциальное 

давление каждого из веществ 

,( / ) ( / ) ξ0p RT V n RT V ni i ij ji j


 
 
 
 

= = + (5.12) 

где ξ j — глубина протекания j-й реакции. Для расчета величин ξ j получаем 

систему из R нелинейных уравнений:  

,( / ) ( ξ )0
ij j ijK p RT V npj i ij ji ji i

  



= = +  (5.13) 

где j — сумма стехиометрических коэффициентов в j-й реакции:  

j iji
  = . (5.14) 

Если реакция проводится при постоянном давлении p, то  

ξ ξ0 0
/

( ξ ) ξ0 0

n nij j ij ji ij jp pn N p pi i n Nij j j jii j j

 

 

+ + 

= = =
+ +   

(5.15) 

и  

,

ξ0
ξ0ξ0 ( ξ )0

ijn jij j iji j pijK p p np i ij jiNj ji i ijj j Nj j jj


 






 
  
    

   
 

+

= = = +  + 
+ 

(5.16) 

где  

0 0N nii
= . (5.17) 

Эту систему уравнений можно использовать для расчета величин .ξ j
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Рассмотрим пример сложной системы, реагирующей при постоянном 

объеме. В таблице приведена информация о химических реакциях в многоком-

понентной системе, содержащей С6H6, C2H6, C2H4, C2H2 и H2. 

N Реакция K pj ξ j j

1 C2H6 = C2H4 + H2 1K p ξ1 1 

2 C2H6 = C2H2 + 2H2 2K p ξ2 2 

3 С6H6 = 3C2H2 3K p ξ3 2 

Пусть начальные количества реагентов равны: 0n (C2H6) = 0n , 

0n (C6H6) = 0m , 0n (C2H2) = 0n (C2H4) = 0n (H2) = 0. Система уравнений, описы-

вающих равновесие, имеет вид 

,
ξ (ξ 2ξ )1 1 2( / )1 ξ ξ0 1 2

K RT Vp n

+
=

− −

,

2(ξ 3ξ )(ξ 2ξ )2 2 3 1 2( / )2 ξ ξ0 1 2
K RT Vp n

+ +
=

− −

.

3(ξ 3ξ )2 2 3( / )3 ξ0 3
K RT Vp m

+
=

−

Решая численно эту систему нелинейных алгебраических уравнений, можно 

найти значения равновесных параметров ξ j . 

Равновесный состав системы можно находить численным методом и ми-

нимизируя функцию Гиббса (или Гельмгольца) всей системы. Нередко проце-

дура минимизации является предпочтительной по сравнению с решением 

сложных систем алгебраических уравнений, и поэтому именно эта процедура 

лежит в основе большинства численных алгоритмов расчета термодинамиче-

ских равновесий. 
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5.4. О единственности равновесного состояния в идеальной газофазной  

системе со многими реакциями 

Рассмотрим систему с постоянным объемом. В равновесном состоянии 

функция Гельмгольца достигает минимума. Для определения равновесного со-

стояния найдем производные 
ξ

,

A

j T V

 
 
 
 




по аналогии с разделом (4.7). 

,oμ μ ln ln
ξ

,

A RTRT n RTij i ij i ij i j Vi i ij T V

   
 

  
    

 


= = + +  


j = 1,2,…,R. (5.18) 

Приравнивая последние выражения к нулю, получаем R уравнений, которые 

позволяют рассчитать значения координат ξ ,ξ ,...,ξ1 2 R в положении равнове-

сия. Для решения вопроса о единственности равновесного состояния, рассмот-

рим вторые производные от 
ξ

A

j




по некоторой химической переменной ξl

: 

.
2

ξ ξ
,

A ij ilRT
nij il T V

  
 
 
 


= 

 
(5.19) 

При любом наборе значений координат ( , )z z jl переменных (ξ ,ξ )jl квадратич-

ная форма 

2 1 ( ) ( )
ξ ξ

,
1 2( ) 0

A ijilz z RT z z RT z zj j ij jl l il ln nj i j i jl l lj i il T V

RT zij jni ji

 
 



 
 
 
 


= =      

 

=  

(5.20)  

является положительно определенной. Таким образом, в системе реагирующих 

идеальных газов в условиях постоянного объема равновесное состояние един-

ственно. 
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Теперь перейдем к рассмотрению реакционной системы, давление в кото-

рой постоянно и равно p. Сначала находим первую производную функции Гиб-

бса системы по химической переменной j-й реакции с учетом (5.15): 

.oμ μ ln ln ln
ξ ,

G RT n RT p RT Nij i ij ij i j jij i i iT p
    

 
 
 
 
 

 = = + + −  
(5.21) 

Найдем далее вторые производные: 

.
2 μ

ξ ξ ξ
,

ij klG ij il ii kRTij n ni ij il l kT p k

  


  
  
 

 
    

 
= = − 

   
(5.22) 

Проводя с (5.22) операции, аналогичные тем, которые были выполнены при 

анализе системы с одной реакцией, получаем 

.

2
2

ξ ξ 2, , , ,,

nn n iG RT ij RT ij kj klil k il k
ij klN n N n ni k i k i k i kj i il kT p

    
 

    
    
          


= − = −   

 
(5.23) 

Отсюда следует, что квадратичная форма 
2

ξ ξ, ,

G z z jll j jl T p

 
 
 
 




 
при различных 

значениях ( , )z z jl переменных ( , )jl  будет положительно определенной. 

Следовательно, равновесное состояние единственно. 

5.5. Самостоятельные упражнения 

1. Для газофазной системы, состоящей из C2H6, O2, H2O, CO2, C2H5OH, 

записать уравнения, определяющие равновесное состояние. 

2. Чему равна полезная работа обратимого процесса в системе, в которой 

протекает несколько химических реакций одновременно?  

3. Для системы, параметры которой приведены в таблице, указать три 

возможных набора независимых веществ. 
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4. В газовой фазе в равновесии находятся реакции 

A + B = C1, 

C1 = C2, 

C2 = C3, 

C3 = C4. 

Указать независимые вещества. Можно ли взять в качестве независимых 

веществ С1 и С4? 

5. Для системы, состоящей из K веществ, найти максимальное и мини-

мальное возможное число независимых реакций. 
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Глава 6 

ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ В СИСТЕМАХ 

С НЕИДЕАЛЬНЫМИ ГАЗАМИ 

Идеальные газы состоят из атомов или молекул, которые, по определе-

нию, не взаимодействуют между собой и способны обмениваться энергией и 

импульсом только при соударениях друг с другом. В отличие от идеальных га-

зов, молекулы реальных газов способны взаимодействовать между собой, 

вследствие чего реальные газы всегда неидеальны. На достаточно больших рас-

стояниях, по сравнению с молекулярными размерами между молекулами не-

идеальных газов, действуют силы притяжения, а на малых — силы отталкива-

ния. Эти межмолекулярные взаимодействия называются взаимодействиями

Ван-дер-Ваальса. Благодаря им неидеальные газы могут изменять свое фазовое 

состояние, например сжижаться или переходить в твердое состояние при пони-

жении температуры. Межмолекулярные взаимодействия оказывают влияние на 

химический процесс и на равновесные состояния. Точный учет межмолекуляр-

ных взаимодействий очень труден. Поэтому в химической термодинамике раз-

работан формализованный подход к описанию химических процессов с реаль-

ными газами, который может быть применен к любым газам с любым характе-

ром взаимодействий. Описание этого подхода дается в следующих разделах 

этой главы. 

6.1. Уравнения состояния реальных газов 

Знание уравнения состояния реального газа и уравнения состояния газо-

вой смеси позволяет получить очень важную информацию о термодинамиче-

ских параметрах системы. Свойства большинства реальных газов достаточно 

хорошо описываются уравнением состояния идеального газа только при низких 

давлениях: 
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pV nRT= . (6.1) 

При высоких давлениях это уравнение непригодно. Уравнения, которые описы-

вали бы состояние реальных газов во всем диапазоне изменения параметров, в 

общем случае не известны. Тем не менее существует ряд аналитических выра-

жений, которые можно применять к неидеальным газам и которые вполне при-

менимы для практического использования [1]. Рассмотрим некоторые из них.  

Уравнение Ван-дер-Ваальса (для одного моля газа) 

2( / )( )p a V V b RT+ − = (6.2) 

довольно часто применяют для описания состояния газа и жидкости. Значения 

параметров a и b для некоторых газов приведены в таблице 6.1. 

Таблица 6.1. Значения параметров уравнения Ван-дер-Ваальса 

Гораздо лучше свойства реальных газов в широком диапазоне параметров 

описывает уравнение Битти — Бриджмена. Для одного моля газа оно записы-

вается выражением 

2 3[ (1 / )][1 / ( )] (1 / )0 0pV RT V B b V C VT A a V= + − − − − . (6.3) 

Значения параметров для ряда газов приведены в таблице 6.2.  

Таблица 6.2. Значения параметров уравнения Битти — Бриджмена 

№ Вещество a, л2∙бар/моль2 b, л/бар № Вещество a, л2∙бар/моль2 b, л/бар 

1 

2 

3 

Аргон

Бензол 

Вода 

1,345 

18 

5,464 

0,03219 

0,1154 

0,03049 

4 

5 

Метан

Диоксид 

углерода 

2,253 

3,92 

0,04278 

0,04267 

№ Вещество А0, л a∙103,1/л В0∙103, л b∙103, 1/л С∙10–4, 1/(л∙К3) 

1 

2 

3 

4 

Аргон

Азот

Кислород 

Метан 

1,2907 

1,3445 

1,4911 

2,2769 

23,28 

26,17 

25,62 

18,55 

39,31 

50,46 

46,24 

55,87 

0,0 

–6,91 

4,208 

–15,87 

5,99 

4,20 

4,80 

12,83 
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Очень простым, хотя и не очень точным при высоких давлениях, является 

уравнение Бертло: 

9 кр 2 21 (1 6 / )кр128 кр

pT
pV RT T T

p T

 
 
 
 

= + − , (6.4) 

где крp и крT — критические параметры газа (см. раздел 11.8). Значения кри-

тических параметров для ряда веществ приведены в таблице 6.3. 

Таблица 6.3. Значения критических параметров для некоторых веществ 

В настоящее время часто предпочитают описывать свойства реальных га-

зов с помощью вириальных коэффициентов В, С,... в виде  

2 3(1 / / / ...)pV RT B V C V D V= + + + + . 

Коэффициенты В, С,... зависят от температуры. Например, полагают, что 

2 3 4( ) / / / /51 2 3 4B T b b T b T b T b T= + + + + . 

Величина коэффициента В(T) отрицательна при низких температурах и поло-

жительна при высоких. Температуру, при которой  

В(T) = 0, 

называют температурой Бойля. 

Вещество крT , K крp , бар крV ∙106, м3/моль 

Гелий

Водород

Кислород 

Метан

Диоксид углерода

Этан

Аммиак 

Вода 

5,19

32,97 

154,59

190,56

304,13

305,32 

405,5 

647,30 

2,27

12,93 

50,43

45,99

74,75

48,72

113,5 

224,13 

57

65 

73

98,6

94

145,5 

72 

8 
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Экспериментальные данные нередко изображают, пользуясь методом соот-

ветственных состояний. В этом методе давление, объем и температуру выражают 

в относительных единицах значений, характерных для критической точки.  

Необходимо отметить, что в этих координатах уравнение состояния газа 

Ван-дер-Ваальса имеет форму, не зависящую от конкретных значений парамет-

ров a и b. Действительно, в критической точке выполняются следующие соот-

ношения:  

кр
кр 2кр кр

RT ap
V b V

= −
−

, 

кр 2 0
2 3кр ( )кр кр

RTp a
V V b V

 
 
 


= − + =

 −
,  

2 кр 62 0
2 3 4( )кр кркр

RTp a

V V b V

 
 
 
 


= − =

 −
. 

Отсюда 

23 , / 27 , 8 / 27кр кр крV b p a b T a Rb= = = (6.5) 

и  

2/ 3, (9 /8) 3кр кр кр кр кр
b V a RT V p V= = = . (6.6) 

Подставляя соотношения (6.6) в уравнение Ван-дер-Ваальса и переходя к но-

вым переменным 

π / , τ / , δ / ,кр кр крp p T T V V= = = (6.7) 

получаем 

.
кр кр τ 9 2π / δ

δ 1/ 3 8кр

p V

RT
= −

−
(6.8) 
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Переменные ,  и  называют соответственными, или приведенными. В кри-

тической точке значения всех этих переменных равны единице. Поэтому оче-

видно, что  

/ 3/8кр кр крp V RT = . (6.9) 

Следовательно, уравнение (6.8) с учетом (6.9) будет иметь вид  

,
8 2π 3/ δ
3 δ 1/ 3


= −

−
(6.10) 

в котором конкретные параметры a и b не содержатся. Поэтому все газы долж-

ны описываться в соответственных координатах одним и тем же уравнением.  

Эксперимент не подтверждает справедливость уравнения (6.10) в широ-

ком интервале соответственных параметров. Тем не менее большинство газов в 

соответственных координатах демонстрируют почти одинаковые зависимости. 

Некоторые отличия существуют для водорода, гелия и неона, для которых вме-

сто истинных значений  и  в уравнении (6.10) необходимо использовать эф-

фективные, равные 

* *π / ( 8), τ / ( 8),кр крp p T T= + = +

где давление выражено в барах, температура — в градусах Кельвина.  

Для описания свойств реального газа иногда применяют численное пред-

ставление. Для этого используют такие величины:  

а) изобарный коэффициент сжатия:  

,
1

α
V

V T p

 
 
 


=



б) изотермический коэффициент сжатия:  

,
1

β
V

V p T

 
 
 


= −


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в) изохорический коэффициент давления: 

.
1

γ
p

p T V

 
 
 


=



Довольно часто экспериментальные данные анализируют путем исследования 

зависимости сжимаемости 

/Z pV RT=

от величины p при различных значениях параметра τ:

(π,τ).Z Z=

Различные уравнения состояния реальных газов можно найти в [1–4]. 

6.2. Летучесть 

Рассмотрим химические равновесия в системе, состоящей из неидеальных 

газов. Рассмотрим сначала систему с одним неидеальным газом. При изотерми-

ческом процессе изменение величины G в зависимости от давления неидеаль-

ного газа описывается уравнением 

2

1

p
G Vdp

p
 =  . (6.11) 

Здесь и далее черта над символом означает, что рассматриваемая величина от-

носится к одному молю. 

Если газ неидеален, то результат интегрирования будет отличаться от ве-

личины ln( / )2 1RT p p для идеального газа (см. (4.6)). Для вычисления интегра-

ла в уравнении (6.11) следует знать зависимость V от давления. Эту зависи-

мость удобно аппроксимировать какой-либо функцией, достаточно точно опи-

сывающей поведение газа в интервале давлений от 1p до 2p . Однако для раз-

ных газов эти функции могут довольно сильно отличаться, и поэтому результат 
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интегрирования также будет принимать самый разнообразный вид. Следова-

тельно, единую для всех газов математическую форму представления функции 

Гиббса найти не удастся.  

Во избежание этого разнообразия было предложено считать, что резуль-

тат вычисления интеграла в (6.11) для неидеального газа имеет такую же мате-

матическую форму, как и в случае идеального газа, но только вместо давления 

следует употреблять параметр состояния летучесть, или фугитивность (f): 

2
ln( / )2 1

1

p
Vdp RT f f

p
= . (6.12) 

Размерность летучести совпадает с размерностью давления. Каждому значению 

давления газа можно сопоставить значение летучести: 

γ ,f p= (6.13) 

где γ — коэффициент летучести. Коэффициент летучести является функцией 

от Т и p. При высоких давлениях или низких температурах значения летучести 

и давления могут значительно отличаться (табл. 6.4). Видно, что в зависимости 

от условий летучесть может быть больше и меньше реального давления. 

Таблица 6.4. Зависимости летучестей углекислого газа (60°С) и водорода 

(−75°С) от давления  

Для расчета f воспользуемся следующим соображением: при уменьшении 

давления реального газа его свойства все более приближаются к свойствам иде-

ального газа. Поэтому можно считать, что 

0f pp →→ , 

p, бар 25 50 100 200 300 

f(CO2), бар 23,2 42,8 70,4 91 112 

f(Н2), бар 25,4  107,3 232,5 380 
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и поэтому при некотором очень малом давлении p* можно принять  

* *f f p= = .  

Рассмотрим изотермический переход газа из идеального состояния (оно изоб-

ражено точкой 1 на рис. 6.1) в реальное состояние (точка 3) при одном и том же 

давлении p.  

Рис. 6.1. Переход от состояния идеального газа — точка 1,  

к состоянию реального газа — точка 3 

Сущность такого перехода заключается в равновесном включении внут-

римолекулярных взаимодействий. Для его проведения сначала расширим иде-

альный газ до давления p* по изотерме идеального газа (путь 1 → 2, рис. 6.1), а 

затем сожмем до давления p, но по изотерме реального газа (путь 2 → 3, рис. 

6.1). Изменение G в этом процессе запишем так:  

(ид р) идG G G → = − .  (6.14) 

Для вычисления G и идG — функций Гиббса реального и идеального газов в 

качестве точки отсчета можно воспользоваться состоянием, обозначенным на ри-

сунке 6.1 точкой 2, в котором *f p= и свойства реального и идеального газов 

тождественны. Функцию Гиббса этого состояния примем за нуль отсчета. Тогда 

*

p
G Vdp

p
=  ,      идид

*

p
G V dp

p
=  , (6.15) 
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где V и идV — молярные объемы реального и идеального газов соответствен-

но. Отсюда для G(ид → р) получаем 

(ид р) ( ) [( / ) ]ид
* *

p p
G V V dp RT p V dp

p p
 → = − =− −  , (6.16) 

где произведена замена идV на RT/p.  

В то же время, используя определение (6.12) для f, легко вычислить инте-

грал в (6.16):  

(ид р) ln( / *) ln( / *)G RT f f RT p p → = − . (6.17) 

Учитывая, что * *f p= , получаем  

(ид р) ln( / ) lnγ.идG G G RT f p RT → = − = = (6.18) 

Выражение (6.18) позволяет уяснить смысл коэффициента летучести: его вели-

чина прямо связана с величиной изменения G в обратимом процессе перехода 

системы из идеального состояния в реальное при постоянных значениях Т и p. 

Величина RT ln численно равна величине полезной работы, которую мож-

но было бы получить в этих условиях в результате перехода газа из реаль-

ного состояния в идеальное при T и p = const.  

Сравнивая выражения (6.18) и (6.16) и полагая значение *p равным ну-

лю, находим  

,ln( / ) ln γ α
0

p
RT f p RT dp= = −  (6.19) 

где через  обозначена величина 

.α /RT p V= − (6.20) 

Таким образом, 

.ln ln α
0

p
RT f RT p dp= −  (6.21) 
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Заметим, что, используя (6.18), можно легко рассчитать изменение разно-

образных термодинамических параметров в процессе перехода от гипотетиче-

ского идеального газа к реальному газу при условии постоянства температур и 

давления (состояния 1 и 3 на рис. 6.1). Учитывая, что G — характеристическая 

функция, получаем  

lnγ,идG G RT− =

,
ln γln γидS S R T
T p

  
  
   


− = − +



,
ln γ

ид ln γA A RT p
P T

  
  

  


− = −



,
ln γ2

идH H RT
T p

 
 
 


− = −



(6.22) 

,
ln γ ln γ

идU U RT p T
p T pT

    
    
    

 
− = − +

 

,
ln γ

идV V RT
P T

 
 
 


− =



.
2ln γ ln γ2,ид 2

C C RT Tp p T p T p

             

 
− = − +

 

Величину f нетрудно рассчитать, если известно уравнение состояния ре-

ального газа. Дифференцируя выражение (6.21) по p при постоянной темпера-

туре, находим  

ln fRT V
p T

 
 
 


=


. (6.23) 

Следовательно, если уравнение состояния реального газа позволяет явно выра-

зить V как функцию p, то задача вычисления f сводится к интегрированию 

уравнения (6.23). Если этого сделать нельзя, то можно использовать другое вы-

ражение, учитывая, что 
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ln lnf f V
p V pTT T

    
    

    

  
=

  
. (6.24) 

Отсюда получаем второе уравнение для вычисления величины f:  

ln ( / )f pV RT
V V TT

   
   

  

 
=

 
. (6.25) 

Рассмотрим два примера вычисления величины летучести из уравнений 

состояния реальных газов.  

Пример 1. Газ подчиняется уравнению Бертло (6.4). 

Уравнение Бертло позволяет в явной форме выразить V как функцию от Т и p: 

9 кр 2 2/ (1 6 / )кр128 кр

RT
V RT p T T

p
= + − . 

Подставляя последнее выражение в формулу (6.23) и интегрируя его, получаем 

9 кр 2 2ln ln (1 6 / ) ( )кр128 кр

pT
f p T T T

p T
= + − + , 

где (T) — некоторая функция температуры. Учитывая при этом, что f → p при 

p → 0, находим, что (T) = 0. Следовательно, в случае газа, подчиняющегося 

уравнению Бертло,  

9 кр 2 2ln ln (1 6 / )кр128 кр

pT
f p T T

p T
= + − .  

Отсюда находим 

9 кр 2 2ln γ (1 6 / ).кр128 кр

pT
T T

p T
= −

Уравнение Бертло не является достаточно точным для описания поведе-

ния реальных газов, но ввиду простоты его можно использовать для полуколи-

чественных и качественных рассуждений и оценок. В таблице 6.5 приведены 

значения γ и G(ид → р) = RTln для Н2 и NH3 при различных температурах и 

давлениях, рассчитанных с использованием уравнения Бертло.  
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Таблица 6.5. Значения коэффициента летучести  и изменения функции 

Гиббса при переходе от гипотетического идеального состояния 

к реальному G(ид→p) для H2 и NH3  

(Значения рассчитаны в предположении применимости уравнения Бертло.) 

Как видно, при малых давлениях отклонения параметров реальных газов 

от идеальных невелики. Заметим, что для большинства газов поправки невели-

ки и при стандартных условиях. Это очень важное обстоятельство позволяет в 

большинстве случаев пренебречь отличием реальных газов от идеальных при 

стандартных условиях. При высоких давлениях эти отклонения увеличиваются, 

но с повышением температуры они уменьшаются.  

Ниже приведен явный вид выражений (6.22) для газа, подчиняющегося 

уравнению Бертло:  

9 2 2(1 6 / )ид кр кр128 кр

pG G RT T T
p

− = − , 

3
кр27

ид 332 кр

T pS S R
pT

− =− , 

0идA A− = , 

9 2 2(1 6 / )ид кр кр128 кр

pH H RT T T
p

− = − , (6.26) 

T, K p, бар 

Н2 NH3 

 
G(и→р) 

Дж/моль,  
 

G(и→р) 

Дж/моль,  

298,15 1 1,00056 1,38 0,992 –21,09 

1000 1 1,00018 1,49 1,00 0,028 

298,15 100 1,057 138 0,427 –2109 

1000 100 1,018 149 1,00 2,80 
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3
кр27

ид 232 кр

T pU U R
pT

− =− , 

9 1 2 2(1 6 / )ид кр кр128 кр
V V RT T T

p
− = − , 

3
кр81

,ид 232 кр

T pC C Rp p pT
− = . 

Приведенные формулы нередко используют при составлении термодинамиче-

ских таблиц.  

Пример 2. Реальный газ подчиняется уравнению 

[1 ( ) ]pV RT B T V= + .  

В этом случае для вычисления летучести воспользуемся уравнением (6.25).  

Тогда 

ln 2[1/ 2 ( ) / ]f V B T V
V T

 
 
 


= − +


.  

Интегрируя это уравнение, получаем 

ln ln 2 ( ) / φ( ).f V B T V T= − + +

При расширении газа до бесконечности (при V →  и p → 0) f → p и, следова-

тельно, ln( ) φ( ).pV T→ Поскольку при p → 0 газ становится идеальным, то, 

воспользовавшись уравнением идеального газа, получаем 

φ( ) ln( ).T RT=

Таким образом, 

ln ln( / ) 2 ( ) / .f RT V B T V= +



134 

6.3. Химический потенциал реального газа 

Применение понятия летучести не ограничивается его использованием 

для вычисления интеграла 
2

1

p
Vdp

p
 реального газа. Это понятие оказывается 

чрезвычайно важным для определения величины химического потенциала ре-

ального газа. По аналогии с идеальным газом химический потенциал реального 

газа обычно определяют следующим образом:  

o o oμ μ ( ) ln( / ) μ ( ) ln ,T RT f f T RT f= + = + (6.27) 

где в качестве стандартного состояния взято состояние идеального газа с лету-

честью  

o 1f = бар.  

Принято считать, что стандартным состоянием для реального газа при 

любой температуре Т является состояние гипотетического идеального газа 

при o o 1f p= = бар, в которое система может попасть в результате гипоте-

тического равновесного процесса исключения межмолекулярных взаимо-

действий.  

При температуре oT стандартным будет состояние, обозначенное на ри-

сунке 6.2 цифрой 1, а при температуре Т оно обозначено цифрой 2. Переход от 

стандартного состояния (точка 2) в реальное (точка 5) осуществляется описан-

ным выше способом: сначала газ расширяют по изотерме идеального газа до 

давления p* (путь 2 → 6), а затем сжимают по изотерме реального газа до дав-

ления p (путь 6 → 5). Итак, функция Гиббса реального газа при температуре Т и 

давлении p отличается от функции Гиббса в стандартном состоянии на величи-

ну G процесса 

.(ид р) (2 5) ln( / ) ln5 52G G RT f f RT f → = → = = (6.28) 
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Поскольку значение функции Гиббса образования газа при стандартных 

условиях (точка 1) равно o o( )f G T , а изменение G на этапе перехода газа из 

состояния 1 в состояние 2 равно o o( )G T T → , для величины химического по-

тенциала газа в состоянии, изображаемом точкой 5, получим 

o o o oμ ( ) ( ) ln .f G T G T T RT f=  + → + (6.29) 

Так как первые два слагаемых от давления не зависят, то последнее уравнение 

переходит в уравнение (6.27), если через oμ ( )T обозначить величину 

o o o o o( ) ( ) ( )fT G T G T T = + → . (6.30) 

Рис. 6.2. Переход из состояния при стандартных условиях (точка 1) в реальное 

(точка 5) при температуре T 

Рассмотрим особенности величин o o( )f G T и o o( )G T T → . Величина 

o o( )f G T представляет собой значение стандартной функции Гиббса образо-

вания рассматриваемого вещества Aид при стандартных условиях из простых 

базисных веществ B ,идk : 

B Aид,идk kk
 = , 

где B ,идk и Aид — вещества в гипотетическом идеальном состоянии.  
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Если значение функции образования Гиббса o( )G T для реального ве-

щества А из реальных простых базисных веществ Bk
известно, например, из 

экспериментальных данных, то стандартное табличное значение o o( )f G T

легко рассчитать, проведя следующий цикл преобразований:  

oB A, ( ),G Tk kk
 = 

o o oB B , ln γ ( , ), ( 0),,ид
RT T pk k k k k k kk k k

   =   

o o oA=A , ln γ ( , ),ид ART T p−

o oB A , ( )ид,ид f
G Tk kk

 =  . 

где γk — коэффициент летучести вещества Bk
. Из данного цикла получаем 

o o o o o o o o o( ) ( ) ln γ ( , ) ln γ ( , ).AfG T G T RT T p RT T pk kk
 = + − (6.31) 

Если простые вещества близки к идеальным, то для величины o o( )f G T

справедливо приближенное выражение  

o o o o o o( ) ( ) ln γ ( , )Af G T G T RT T p = − . (6.32) 

Как видно из таблицы 6.5, различия величин o o( )f G T и o( )G T часто 

незначительны. Поэтому без больших ошибок в большинстве случаев можно 

полагать, что  

o o o( ) ( )f G T G T  . 

Следовательно, за стандартное состояние в этой ситуации можно принять ре-

альное состояние газа. В точных расчетах эти отличия, конечно, учитывают. 

Эти отличия можно найти, используя, например, уравнение Бертло. 
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6.4. Химические равновесия в реальных газах 

В разделе 6.1 данной главы были показаны пути нахождения величины ле-

тучести чистого неидеального газа. Однако в химических системах газы находятся 

в смеси друг с другом. Тогда летучесть газа будет зависеть не только от его соб-

ственной концентрации, но и от химической природы и количества других газов. 

В принципе, для определения величины if здесь можно поступить следующим 

образом. Сначала рассматриваемый i-й газ из состояния, изображаемого точкой 2

на рисунке 6.2, переведем в состояние, изображаемое точкой 6, в которой 

* *f pi i= . Затем смесь газов при сохранении количеств каждого из компонентов 

расширим так, чтобы парциальное давление рассматриваемого газа также равня-

лось бы *pi при полном давлении *p . Далее введем небольшое количество чисто-

го i-го газа в смесь при * constp = и опять сожмем смесь от давления *p до дав-

ления p. Зная изменение G на каждом этапе, можно определить химический по-

тенциал неидеального газа в смеси. Однако такая процедура определения химиче-

ского потенциала реального газа в смеси требует либо экспериментального реше-

ния, либо детального знания уравнения состояния смеси.  

Поэтому коэффициенты летучестей газов в смесях при отсутствии де-

тальной информации зачастую рассчитывают по приближенному правилу 

Льюиса и Рендалла:  

,' γ ( )f f X p p Xi i i i i= = (6.33) 

где Xi — мольная доля i-го газа, 'fi и γ ( )pi — летучесть и коэффициент лету-

чести чистого i-го газа при давлении, равном полному давлению p в смеси. Это 

означает принятие допущения, что взаимодействие различных молекул А и В в 

смеси эквивалентно взаимодействию молекул А...А (или В...В) в зависимости 

от того, что вычисляется — A или B.  
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Для определения величин γ ( )pi в рамках схемы Льюиса и Рендалла по-

ступают так. Для каждого i-го газа по (6.7) находим значения параметров πi и 

.τi Заметим, что в уравнении (6.7) в качестве p подставляется полное давление 

смеси. Используя значения параметров πi и τi и справочные таблицы для ко-

эффициентов летучести, находим величины γ (π ,τ ).i i i

Если известны коэффициенты летучести отдельных газов в смеси, то для 

равновесной ситуации получаем, используя (6.27) и (3.32),  

,oexp[ ( ) / ] γ γ
i i iK G T RT f p K Kpi i if i i i

  
= − = = =   (6.34) 

где 

., γ
i iK p Kp i ii i

 
= =  (6.35) 

Обычно допускают, что парциальное давление i-го газа в смеси прямо пропор-

ционально его мольной доле:  

p pXi i= . (6.36) 

Если реакция происходит при постоянном давлении, равном p, то, ис-

пользуя (6.34) и (6.36), можно записать  

.( ξ )γ 0( ξ )0

p iK K n iif iN







= ++ 

(6.37) 

Уравнение (6.37) позволяет рассчитать глубину реакции .  

Величину o
rG реакции можно экспериментально определить, изучив 

зависимость K p от давления и экстраполировав эту зависимость на нулевое 

полное давление.  
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6.5. Активность 

Активность — очень удобное понятие при работе с неидеальными система-

ми. Активностью называется отношение летучести в данном состоянии ( f ) к 

летучести в стандартном состоянии ( of ) при одинаковой температуре:  

o/a f f= . (6.38) 

Для газов o 1f = , и поэтому для них  

a f= . (6.39) 

Химический потенциал вещества с учетом определения для активности 

выглядит следующим образом:  

oμ μ ( ) ln ,T RT a= + (6.40) 

где oμ ( )T — значение химического потенциала в стандартном состоянии с 

1a = . 

Константа равновесия химической реакции, записанная через активности: 

oexp[ ( ) / ] iK G T RT aa ii


= − = . (6.41) 

Для газов в силу соотношения (6.39)  

K Ka f= . 

6.6. Самостоятельные упражнения 

1. Найти выражение летучести для газа Ван-дер-Ваальса. 

2. Показать, что при малом и постоянном значении коэффициента 

( / )a RT p V= − величина летучести равна 2 / идf p p= , где p — реальное дав-
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ление, идp — давление идеального газа при тех же значениях параметров Т и 

V, что и у реального газа.  

3. Чему равна максимальная полезная работа реакции в системе с неиде-

альными газами? 

4. Предложить процедуру расчета равновесного состава в системе неиде-

альных реагирующих газов при постоянных объеме и температуре.  

5. Получить выражение для стандартного табличного значения величины 

o o( )f H T и o o( )S T для газообразного вещества, если известна энтальпия об-

разования реального соединения из реальных простых веществ.  

6. Записать уравнение Ван-дер-Ваальса (6.2) и Битти — Бриджмена (6.3) в 

случае нахождения в системе n молей газа в системе. 
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Глава 7 

ТЕПЛОТА И РАБОТА ХИМИЧЕСКИХ СИСТЕМ 

Энергию, выделяемую в химических реакциях, широко используют в 

промышленности и в быту, в том числе для получения работы и электричества. 

Исторически сначала научились получать работу за счет необратимых процес-

сов горения разнообразных топлив с промежуточным получением теплоты, ко-

торая дальше в тех же необратимых циклических процессах преобразуется в 

работу в так называемых «тепловых» машинах. Мы не будем рассматривать ре-

акции горения и тепловые машины, которые изучаются в обширных специаль-

ных курсах, и ограничимся в основном рассмотрением термодинамики обрати-

мых и необратимых процессов, способных к производству работы. Существен-

но, что еще со времен С. Карно хорошо известна предельная эффективность, η , 

преобразования тепловой энергии Q в работу w, так называемый коэффициент 

полезного действия (КПД): 

1η 1

2

Tw
Q T

 = − , 

где 2T — абсолютная температура источника теплоты, 1T — температура «сто-

ка» теплоты в термостат. Несколько позже человек научился получать работу и 

в условиях постоянства температуры и давления. Это возможно при использо-

вании, например, поршневых (см. конец этой главы), осмотических, электрохи-

мических систем. Получение работы с помощью химической энергии в услови-

ях постоянства температуры и давления имеет большое число особенностей, 

которые не всегда освещаются в учебной литературе, и по ряду причин, в том 

числе чисто терминологических, нередко приводят к заблуждениям. В частно-

сти, среди таких заблуждений есть типичное утверждение о возможности пря-

мого преобразования энергий Гиббса G или энергии Гельмгольца A в работу 

(или, что то же, электроэнергию). Поэтому ниже мы постараемся показать, что 
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энергия Гельмгольца и энергия Гиббса, вообще говоря, не являются энергиями 

в принятом выше определении энергии (см. гл. 1) как таковой, и поэтому не мо-

гут служить источниками энергии для выполнения работы. В то же время 

функции G и A представляют собой вычислительный аппарат, позволяющий 

предсказать максимально возможное количество работы, которое может произ-

вести система. При этом химическая энергия не может быть использована 

непосредственно для производства работы, поскольку выделяется в виде тепло-

ты. Любопытным выводом из нижеследующего анализа является то, что реаль-

ным источником энергии для выполнения работы в химических системах, реа-

гирующих при постоянных давлении и температуре, является, как ни парадок-

сально, термическая энергия термостата (или окружения). Заметим, что в хими-

ческих системах с участием газов может производиться работа по расширению 

системы. Эта работа неизбежна, и при описании процессов с помощью функции 

Гиббса работа по расширению автоматически исключается из рассмотрения. 

7.1. Общая теория получения теплоты и работы 

Рассмотрим химическую систему, в которой протекает некоторый хими-

ческий процесс. Система содержит резервуары с реактантами и продуктами, ре-

актор и инструменты для обеспечения транспорта веществ и выполнения рабо-

ты. Инструменты включают в себя устройство, запасающее потенциальную 

энергию, возникающую благодаря производству работы. Все части системы 

находятся в тепловом контакте с термостатом. (Иногда в роли термостата рас-

сматривают окружающую среду.) Термостат по определению имеет бесконеч-

ные размеры и обладает бесконечным запасом термической энергии. Будем 

считать, что термостат изолирован от окружающей среды. Тогда систему вме-

сте с термостатом можно рассматривать как изолированную. Обычно рассмот-

рению термостата и процессов в термостате не уделяют большого внимания. 

Роль термостата часто ограничивают поддержанием постоянной температуры 
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системы. Однако в получении работы термостат играет важную роль, и здесь 

ему будет уделено большее внимание.  

Для простоты временно будем считать, что самопроизвольные процессы 

внутри химической системы характеризуются следующими изменениями фун-

даментальных функций 

0, 0, 0, 0.S U H G        (7.1) 

Согласно (1.31), выражение для изменения внутренней энергии химиче-

ской системы при постоянной температуре выглядит так: 

δ δ '.dU TdS w q= + − (7.2) 

Здесь δw — работа, производимая над химической системой, δ 'q — некомпен-

сированная теплота. Работа, производимая системой во внешней среде ( δw− ), 

равна 

δ δ '.w dU TdS q− = − + − (7.3) 

Из этого уравнения видно, что работа обратимого процесса (δ ' 0q = ) 

максимальна и равна 

δ .максw dU TdS− =− + (7.4) 

Напомним, что в случае необратимого процесса всегда δ ' 0.q  Из (7.4) также 

следует, что обратимый процесс всегда сопровождается получением макси-

мальной работы.  

Максимальную работу обратимого процесса, совершаемого над системой 

при постоянной температуре ( Tw ), можно выразить через изменение функции 

Гельмгольца: 

( ),макс
w U T S U TS AT = −  = − = . (7.5) 

В связи с этим функция A была названа Г. Гельмгольцем «свободной энергией». 
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Если обратимый процесс происходит при постоянной температуре и при 

постоянном давлении, то (7.4) позволяет найти величину максимальной работы 

помимо работы расширения (полезной работы, см. гл. 1): 

δ .полw dH TdS= − (7.6) 

В дальнейшем для максимальной работы помимо работы расширения мы 

будем использовать обозначение со штрихом: 'полw . Исходя из (7.6) видно, что 

максимальную работу помимо работы расширения обратимого химического 

процесса, совершаемого над системой при постоянной температуре и постоянном 

давлении, можно выразить через изменение функции Гиббса: 

' ( )пол r r r rw H T S H TS G= −  = − = . (7.7) 

Функцию Гиббса также некоторое время называли свободной энергией. 

Представляет интерес более детально разобраться с термином «свободная энер-

гия».  

Если r rU T S  −  , то работа, как это обычно полагают, возникает в су-

щественной степени за счет изменения химической энергии, описываемой rU . 

Этот результат представляется совершенно очевидным: в случае химического 

процесса изменение внутренней энергии (или энтальпии) системы обусловлено 

главным образом изменением химических связей, что и приводит к выделению 

энергии. Выделяющаяся энергия (как можно было интуитивно полагать, но это 

будет детально обсуждено ниже) и должна быть источником работы. Заметим, 

что, как формально следует из (7.5), не все изменение внутренней энергии конвер-

тируется в работу. Работа создается за счет внутренней энергии U за вычетом 

слагаемого TS . Поэтому функцию U TS− и назвали «свободной энергией», т. е.

способной производить работу. Слагаемое TS назвали «связанной энергией», 

причем понятие «связанной энергии» осталось нераскрытым.  

Все сказанное можно распространить и на ситуацию с функцией Гиббса, 

где величину ( )H TS− также можно назвать свободной энергией или свободной 
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энтальпией. В случае функции Гиббса изменение величины ( )H TS− при по-

стоянных значениях температуры и давления в обратимом процессе равно мак-

симальной работе помимо работы расширения. Чтобы не смешивать оба поня-

тия, величину U TS− чаще стали называть «свободной энергией» или «свобод-

ной энергией Гельмгольца», а величину ( )H TS− стали называть «свободной 

энергией Гиббса». Так как по определению энергия — это способность произ-

водить работу, то функции U TS− и ( )H TS− должны представлять собой энер-

гию. Поэтому возникли и другие названия для этих функций — «энергия Гель-

мгольца» и «энергия Гиббса».  

Исторически эти функции получали и другие весьма разнообразные 

названия. В настоящее время ИЮПАК не рекомендует к использованию терми-

ны «свободная энергия», «свободная энергия Гельмгольца», «свободная энер-

гия Гиббса», «свободная энтальпия», «термодинамический потенциал» и т. д.

В результате рекомендаций больших групп специалистов ИЮПАК принял к 

использованию только термины «A — энергия (функция) Гельмгольца» и

«G — энергия (функция) Гиббса», тем самым включив в одно определение 

два неоднородных понятия: энергия и функция. 

Действительно, энергия характеризует способность производить работу, а 

функция может только описывать процесс. В современных публикациях значи-

тельное число авторов использует понятие «энергия», другие, например [2–

8], — функция. Наиболее резко по этому поводу высказался Р. И. Кричевский 

[2, с. 228]. Цитируя Г. Гельмгольца [1]: «При всех изотермических изменениях, 

при которых dT = 0, работа производится только за счет свободной энергии. 

Связанная энергия (TS) изменяется при этом за счет поглощенной или отданной 

теплоты», Р. И. Кричевский пишет: «Это неосторожное утверждение Гельм-

гольца внесло путаницу в представления многих. Вероятно, ни об одной харак-

теристической функции не было написано столько чепухи (и, к сожалению, 

продолжают писать), сколько о свободной энергии по Гельмгольцу. Прежде 

всего, величина A (или величина TS) не является энергией, а только имеет раз-

мерность энергии».  
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Почему возникло сомнение в том, что величина А является энергией? До-

пустим, что функции Гельмгольца и Гиббса являются энергиями. Но тогда если 

величина представляет собой энергию, изменение этой величины в соответ-

ствии с определением понятия энергии должно сопровождаться или возникно-

вением работы, или это изменение должно отражать переход из одного вида 

энергии в другой, причем сумма всех видов энергии должна оставаться неиз-

менной. Однако, очевидно, что такие требования невозможно распространить 

на функцию Гельмгольца. Действительно, рассмотрим обратимое расширение 

идеального газа при постоянной температуре от начального давления начp до 

конечного давления конp с совершением работы 

ln( / )кон начw RT p p= . 

Очевидно, что эта работа совершается за счет теплоты термостата, обеспечива-

ющего поддержание температуры расширяющегося газа. Однако изменение 

функции Гельмгольца для термостата равно нулю: 

(термостат) (термостат) (термостат)

(термостат) [ (термостат) / ] 0.

A U T S
U T U T

 = −  =

= −  =

Следовательно, функция Гельмгольца для термостата в производстве работы 

оказывается незадействованной.  

Более того, покажем, что функция Гельмгольца и не сохраняется. С этой 

целью рассмотрим необратимое свободное расширение идеального газа в ваку-

ум при постоянной температуре. В этом процессе газ не производит работу 

( 0w= ), передача теплоты также отсутствует ( 0q = ), и поэтому внутренняя 

энергия газа не меняется, и температура газа сохраняется. Изменения энтальпии 

также не происходит. Состояние окружения не меняется. В процессе расшире-

ния происходит уменьшение давления газа от начp до конp . Изменение функ-

ции Гельмгольца в процессе расширения описывается энтропийным слагаемым 

ln( / ) 0кон начA RT p p T S = =−   . 
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Таким образом, функция Гельмгольца уменьшается, но работа не возникает. 

При этом сказать нельзя, в какой именно вид энергии переходит изменение вели-

чины A . Следовательно, значение функции Гельмгольца не сохраняется. 

В процессе расширения идеального газа в вакуум происходит возрастание 

энтропии газа и, соответственно, величины T S . Однако член T S увеличился 

не благодаря передаче теплоты или совершения работы: к изменению энтропии 

и величины T S привело изменение состояния. Следовательно, член T S так-

же не является ни энергией, ни связанной энергией. (К сожалению, в последнее 

время стало распространяться ошибочное представление о том, что член TS 

представляет собой энергию хаотического движения молекул и что эта энергия 

хаотического движения не может быть превращена в работу [9. p. 116].) 

Приведенный пример свидетельствует о том, что функция Гельмгольца, 

действительно, энергией не является. Аналогичное рассуждение можно провести 

и для функции Гиббса, которая также не является энергией. Очевиден вывод, что 

функция Гельмгольца и функция Гиббса изменились только потому, что измени-

лось состояние системы. Можно указать на такую аналогию: связь процесса и 

функции Гиббса (Гельмгольца) такая же, как и связь между объектом и его изоб-

ражением в зеркале: изображение объекта в зеркале не может контролировать по-

ведение объекта. Поэтому можно заключить, что полная энергия системы харак-

теризуется только единственной функцией, роль которой выполняет внутренняя 

энергия, и употребление понятия «энергия» для других дополнительных функций, 

вообще говоря, не оправдано. Отметим, что процесс получения работы за счет из-

менения внутренней энергии не сопровождается какими-либо ограничениями на 

протекание процесса, как то: обратимость процесса, постоянство температуры, 

давления или объема. В этом отношении истинная (внутренняя) энергия суще-

ственно отличается от энергий Гиббса и Гельмгольца, требующих оговаривать 

условия протекания процесса. В то же время функции Гельмгольца и Гиббса не-

заменимы при проведении вычислений. 

Распространено также мнение, что энергия Гельмгольца представляет собой 

часть внутренней энергии [9], которое следует из уравнения (1.49) U = А + TS. 



148 

В этом случае часть внутренней энергии должна также являться энергией, но 

величина А, как это было показано ранее, энергией не является.  

Известно также мнение, что функции Гельмгольца и Гиббса являются не 

совсем обычными энергиями и поэтому могут не сохраняться [10, p. 113]. Од-

нако такие функции не имеют права называться энергиями, так как нарушение 

закона сохранения энергии недопустимо. 

Почему же ИЮПАК принял столь далеко не однозначное определение 

для функций A и G? Чтобы ответить на этот вопрос, обратимся к анализу урав-

нения (7.7). 

Согласно уравнению (7.7) максимальная работа помимо работы расширения 

химической системы при постоянстве температуры и давления представляет собой 

сумму двух слагаемых: 

,r r1пол 2пол
w H w T S= =−  . (7.8) 

Отметим, что ввиду неравенств (7.1) оба слагаемых имеют одинаковый знак 

(<0). Предполагается, что первое слагаемое возникает за счет использования 

химической энергии системы. Суммарная работа, помимо расширения, благо-

даря второму слагаемому превышает величину изменения химической энергии 

системы, равной rH . Однако химическая система не располагает добавочной 

энергией для выполнения работы, описываемой вторым слагаемым. Остается 

единственный выход, что работа 2пол
w возникает за счет использования тер-

мической энергии термостата [10, p. 116]:  

r2пол 2,термостат 2,термостат
w q H T S= =  = −  . (7.9) 

Особенно это очевидно, когда химический процесс является эндотермическим, 

т. е. 0rH  , но 0rG  .  

Формально выражение (7.9) можно рассматривать как нарушение второго 

начала термодинамики, но это не так, и объяснение будет дано ниже. 
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Обратимся к рассмотрению первого слагаемого в (7.8). Принято считать, что 

если химическая энергия, выделяемая в процессе в виде теплоты, перейдет к термо-

стату, то ее использование для производства работы будет невозможно в силу вто-

рого закона термодинамики. В этом случае необходимо полагать, что энергия, опи-

сываемая изменением энтальпии системы, r1пол
w H= , используется для произ-

водства работы напрямую, минуя тепловые стадии. Такой вывод существует в ли-

тературе, см., например, К. Денбиг [11], p. 74: «For certain types of reaction it is possi-

ble to obtain a direct conversion of chemical energy into electricity …». Аналогичное 

мнение о прямой конверсии химической энергии в работу содержится и в [12, p. 

273, 406]. Интересно отметить следующее противоречие: считается, что работа в 

объеме rH не может быть выполнена за счет теплоты термостата из-за наруше-

ния второго начала, но работа в объеме rT S−  может выполняться за счет теплоты 

термостата, несмотря на нарушение второго начала.  

Необходимо отметить, что прямое использование внутренней химической 

энергии ( rU ) для получения работы исключить полностью нельзя. 

Предполагается, что это имеет место в ряде полимерных систем [13], и в процессах 

мускульного сокращения в живых организмах, см., например [14]. Однако эти 

процессы настолько сложны, что их детальное описание на молекулярном уровне 

пока отсутствует.  

Следует признать, что представление о возможности прямого использования 

химической энергии в соответствии с (7.7) осталось не раскрытым, не доказанным 

и гипотетическим.  

Тем не менее предположение о прямой конверсии химической энергии 

( rH ) в работу согласуется с обоими определениями величины G — энергия или 

функция. Действительно, если функция Гиббса является реальной энергией, то 

работа будет производиться и за счет химической энергии ( rH ), и за счет теплоты 

термостата ( rT S−  ). Если считать, что функция Гиббса не является энергией, то в 

качестве источника энергии для выполнения работы опять-таки следует считать 

прямое использование химической энергии ( rH ) и использование теплоты 
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термостата ( rT S−  ) [3]. То есть в обоих случаях величина энергии, конверти-

руемой в работу, равна изменению функции Гиббса r rH T S −  . Таким образом, в 

рамках двух противоположных подходов источник энергии для производства 

работы оказывается одним и тем же. В этой ситуации ИЮПАК поступил мудро, 

сохранив оба наименования — функция и энергия — для функций A и G. 

К сожалению, использование слов «энергия» в определении ИЮПАК для 

функций Гельмгольца и Гиббса все же внесло большую путаницу. Поэтому суще-

ствуют многочисленные мнения, что за рассматриваемыми функциями необходи-

мо сохранить только названия «функция Гельмгольца» и «функция Гиббса» [2−7]. 

Вернемся к рассмотрению первого слагаемого в (7.8). Работа в химиче-

ских системах выполняется с помощью инструментов. Инструменты, произво-

дящие работу, высоко специализированы. Например, цилиндры и поршни для 

производства работы при постоянной температуре могут использовать только 

теплоту. Потреблять напрямую энергию, выделяемую в ходе химического про-

цесса, не в форме теплоты, они не способны. Поэтому необходимо заключить, 

что любые используемые инструменты могут производить работу, потребляя 

только один тип энергии. Этой энергией может быть только термическая энер-

гия термостата, т. к. отдельные части системы находятся в тепловом контакте 

только с термостатом, термическая энергия которого уже используется инстру-

ментами для совершения полезной работы (слагаемое 2пол
w ). Поэтому и для 

первого слагаемого следует записать 

r1,пол 1,термостат 1,термостат
w q H H= =  =  . (7.10) 

Таким образом, полезная работа, производимая системами с помощью 

инструментов при постоянной температуре и давлении, и описываемая уравне-

нием (7.7), возникает только благодаря термической энергии термостата (окру-

жения) [9] 

'пол 1,пол 2,пол 1,термостат 2,термостат

.термостат r r r1,термостат 2,термостат

w w w q q

H H H H T S G

= + = + =

 + =  =  −  = 
(7.11) 
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Т. к. G — функция состояния, то ее изменение не зависит от того, выпол-

няется работа или нет. Это является косвенным указанием на то, что полезная 

работа не может выполняться за счет энергии Гиббса. 

Химическая энергия системы, равная ( rH ), выделяется в виде теплоты и 

не используется в прямом виде для производства работы. Это следует также из 

рассмотрения элементарного акта реакции: в результате протекания элементарно-

го акта энергия, выделяемая в реакции, сосредотачивается на степенях свободы 

молекул — продуктов. Далее избыточная энергия продуктов переходит к окруже-

нию в процессе релаксации, и поэтому напрямую использовать химическую энер-

гию для выполнения работы невозможно. Представление о прямом использовании 

химической энергии для совершения работы является широко распространенным 

заблуждением. Тем не менее значение энтальпии ( rH ) вместе со значением эн-

тропийного слагаемого ( rT S−  ) контролируют величину теплоты, равной 

r r rH T S G −  = , забираемой инструментами от термостата для производства 

обратимой работы. Этот контроль обеспечивается тем, что процесс происходит в 

пределе обратимого и равновесного процесса. Выполнение полезной работы за 

счет теплоты окружения всегда должно сопровождаться протеканием химической 

реакции. Не будет реакции — будет нарушение второго начала.  

Рассмотрим работу, которая совершается инструментами при обратимом 

транспорте реактантов из стандартных состояний в реактор и продуктов из реакто-

ра в стандартные состояния. Производство теплоты и работы химической системы 

демонстрирует рисунок 7.1. Реактор и термостат находятся в тепловом контакте.  

Изменение функции Гиббса в ходе транспорта реагентов имеет вид 

'полw G= (реактанты: стандартные состояния → реактор) + G (продукты: 

реактор → стандартные состояния) = G ( реактанты в реакторе) — G

(реактанты в стандартном состоянии) + G (продукты в стандартном 

состоянии) — G (продукты в реакторе) = G (продукты в стандартном 

состоянии) − G (реактанты в стандартном состоянии) = o
rG
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При выводе этого выражения было учтено, что 

G (реактанты в реакторе) = G (продукты в реакторе) 

ввиду существования в реакторе химического равновесия. 

Рис. 7.1. Получение обратимой работы и теплоты в химической системе  

На рисунке 7.1 показано, что инструменты вытягивают теплоту из термо-

стата в количестве rG и превращают эту теплоту в обратимую работу благо-

даря одновременному обратимому транспорту реактантов из стандартных со-

стояний в реактор и продуктов из реактора в стандартные состояния. Необхо-

димо заметить, что реактанты перед впуском в реактор должны находиться в 

тех же термодинамических состояниях (одинаковые значения химических по-

тенциалов), что и реактанты в реакторе, чтобы не нарушать обратимость про-

цесса. Аналогичные требования предъявляются и к продуктам реакции. Таким 

образом, химическая энергия не используется для производства работы, но ве-

личина химической энергии вносит вклад в величину полезной работы, которая 

возникает благодаря обратимому транспорту веществ между реактором и стан-

дартными состояниями: 

o o o'пол r p r r rw W W G H T S= + = = −  . 
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Теплота в объеме rH− , возникающая в реакторе, переходит к термостату. 

В результате протекания процесса энтальпия термостата меняется на величину 

энтропийного слагаемого: 

термостат r r rH G H T S = − =−  .  

Если изменение энтропии в реакции отрицательно ( 0rS  ), то макси-

мальная полезная работа меньше химической энергии (энтальпии) реакции: 

r rG H   . В этом случае инструменты для выполнения обратимой работы 

забирают из термостата теплоту в меньшем объеме, чем в него поступает бла-

годаря протеканию химической реакции. Поэтому термостат получает теплоту 

в объеме – .rT S

В традиционном изложении производство работы при 0rS  вызывает 

ряд вопросов, на которые невозможно дать правильные ответы. Дело в том, что 

в традиционном изложении химическая энергия реакции ( rH ) делится на две 

части: одна часть, равная rT S , в виде теплоты поступает в термостат, а вторая 

часть, равная rG , тратится прямым образом на выполнение работы, что сле-

дует из уравнения (1.18):  

r r rполH q w T S G = + =  + . 

Вопросы: почему система, обладая энергией для совершения работы, вы-

нуждена часть химической энергии обязательно направлять в термостат? Поче-

му нельзя всю химическую энергию использовать для производства работы? 

Как система может определить, когда и в каком объеме необходимо направлять 

часть химической энергии в термостат? П. Эткинс [9, p. 116] полагает, что при-

рода требует от внутренней энергии уплаты налогов за произведенную работу: 

«In this case, ( 0rS  ) Nature is demanding a tax on the internal energy as it is con-

verted into work». Люди должны платить налоги, но в природе налоговой систе-

мы не существует, и данное объяснение не решает проблемы.  
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В нашей интерпретации эти вопросы не возникают, так как вся теплота в 

объеме – rH поступает в термостат, а для выполнения работы инструменты 

забирают из термостата теплоту в объеме rG и проблемы деления теплоты 

реакции на две части не существует. 

Если изменение энтропии в ходе реакции положительно ( 0rS  ), то 

максимальная полезная работа больше химической энергии реакции: 

r rG H   . В этом случае инструменты в ходе выполнения обратимой рабо-

ты забирают из термостата теплоту в большем объеме, чем в него поступает 

благодаря протеканию химической реакции. Поэтому термостат теряет теплоту

в объеме – .rT S Более того, полезная работа может иметь место и при эндо-

термичности процесса, когда 0rH  , но r rH T S   . Но и в этом случае ин-

струменты будут поглощать теплоту из термостата в объеме rG и конверти-

ровать теплоту в работу. 

Традиционное изложение не может объяснить производство работы при 

0rS  и 0rH  , так как для этого требуется передать от термостата к систе-

ме теплоту в объеме rT S за счет теплопроводности. Действительно, в тради-

ционном описании в случае обратимого процесса вся химическая энергия в 

объеме 0rH  конвертируется в работу и система имеет ту же температуру, 

что и термостат. Поэтому теплопередача невозможна. Если процесс получения 

работы не идеален, то часть химической энергии выделяется в виде теплоты, и 

система будет иметь более высокую температуру, чем термостат, и теплопере-

дача энергии от термостата к системе тем более невозможна. В предлагаемой 

интерпретации элементарная работа полw выполняется за счет теплоты си-

стемы, что приводит сначала к понижению температуры системы, а затем тем-

пература системы восстанавливается за счет притока теплоты от термостата, 

т. е. проблема передачи теплоты от термостата к системе не возникает.

Сумма работы и теплоты, оставшейся в термостате после реакции, равна 

'пол r r r rE w T S G T S H =− −  =− −  =− , (7.12) 
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т. е. равна термической энергии, выделяемой системой в необратимом процессе 

без совершения работы. При этом функции Гельмгольца и Гиббса, не являясь 

энергиями, обеспечивают математическое описание протекания процесса, в хо-

де которого производится полезная работа. Равенство 'пол rw G= справедливо 

только потому, что полезная работа обратимого процесса выполняется за счет 

теплоты, отбираемой от термостата: 

'пол термостат rw H G= = .  (7.13) 

Если инструменты забирают теплоту от термостата, то почему следует 

ограничиться только величиной, равной rG ? Казалось бы, можно забрать и 

больше теплоты, и получить работу в объеме, большем, чем rG . Однако об-

щая теория говорит, что максимальную полезную работу можно получить 

только в обратимом процессе, и эта максимальная работа равна rG . Если ин-

струменты заберут от термостата теплоту в большем количестве, чем rG , то 

это приведет к появлению необратимых стадий и к нарушению работы 

устройств, что будет далее показано на конкретных примерах поршневых и ос-

мотических систем. Если инструменты заберут от термостата теплоту в мень-

шем количестве, чем rG , то это также приведет к появлению необратимых 

стадий, и работа будет произведена в меньшем объеме, чем rG . 

Отметим, что предлагаемое описание процесса производства работы за 

счет теплоты термостата не находится в противоречии со вторым законом тер-

модинамики. Второй закон термодинамики запрещает производство работы в 

циклическом процессе, единственным результатом которого является поглоще-

ние теплоты из резервуара и полная конверсия этой поглощенной теплоты в ра-

боту [9, p. 94]. В обратимых системах поглощение теплоты из термостата (ре-

зервуара) сопряжено не только с производством работы, но (что очень важно) с 

протеканием процесса (например, химической реакции) внутри системы. По-

этому нарушения второго закона термодинамики при этом не происходит.  
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Может возникнуть недоумение, почему полезная работа выполняется за 

счет термической энергии термостата, в то время как величина работы рассчи-

тывается через изменение функции Гиббса в обратимом процессе только для 

системы без участия термостата. Дело в том, что расчет по уравнению (7.7) ис-

пользует термодинамические параметры только начального и конечного состо-

яний системы. Работа возникает в результате конкретной реализации перехода 

между этими состояниями. Конкретная реализация обратимого процесса не 

описывается уравнением (7.7) и может быть осуществлена различными спосо-

бами, в том числе и с активным участием окружающей среды, что и было про-

демонстрировано выше. По какому бы пути ни шел обратимый процесс, вели-

чина максимальной полезной работы будет однозначно вычисляться по уравне-

нию (7.7).  

В любом термодинамическом процессе происходит изменение функции 

Гиббса на величину G , но это отнюдь не означает обязательного выполнения 

работы в объеме, численно равном G . Если процесс необратим, но соверша-

ется с выполнением работы, то по аналогии с (7.13) величину выполняемой ра-

боты можно записать так: 

ηпол термостат rw H G= =  , (7.14) 

где η — коэффициент эффективности выполнения работы, 0 η 1.  Если про-

цесс обратимый, то η 1= , если необратимый процесс совершается без произ-

водства работы, то η 0.=

Эффективность выполнения работы в объеме, численно равном η G , не 

означает существования бесполезной работы, например, на трение, в объеме, 

численно равном (1 η) .G−  Работа выполняется только при создании соответ-

ствующих условий, существенным из которых является наличие инструментов, 

с помощью которых выполняется работа. В зависимости от целесообразности,

например, для получения максимальной мощности (см. гл. 13), инструменты 

могут быть настроены на производство работы с эффективностью заведомо 
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меньшей единицы. Если имеет место трение, то полезная работа меньше мак-

симальной на величину работы, используемой для преодоления трения. 

Поступление теплоты от реактора к термостату в объеме rH− не сказы-

вается на работе термостата ввиду его бесконечности. (Чтобы избежать пута-

ницы в знаках, заметим, что теплота реакции — это rH , а выделенная теплота 

в реакторе или переданная другому телу теплота — это ( rH− ).)  

В заключение этого раздела можно сказать следующее.

Рассмотрение общих положений получения теплоты и работы в химических 

системах, а также в дальнейшем отдельных примеров, показывает, что в противо-

речии с традиционным изложением химической термодинамики, энергии Гельм-

гольца и Гиббса не являются источниками энергии для совершения работы. Энер-

гии Гельмгольца и Гиббса служат прекрасным математическим аппаратом для 

расчета энергетики химических систем. Источником энергии для производства 

работы в химических системах служит термическая энергия термостата или окру-

жения, что не находится в противоречии со вторым законом термодинамики. Хи-

мическая энергия, равная rH , не участвует в производстве работы и выделяется 

в термостат (или в окружение) в виде теплоты. Поэтому, несмотря на то что в вы-

ражении для полезной работы 'пол r r rw G H T S= = −  химическая энергия 

фигурирует в виде слагаемого, она не является источником энергии для соверше-

ния полезной работы, что также противоречит традиционному изложению. Пред-

ложенная концепция получения работы, основанная на экстракции теплоты из 

термостата (окружения) рабочими инструментами в процессах транспорта реаген-

тов, решает ряд проблем традиционного изложения получения работы: например, 

отпадает необходимость использования представления о прямой конверсии хими-

ческой энергии в работу. Предлагаемая концепция не меняет и не отбрасывает до-

стижения традиционной термодинамики, основанные на прекрасном математиче-

ском аппарате, но создает новое понимание физической сущности рассматривае-

мых процессов, которое приводит к непротиворечивому описанию термодинами-

ческих явлений. 
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Применение изложенной концепции производства работы и теплоты к 

поршневым системам рассмотрено в этой главе ниже. 

7.2. Термодинамика процессов с участием термостата 

Выше было отмечено, что термостат играет значительную роль в протека-

нии термодинамических процессов. Для уяснения его роли необходимо рассмот-

реть изменение фундаментальных функций и энтропии как в термостате, так и в 

объединенной системе, включающей реакционную систему с устройством для 

накопления потенциальной энергии и термостат. Начнем с термостата. 

Будем считать, что термостат (или окружение) функционирует при посто-

янной температуре и давлении. Изменение энтальпии термостата ( термостатH ) 

будем полагать равным изменению внутренней энергии термостата 

( термостатU ): термостатH = термостатU . Термостат участвует только в 

тепловых процессах. Поэтому изменение энтальпии термостата равно теплоте (q ), 

поступившей в термостат термостатH q = . Энтропия термостата изменится при 

этом на величину /термостатS q T = . Функция Гиббса термостата не изменится 

0термостатG = . Отметим, что все эти изменения не зависят от характера про-

цесса в реакционной системе — обратимый или необратимый. 

Рассмотрим далее изменение в термодинамических процессах фундамен-

тальных функций и энтропии всей системы вместе с термостатом в обратимых 

процессах. Покажем, что в этом случае изменение всех фундаментальных 

функций и энтропии равно нулю. Рассмотрим энтропию.  

Изменение энтропии системы вместе с термостатом складывается из из-

менения энтропии реагентов в реакции ( rS ) и из изменения энтропии термо-

стата. Как следует из рисунка 7.1, изменение энтропии термостата возникает 

благодаря поступлению теплоты от реактора ( /rH T− ), и благодаря отбору 

теплоты инструментами ( /rG T ), что в сумме дает величину изменения эн-
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тропии термостата, равную ( rS− ). Таким образом, сумма изменения энтропий 

реагентов и термостата в обратимых процессах равна нулю [2, с. 251]: 

0r термостатS S + = . (7.15) 

Отметим, что если в обратимом процессе 0rS  , то обязательно 

0термостатS  . Энтропия термостата уменьшается только вследствие переда-

чи теплоты к рассматриваемой системе. Однако температура системы не меня-

ется. Это означает, что вся переданная системе теплота термостата тратится на 

совершение работы. 

Рассмотрим изменение энтальпии системы и термостата в обратимом 

процессе. Превращение реагентов сопровождается изменением энтальпии реа-

гентов в объеме rH . Энтальпия термостата изменяется за счет теплоты, по-

ступающей от реактора ( rH− ), и благодаря оттоку теплоты, вызванному ра-

ботой инструментов ( rG ). Это приводит к суммарному изменению энтальпии 

термостата, равному ( термостат r r rH H G T S =− + =−  ). В изменение об-

щей энтальпии вносит также вклад изменение энтальпии за счет накопления 

потенциальной энергии. Это изменение энтальпии равно произведенной работе 

во внешней среде rG− . Суммируя три вклада: rH , rT S−  и rG− , получа-

ем, что энтальпия всей системы с учетом термостата не меняется.  

Обратимся к необратимым процессам. Согласно (1.18) изменение энталь-

пии системы в химическом процессе, происходящем при постоянных давлении 

и температуре, можно записать так: 

r полH q w = + . (7.16) 

В общем случае величину полезной работы можно записать так: 

η ,rполw G=  (7.17) 

где η — коэффициент эффективности выполнения работы. 
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Так как система находится в тепловом контакте с термостатом, то выде-

ляемая системой теплота будет поступать в термостат. Тогда изменение эн-

тальпии и энтропии термостата запишем так: 

термостатH q =− . (7.18) 

/термостатS q T =− . (7.19) 

Складывая (7.16) и (7.18), получаем уравнение для изменения суммы энтальпий 

системы и термостата: 

η 0.r термостат r термостат rполH H w H H G + − = + −  = (7.20) 

Если η 0,= то вся теплота необратимого процесса, происходящего в системе, 

переходит к термостату. Если η 1,= то в обратимом процессе с учетом (7.1) эн-

тальпия термостата понижается: 

термостат rH T S =−  . (7.21) 

Выражая в (7.20) энтальпии через функции Гиббса, находим 

η 0,r r термостат термостат rG T S G T S G +  + +  −  = (7.22) 

и отсюда 

(1 η) / 0r термостат rS S G T + + −  = (7.23) 

или 

(1 η) / η 0r термостат полS S w + + − = . (7.24) 

Уравнение (7.24) позволяет установить связь между энтропиями термостата и 

системы для любого необратимого процесса. 
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7.3. Работа поршневых систем 

Работа поршневых систем, генерируемая химическим процессом, представ-

ляет собой простой и поучительный пример получения полезной работы за счет 

теплоты термостата. Рассмотрим работу поршневых систем на примере гипотети-

ческого и идеализированного равновесного ящика Вант-Гоффа (РЯВГ) [15]. 

Рис. 7.2. Равновесный ящик Вант-Гоффа 

Рассматриваемая система (рис. 7.2) содержит реактор, в котором реакция 

находится в равновесии. В качестве примера в [14] взята реакция окисления угле-

рода до углекислого газа: 

2 2С + O СO= . 

Реактор снабжен двумя окнами с полупроницаемыми мембранами. Левое 

окно пропускает только О2, а правое — СО2. В верхней части реактора находится 

цилиндр с поршнем для поддержания постоянного давления в реакторе. Система 

содержит сосуды с кислородом и углекислым газом при стандартных давлениях.

Имеются переносные цилиндры, которые позволяют транспортировать кислород 

из стандартного состояния в реактор и диоксид углерода из реактора в сосуд с 
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СО2. Эти же переносные цилиндры предназначены для выполнения работы. Все 

части системы находятся в тепловом контакте с термостатом. Температура систе-

мы постоянна и задается термостатом.  

Рассмотрим получение работы. Для этого переносной цилиндр А присоеди-

няем к очень большому сосуду с кислородом. С помощью поршней передвигаем 

небольшое количество кислорода (1 моль) из сосуда в переносной цилиндр без 

изменения давления. Эта процедура происходит без изменения функции Гиббса 

всей системы. Затем обратимым образом производим расширение кислорода в пе-

реносном цилиндре от давления op до величины равновесного давления в реак-

торе (O )равн 2p . При этом совершается механическая работа, равная изменению 

функции Гиббса: 

oln[ (O ) / ]r равн1 2w G RT p p= = . 

Источником энергии для этой работы служит термическая энергия термо-

стата.  

Далее присоединяем переносной цилиндр к реактору и вводим в реактор 

кислород при постоянном давлении, которое на бесконечно малую величину пре-

вышает (O )равн 2p . При этом над системой будет совершена работа 

( введенияw ), равная произведению (O )равн 2p на объем кислорода (V), который 

возникает в переносном цилиндре после расширения кислорода, попавшем в ци-

линдр из сосуда с кислородом: 

(O )введения равн 2w p V RT=  = . 

Полное давление в реакторе при введении кислорода не меняется благодаря 

цилиндру и поршню в верхней части реактора. В результате система в реакторе 

совершит работу, равную ( RT− ). В итоге сумма работ при введении кислорода в 

реактор равна нулю, и этот процесс происходит без изменения функции Гиббса. 

Аналогичным образом переносим равное количество диоксида углерода из реак-
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тора в очень большой сосуд с СО2. В результате будет совершена обратимая рабо-

та, сопряженная с превращением кислорода в диоксид углерода: 

.

o o' ln[ (O ) / ] ln[ / (CO )]пол r равн равн2 2
oln[ (CO ) / (O )] lnравн равн r2 2

w G RT p p RT p p

RT p p RT K Gp

= = + =

= − = − =

Химический потенциал твердого углерода в этом процессе не меняется, 

так как давление в реакторе и температура реактора не меняются.  

Полученная работа является максимальной полезной работой реакции. 

Совершена она в результате использования только термической энергии термо-

стата. Полезная работа возникает в ходе обратимого процесса. Обратимый про-

цесс осуществляется выполнением обратимой работы при переводе реактантов 

из стандартного состояния в состояние равновесия в реакторе. Аналогичным 

образом выполняется обратимая работа при переводе продуктов из равновесно-

го состояния в реакторе в стандартное. Именно использование равновесных со-

стояний реактантов и продуктов в ходе реакции приводит к равенству (7.7): ра-

бота равна изменению функции Гиббса. 

Казалось бы, что за счет теплоты термостата можно получить и больше 

энергии, если произвести расширение порции кислорода, помещенной на первой 

стадии в переносной цилиндр, на больший объем, давление в котором будет 

меньше (O )равн 2p . Однако в этом случае присоединение переносного цилиндра 

к реактору вызовет необратимое проникновение кислорода из реактора в цилиндр, 

что приведет к нарушению условий равновесия в реакторе, так как равновесное 

парциальное давление кислорода в реакторе будет превышать давление в пере-

носном цилиндре. Работа устройства будет нарушена.  

Если в результате расширения давление в цилиндре будет превышать пар-

циальное давление кислорода в реакторе, то кислород из цилиндра будет необра-

тимо расширяться в реактор. Таким образом, расширение кислорода в цилиндре 

соответствует оптимальному, если давление кислорода в конце процесса расши-

рения становится равным равновесному парциальному давлению в реакторе. Не-
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возможно получить полезную работу в объеме, превышающем величину работы в 

обратимом процессе. 

Рассмотренный пример является наглядной иллюстрацией общих положе-

ний, изложенных выше. Отметим, что получение работы за счет теплоты термо-

стата не означает, что здесь имеет место скрытый тепловой насос. Тепловой насос 

потребляет энергию для транспорта теплоты от менее нагретого тела к более 

нагретому телу. В нашем случае работа производится за счет теплоты окружения.  
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Глава 8 

ИСПОЛЬЗОВАНИЕ СТАТИСТИЧЕСКИХ МЕТОДОВ ПРИ ИЗУЧЕНИИ 

ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ В ИДЕАЛЬНЫХ СИСТЕМАХ 

8.1. Статистические суммы 

8.1.1. Основные определения 

Успехи квантовой механики в начале ХХ в. дали толчок к развитию ста-

тистической физики, а в дальнейшем — и к применению ее к различным тер-

модинамическим расчетам. Статистическая физика позволяет рассчитывать та-

кие термодинамические величины, как энтропия, фундаментальные функции, 

теплоемкость, константы равновесия и др., опираясь только на знание молеку-

лярных и атомных констант: массы атомов, молекул, расстояния между атома-

ми, частот колебаний и т. д., в то время как классическая (феноменологическая) 

термодинамика требует знания многих табличных величин, полученных в ре-

зультате длительных экспериментальных исследований. 

Статистическая физика базируется на распределении Гиббса, согласно 

которому вероятность Wi найти систему в состоянии с энергией Ei пропорцио-

нальна exp( / )E kTi− : 

exp( / )W E kTi i i − , (8.1) 

где i — статистический вес (статвес) состояния системы с энергией Ei . Счи-

тается, что все i-е состояния с данной энергией Ei равновероятны. Вероятность 

нахождения системы в i-м состоянии находим, учитывая, что вероятность найти 

систему во всем диапазоне доступных энергий равна единице: 

exp( / ) / exp( / ) exp[ / ( )]/ ,W E kT E kT E kT Qi i i i i i ii
= −  − = − (8.2) 
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где величина Q  

exp( / )Q E kTi ii
=  − (8.3) 

называется статистической суммой (статсуммой) (partition function). 

Статсумма играет исключительно важную роль в термодинамике, так как 

расчет разнообразных термодинамических величин обычно начинают с вычис-

ления статсуммы. 

Если система состоит из N невзаимодействующих одинаковых частиц 

(молекул), то вследствие принципа неразличимости этих частиц значение Q для 

этой системы таково: 

/ !NQ q N= , (8.4) 

где q — статистическая сумма одной частицы, 

,exp[ / ( )]q g kTi ii
= − (8.5) 

где gi и εi — статистический вес и энергия i-го уровня энергии молекулы.  

Молекулы обладают поступательной, вращательной, колебательной и элек-

тронной энергиями. Все эти виды энергии в общем случае дискретны. Расстояние 

между электронными уровнями энергии обычно составляет 1–5 эВ (10 000–

50 000 см–1), между колебательными — 0,1–0,4 эВ (1000–4000 см–1), между враща-

тельными 10–100 см–1 (1 см–1/молекула  11,963 Дж/моль). Квантование посту-

пательных степеней свободы зависит от объема системы, и для объемов около 

1 см3 расстояние между уровнями настолько мало, что распределение уровней 

можно считать непрерывным. Такое непрерывное распределение называют также 

Максвелл-Больцмановским. В случае, когда объем системы мал (наночастицы), 

расстояния между уровнями энергии поступательного движения могут быть сопо-

ставимы с вращательными и колебательными квантами энергии.  

Для многих целей достаточно хорошим приближением является предполо-

жение о независимости степеней свободы для движения молекул и, как следствие, 
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отдельных видов энергии молекулы. В этом случае полная энергия i-го уровня 

представляет собой сумму отдельных видов энергии, а статсумма представляет 

собой произведение статсумм, соответствующих отдельным типам движения:  

,ε ε ε ε ε ε,пост ,вр ,кол ,эл ,яд.спi i i i i i= + + + + (8.6) 

пост вр кол эл яд.спq q q q q q= . (8.7) 

В (8.6) включена спиновая энергия ядер, а в (8.7) добавлена статсумма 

яд.спq , связанная с ядерным спиновым вырождением системы. 

Рассмотрим выражения для различных статсумм. Заметим, что в соответ-

ствии с выражением (8.3) статсуммы безразмерны.  

8.1.2. Поступательная статсумма 

Величина постq для одной молекулы рассчитывается по следующей 

формуле:  

3/23/2
2π 2π ,пост 2 2

A

mkT MkTq V V
h h N

 
   
    

  
 

= = (8.8) 

где V — объем, в котором находятся молекулы; m — масса молекулы; М — мо-

лекулярная масса; AN — число Авогадро; h — постоянная Планка; k — посто-

янная Больцмана.  

Подставляя в (8.8) численные значения, находим 

( )
3/2305,943 10постq MT V=  , (8.9) 

где М в кг/моль, V в м3, или  

( )
3/2275,943 10постq MT V=  , (8.10) 

где V в л.  
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Например, для атома водорода при Т = 298,15 K и V = 1 см3 = 10–6 м3 ве-

личина 239,675 10постq =  . 

В дальнейшем нас часто будут интересовать величины, отнесенные к одно-

му молю идеального газа, находящемуся в стандартном состоянии при p = 1 бар. 

В этом случае нужно в (8.9) подставить для V его значение в м3 при температу-

ре Т:  

5 3/  8,314 10 м . V RT p T−= =  (8.11) 

Тогда (8.10) для одной частицы приобретает вид 

26 3/2 5/2 4,941 10постq M T=  , (8.12) 

где М в кг/моль. Следует отметить, что если 1p  бар, то величина постq равна 

26 3/2 5/2 4,941 10 /постq M T p=  . (8.13) 

Таблица 8.1. Поступательная статсумма атома кислорода 

T, K 298,15 500 1000 1500 

3010q − 1,53 5,59 31,6 87,1 

Видно, что величина поступательной статсуммы быстро растет с темпе-

ратурой. 

8.1.3. Вращательная статсумма 

Вращательные уровни энергии жестких линейных молекул (ротатор) опи-

сываются выражением 

2
ε ( 1),,вр 28π

h J Ji I
= + (8.14) 
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где I — момент инерции молекулы, который часто задается в единицах 10–47 кг∙м2, 

J — вращательное квантовое число, которое принимает целочисленные значения 

0, 1, 2... При этом статвес каждого уровня равен (2J + 1). Напомним, что моле-

кула называется жесткой, если ее моменты инерции не зависят от энергетиче-

ского состояния молекулы (за счет интенсивных внутриколебательных движе-

ний момент инерции молекул может меняться). В большинстве случаев пред-

положение о жестких молекулах оказывается оправданным. 

Для жестких линейных молекул вращательная статсумма при высоких 

температурах имеет вид  

,
28π

вр 2σ

IkTq
h

= (8.15) 

где  — число симметрии, равное числу различных положений молекулы, в 

которых молекула совпадает сама с собой и в которые она может попасть толь-

ко путем вращений ее как целого (отражения, зеркальные повороты и инверсия 

не рассматриваются). Возникновение числа  связано с эффектами взаимодей-

ствия ядерных спинов и вращения из-за тождественности ядер. Реально это 

приводит к тому, что число вращательных состояний у молекул с тождествен-

ными ядрами в  раз меньше, чем у аналогичной молекулы, но с различными 

ядрами. В случае симметричных линейных молекул число  = 2 (например, для 

Н2, N2, О2, НССН). В случае линейных несимметричных молекул число  равно 

единице (например, для HCl, HD, HCCD).  

Подставляя в (8.15) численные значения, находим  

2 2,483 10 /σ,врq IT−=  (8.16) 

где I — момент инерции в вышеприведенных единицах — 10–47 кг∙м2. 

В таблице 8.2 указаны параметры молекул Н2 и О2 (равновесное расстоя-

ние между атомами re и момент инерции), а в таблице 8.3 приведены значения 

вращательной статсуммы при различных температурах для этих молекул.  
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Таблица 8.2. Параметры молекул H2 и O2 

Молекула re , нм I∙1047, кг∙м2  

H2 0,0741 0,46 

O2 0,1207 19,35 

Таблица 8.3. Вращательные статсуммы H2 и O2 

T, K 
врq

H2 O2 

298,15 1,70 71,6 

1000 5,71 240,2 

2000 11,42 480,4 

Для жестких нелинейных молекул при высоких температурах 

,

3/22π 8π 1/2( )вр 1 2 32
kTq I I I

h

 
 
 
 

= (8.17) 

где , ,1 2 3I I I — главные моменты инерции молекул. Подставляя численные зна-

чения, находим  

( )
1/23 3/2 6,935 10 /σ,вр 1 2 3q T I I I−=  (8.18) 

где величины Ii берутся в единицах 10–47 кг∙м2. В качестве примера приведем 

вращательные статсуммы CH4 и CCl4 (табл. 8.4), для которых моменты инерции 

в единицах 10–47 кг∙м2 равны 5,336 и 490,175 соответственно. Эти молекулы 

представляют собой сферические волчки, и поэтому у них все три момента 

инерции одинаковы. Число симметрии для этих молекул  = 12. Видно, что для 

CCl4 величина статсуммы существенно превышает величину статсуммы для 

метана, что связано с гораздо бóльшим значением момента инерции у CCl4. 
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Таблица 8.4. Вращательные статсуммы CH4 и CCl4 

T, K 
врq

CH4 CCl4 

298,15 36,7 3,2∙104
 

1000 225,3 2,0∙105

2000 637,1 5,6∙105
 

В случае произвольной молекулы число  можно легко найти, если из-

вестна группа симметрии молекулы. Например, CH4 имеет группу симметрии 

Td
. В группе dT операции симметрии, включающие только вращения, таковы: 

E, 8C , 3C3 2 . Следовательно, имеется 12 различных положений и  = 12.  

В таблице 8.5 приведены значения  для молекул, относящихся к различ-

ным группам симметрии.  

Число  можно найти и не пользуясь теорией групп. В этом случае необхо-

димо сосчитать путем перебора все различные положения молекулы, в которых мо-

лекула совмещается сама с собой при поворотах. Для определения числа  не сле-

дует привлекать представления об эквивалентных осях вращения, так как это в 

принципе неверный подход, способный привести к ошибкам. Например, в случае 

метана имеется четыре эквивалентных оси, проходящих через четыре связи С–Н. 

Так как вокруг каждой оси можно сделать три поворота, совмещающих молекулу 

саму с собой, то отсюда можно сделать вывод о существовании 12 различных по-

ложений, в которых молекула совпадает. Несмотря на то что результат правилен, 

тем не менее при его получении допущена ошибка: исходное положение учитыва-

ется четыре раза вместо одного. Недостающие три положения можно найти, рас-

смотрев три оси симметрии второго порядка, делящие угол НСН пополам. 

Таблица 8.5. Группы симметрии и числа симметрии 

Группа симметрии 2C
 3C

 2D h 3D h 6D h Td Oh
 2 3 4 6 12 12 24 

Пример Н2О NH3 CH2CH2 CH3 C6H6 CH4 SF6 
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Необходимо отметить, что все формулы для врq применимы в случае до-

статочно высоких температур, когда квантовые эффекты при вращении стано-

вятся не существенными. Критерий применимости классических соотношений: 

температура системы должна существенно превышать характеристическую 

вращательную температуру: θврT  , где 

2
θ 40,28 /вр 28π

h I
Ik

= = , K (8.19) 

для линейных молекул. Для многоатомных молекул характеристическую темпе-

ратуру оценивают для каждого из трех главных моментов инерции, , 1,2,3:I ii =

2
θ 40,28 /,вр 28π

h Ii iI ki

= = , K, (8.20) 

где индекс i относится к одному из трех главных моментов инерции.  

При этом в случае многоатомных молекул под характеристической вра-

щательной температурой понимают максимальное значение θ ,врi . Величина 

θ ,врi максимальна для ситуации с минимальным значением Ii . В (8.19) и (8.20) 

моменты инерции выражены в приведенных выше единицах. Величины θвр

для отдельных молекул приведены в таблице 8.6. Из нее следует, что квантовые 

эффекты во вращении нужно учитывать только при низких температурах и для 

легких молекул.  

Таблица 8.6. Характеристические вращательные температуры 

Молекула H2 D2 N2 O2 HCl HI CH4 CCl4 

θвр , K 85 42 2,85 2,07 14,5 9,0 7,5 0,08 

Если температуры низкие, то при расчете значений врq необходимо поль-

зоваться прямым суммированием по всем вращательным уровням энергии. 

Например, для жестких линейных молекул с неэквивалентными ядрами 
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(2 1)exp[ ( 1)θ / ]вр вр
0

q J J J T
J


= + − +

=
. (8.21) 

Для симметричных линейных и нелинейных молекул с эквивалентными 

ядрами необходимо использовать более сложные подходы.  

8.1.4. Внутреннее вращение 

Нередко в молекулах имеются химические группы, способные к враще-

нию вокруг связи, соединяющей эту группу с остальной частью молекулы. 

Например, иногда можно считать, что к такому вращению способны метильные 

группы — CH3. Следует отметить, что по-настоящему свободное вращение 

встречается не часто. Дело в том, что потенциальная энергия молекулы, как 

правило, зависит от угла поворота группы относительно ее оси симметрии, и, 

следовательно, вращение будет заторможенным. В качестве примера на рисун-

ке 8.1 приведена зависимость потенциальной энергии молекулы этана от отно-

сительного угла поворота групп CH3 вокруг связи C–C. Видно, что изменение 

потенциальной энергии при вращении достигает примерно 12 кДж/моль, что 

существенно превышает величину RT = 2,5 кДж/моль при комнатной темпера-

туре. Таким образом, вращение групп CH3 в молекуле этана будет заторможен-

ным при комнатных температурах, и его скорее следует рассматривать как кру-

тильное колебание. Вращение растормаживается при температурах ~ 1000 K и 

выше, когда величина RT сравнима с высотой барьера. Если внутреннее вра-

щение в молекуле расторможено, то это приводит к потере соответствующей 

колебательной степени свободы. 

В случае свободного относительного вращения метильных групп в моле-

куле этана полная вращательная статсумма молекулы врq имеет вид 

,

5 2 264π гр1
вр 4σ

I I k Tlq
h

 =  (8.22) 
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где число симметрии σ равно 

.σ σ σгрM
 = (8.23) 

Здесь σM — число симметрии молекулы как целого. Например, для этана 

σ 6M = . Величина гр — число симметрии вращающейся группы; для метиль-

ной группы σ 3;гр = грI — момент инерции группы СН3 относительно оси тре-

тьего порядка; Il — момент инерции всей молекулы относительно оси, пер-

пендикулярной связи С−С.  

Рис. 8.1. Зависимость потенциальной энергии молекулы этана 

от относительного угла поворота групп СН3 

Если моменты инерции выразить в единицах 10–47 кг∙м2, то, подставляя в 

(8.22) численные значения, получаем 

.3 21,9366 10 /σвр грq I I Tl
 − =  (8.24) 
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Например, в случае этана: 5,51грI = ; 42,28Il =
. Для грI взято значение, 

равное / 2IS , где IS — значение момента инерции этана относительно оси, 

проходящей через связь С−С и равное 11,03.  

Можно сравнить величины врq и врq с учетом и без учета внутреннего 

вращения соответственно. Например, для молекулы этана, используя выраже-

ния (8.24) и (8.17), получаем 

2
,вр  0,025065q T = 
     

3/2. 0,16228врq T= 

Величины врq , врq и их отношение приведены в таблице 8.7.  

Таблица 8.7. Вращательные статсуммы этана с учетом ( врq )  

и без учета ( врq ) внутреннего вращения 

T, K 
*
врq врq *

врq / врq

298 2228 835 2,67 

500 6266 1814 3,45 

1000 25 065 5132 4,88 

1500 56 396 9428 5,98 

2000 100 260 14 515 5,91 

Видно, что величины обеих статсумм отличаются при комнатных темпе-

ратурах примерно в 2–3 раза. 

8.1.5. Колебательная статсумма 

Колебательные уровни энергии молекул в хорошем приближении «гар-

монического осциллятора» можно представить равноотстоящими друг от друга, 

и выражение для n-го уровня энергии имеет вид 
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ε    ( 1/ 2)кол n h= + , (8.25) 

где n — колебательное квантовое число, равное 0, 1, 2,...;  — частота колеба-

ния. 

При расчете поступательной и вращательной статсумм предполагалось, 

что энергия отсчитывается от своего естественного нуля, когда ε 0пост = и 

ε 0.вр = В качестве нуля отсчета при вычислении колебательной статсуммы 

необходимо выбрать значение энергии нулевого колебательного уровня (n = 0). 

Тогда выражение для колебательной статсуммы гармонического осциллятора 

имеет вид  

1/[1 exp( / )]колq h kT= − − . (8.26) 

Величину /h k называют характеристической колебательной температу-

рой:  

θ     / .кол h k= (8.27) 

Можно считать, что при температурах ниже характеристических колеба-

ния возбуждены слабо, и заселен только нулевой колебательный уровень. 

Обычно частоту колебаний в молекулах обозначают через ωe и приводят 

в cм–1. Тогда 

θ ω /  1,439ωкол сh ke e= = , (8.28) 

где с — скорость света, а θкол выражено в K. С учетом (8.27) колq имеет вид 

1/[1 exp( θ / )]кол колq T= − − . (8.29) 

Если в молекуле имеется несколько колебаний, то колебательная 

статсумма представляет собой произведение колебательных статсумм для каж-

дого колебания:  

кол ,кол
q qii

= . (8.30) 
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Таблица 8.8. Колебательные частоты, характеристические колебательные 

температуры и степени вырождения колебаний для ряда молекул 

Молекула ωe , см–1 колθ , K Степень 

вырождения 
H2 4396,6 6235,8 1 
D2 3118,5 4486,8 1 
NO 1904,4 2741,8 1
N2 2358,0 3392,7 1 

CH4 2916,5 4196,3 1 
3019,5 4344,5 3 

 1533,6 2206,5 2 
 1306,2 1879,4 3 

CCl4 458 659,0 1 
775 1115,1 3 

 218 313,7 2 
 310 446,0 3 

Если колебание k-кратно вырождено, то колебательная статсумма этого 

колебания рассчитывается так же, как для невырожденного, но потом возводит-

ся в k-ю степень. Поэтому общее выражение для колебательной статсуммы с 

учетом вырождения можно записать так:  

{1/[1 exp( θ / )]}кол ,кол

k ki iq q Ti ii i
= = − −  , (8.31) 

где ki — число, характеризующее вырождение i-го колебания. Информация о ко-

лебательных частотах и статсуммах ряда молекул приведена в таблицах 8.8 и 8.9.  

Таблица 8.9. Зависимость колебательных статсумм некоторых молекул 

от температуры 

Молекула H2 D2 N2 CH4 CCl4 

T, K колq

298,15 1,0000 1,0000 1,0000 1,007 6,1 

1000 1,0020 1,0114 1,0348 2,192 2,02∙103 

2000 1,0463 1,1187 1,2245 16,226 2,71∙105 
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Из таблицы 8.9 видно, что величина колебательной статсуммы резко рас-

тет с ростом числа колебаний в молекулах и понижением частоты колебаний. 

8.1.6. Электронная статсумма 

Для большинства молекул основное электронное состояние не вырожде-

но. Энергия электронного возбуждения εэл , например, в видимом участке оп-

тического спектра поглощения c длиной волны λ =500 нм составляет 

ε 1/ λэл = = 20000 см–1. В этом случае характеристическую электронную тем-

пературу θэл рассчитывают по формуле, аналогичной (8.28), заменяя ωe на 

εэл , выраженное в cм–1. Для λ = 500 нм величина θэл ~ 28 000 K. Если εэл

задается в эВ, то, учитывая, что 1 эВ = 8065,54 см–1, получаем 

θ 8065,54 ε / 11605,4 εэл эл элch k=  =  , K. (8.32) 

Оцененные значения для θэл очень высоки для обычных условий, и в 

большинстве случаев можно принять, что  

1элq = . (8.33) 

Тем не менее существуют атомы и молекулы, у которых либо вырождено 

основное состояние, либо возбужденные состояния довольно близки к основ-

ному. Например, основное состояние молекулы кислорода, описываемое тер-

мом 3
g
− , трехкратно вырождено по спину. Следовательно, для кислорода 

3элq = . В случае NO основное состояние 2
1/2 вырождено дважды. Следую-

щее возбужденное состояние 2
3/2 также вырождено дважды. Оно располо-

жено близко к основному εэл  121 см–1 [1, с. 600], и при Т ~ 300 K можно 

считать, что основное электронное состояние NO–2П вырождено четырехкрат-

но. В результате для NO 4элq  .  



180 

В случае атома хлора основное состояние 2P3/2
вырождено четырех-

кратно. Следующее возбужденное состояние — 2P1/2
лежит выше основного 

на величину  = 881см–1. Поскольку при этом θ 1268эл = K, то при температу-

рах выше 1200–1500 K состояние 2P1/2
может вносить существенный вклад в 

общую электронную статсумму. Поэтому для атома хлора 

4 2exp( θ / )эл элq T= + − . (8.34) 

Электронная статсумма для атома хлора, вычисленная по (8.34), приведе-

на в таблице 8.10. Видно, что ее величина достаточно слабо зависит от темпе-

ратуры. 

В общем случае выражение для электронной статсуммы записывают в 

виде суммы по возбужденным электронным состояниям: 

,exp[ θ / ]эл ,эл0q g g Ti ii
= + − (8.35) 

где 0g — статвес основного состояния, gi — статвес возбужденного электрон-

ного состояния. 

8.1.7. Ядерная спиновая статсумма 

Ядерная спиновая статсумма связана с ядерным спиновым моментом ко-

личества движения. Ее величина определяется ядерным спиновым вырождени-

ем. Для одного ядра со спином I значение яд.спq равно  

2 1яд.спq I= + . (8.36) 

Если в молекуле имеется несколько ядер со спином Ii , то 

(2 1)яд.спq Iii
= + . (8.37) 
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Таблица 8.10. Зависимость электронной статсуммы атома хлора 

от температуры 

T, K элq

298,15 4,03 

1000 4,56 

2000 5,06 

3000 5,31 

Обычно в ходе химических реакций ядерных превращений не происхо-

дит. Поэтому в случае слабого (по сравнению с величиной kT) взаимодействия 

между ядерными спинами атомов обычно яд.спq для продуктов равно яд.спq

для исходных веществ. Это означает, что ядерная спиновая статсумма не ока-

зывает влияния на константы равновесия химических реакций. Ситуация с 

яд.спq коренным образом отличается от элq , так как электронное спиновое со-

стояние может меняться в ходе химических реакций. Поэтому при термодина-

мических расчетах обычно условно полагают 1яд.спq = . 

Тем не менее существуют процессы, в которых наблюдается изменение 

ядерных спиновых квантовых чисел. В качестве такого примера можно приве-

сти реакцию конверсии орто-водорода в пара-водород, в ходе которой суммар-

ное триплетное состояние ядерных спинов ( 3яд.спg = ) легкого водорода — 

протия с I = ½ меняется на суммарное синглетное состояние ( 1яд.спg = ). Су-

щественно, что расщепление соответствующих уровней достаточно велико, так 

как оно определяется разностью вращательных уровней энергии с J = 0 и J = 1, 

равной 1,45 кДж/моль. При температурах водорода около 4 K оно сравнимо с 

теплотой испарения твердого водорода, равной 1,42 кДж/моль [2, с. 46]. Хотя 

конверсия ортоводорода в параводород при 4 K не очень быстрая и составляет 

около 1,9% в час [2, с. 46], выделение теплоты приводит к испарению водорода. 
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8.2. Функция Гельмгольца 

Из всех фундаментальных функций наиболее простое выражение имеет 

функция Гельмгольца: 

 lnA kT Q= − . (8.38) 

За нуль отсчета для А принимают состояние с 1Q = при абсолютном нуле.

В случае N независимых, невзаимодействующих и одинаковых частиц находим 

 ln( / !)NA kT q N=− , (8.39) 

где q — статсумма одной частицы. Используя формулу Стирлинга 

,! 2π ( / )NN N N e  (8.40) 

получаем  

 ln( / ) (1/ 2) ln(2π ).A NkT q N NkT kT N − − +  (8.41) 

Для систем с большим числом частиц при 23~10N величина (1/ 2) ln(2π )N

крайне мала по сравнению с N, и выражение для функции Гельмгольца обычно 

используют в виде 

 = ln( / )A NkT q N NkT− − . (8.41*) 

С учетом (8.7) выражение для A примет форму  

 [ln( / ) 1 ln ln ln ]пост вр кол элA NkT q N q q q=− + + + + . (8.42) 

Из (8.42) видно, что A можно представить в виде суммы отдельных слагаемых: 

 [ln( / ) 1], ln ,пост пост вр вр

ln , ln .кол кол эл эл

A NkT q N A NkT q

A NkT q A NkT q

=− + =−

=− =−
(8.43) 

Для одного моля молекул 

 [ln( / ) 1]пост пост AA RT q N= − + . (8.44) 
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Подставляя в (8.44) выражение (8.8) для постA , находим 

3 2πln ln( / ) 1пост A22
A

(2,5ln 1,5ln ln 7,71),

MkTA RT V N
h N

RT T M p

  
  
  

    

= − + + =

= − + − +

(8.45) 

где М в кг/моль, p в барах. 

Рассмотрим вращение. Для одного моля молекул величина Aвр имеет вид 

 lnвр врA RT q= − . (8.46) 

В случае линейных молекул, используя (8.15), получаем  

28πln [ln( /σ) 3,696],вр 2σ

IkTA RT RT IT
h

 
 
 
 

= − = − − (8.47) 

где I выражено в единицах 10–47 кг∙м2. 

В случае нелинейных молекул, используя (8.17), находим  

( )
3/22 1/2π 8πlnвр 1 2 32σ

[1,5ln lnσ 0,5ln( ) 4,971].1 2 3

kTA RT I I I
h

RT T I I I

 
  
  
   

 

= − =

= − − + −

(8.48) 

Здесь ,1 2I I и 3I также выражены в единицах 10–47 кг∙м2. 

Выражения для колA и элA можно оставить в общем виде:  

 ln ,                             lnкол кол эл элA RT q A RT q= − =− . (8.49) 

В качестве примера для молекул NO и CH4 в таблицах 8.11 и 8.12 приведены 

значения отдельных статистических вкладов в величину функции Гельмгольца, 

а также их сумма стA . В последнем столбце приведены результаты расчетов по 

стандартным термодинамическим таблицам 
таб

A [3]. 
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Таблица 8.11. Функция Гельмгольца (кДж/моль) и ее составляющие для NO 

при p = 1 бар 

T, K постA
врA колA элA стA − o( )стA A T − o( )

таб
A A T

298 –41,4 –11,9 –0,0 –3,4 –56,7 0 0 

1000 –164,0 –50,0 –0,6 –11,5 –226,1 –169,4 –169,5 

Таблица 8.12. Функция Гельмгольца (кДж/моль) и ее составляющие 

для CH4 при p = 1 бар 

T, K постA врA колA элA стA

298 –39,0 –8,9 –0 0 –47,9 

1000 –156,1 –45,0 –6,5 0 –207,6 

Видно, что результаты расчетов статистическим методом и с помощью 

термодинамических таблиц хорошо совпадают. Это позволяет использовать оба 

подхода в конкретных термодинамических расчетах. 

Необходимо отметить, что не всегда оба метода расчета (теоретический и 

справочный) являются независимыми: в некоторых случаях табличные значе-

ния в справочниках получают с использованием статистических подходов. 

8.3. Энтропия 

Зная функцию Гельмгольца, можно легко рассчитать величину энтропии:  

AS
T V

 
 
 


= −


. (8.50) 

В случае поступательного движения, используя (8.44), для одного моля 

газа получаем 

постln( / ) 1пост пост
пост

qTS R q NA q T

 
 
  


= + +


. (8.51) 
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Из (8.8) следует, что  

пост (3 / 2) /пост
q

q T
T


=


. (8.52) 

Подставляя (8.52) в (8.51), находим 

( ) ln /   5 / 2пост пост AS R q N 
  

= + (8.53) 

и, учитывая (8.8), приходим к выражению 

.

3/2
2πln 5 / 2пост 2

AA

MkT VS R
Nh N

  
   

        
     

= + (8.54) 

Подставляя в (8.54) численные значения, получаем 

 (1,5ln  1,5ln  ln  18,605)постS R T M V= + + + , 

где М — молекулярная масса в кг/моль, /V p RT= — в м3. Отсюда 

( ) 2,5ln  1,5ln  ln 9,21постS R T M p= + − + , (8.55) 

где p в барах.  

В случае вращательного движения для одного моля газа, используя (8.46) 

и (8.50), находим 

врlnвр вр
вр

qTS R q
q T

 
 
 
 


= +


. (8.56) 

Если молекула линейна, то при θврT 

/
qвр q TврT


=


(8.57) 

и 

.
28π(ln 1) ln 1вр вр 2σ

IkTS R q R
h

  
  
  
  

= + = + (8.58) 
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Выражая величину момента инерции в единицах 10–47 кг∙м2, для врS получаем 

следующее выражение:  

 [ln( /σ)   2,696].врS R IT= − (8.59) 

Для многоатомных молекул при высоких температурах для одного моль 

газа имеем 

3/22π 8π 1/2(ln 3/ 2) ln ( ) 3/ 2вр вр 1 2 32σ

[0,5ln( ) lnσ 1,5ln 3,471],1 2 3

kTS R q R I I I
h

R I I I T

  
    
   
    

   

= + = + =

= − + −

(8.60) 

где ,1 2I I и 3I в единицах 10–47 кг∙м2. 

В случае колебательного движения для i-го колебания можно записать  

/
ln[1 exp( / )],кол exp( / ) 1

TiS R Ti iTi






  
 
  

= − − −
−

, (8.61) 

где θi — характеристическая колебательная температура, а энтропия рассчиты-

вается для одного моль. С учетом всех колебаний величина энтропии равна 

кол ,кол
S k Si ii

= , (8.62) 

где ki — вырождение i-го колебания.  

В случае элS выражение для энтропии одного моля оставим в общем виде:  

.ln (1/ ) (θ / )exp( θ / )эл эл элS R q q g T Ti i ii

 
 
 

= + − (8.63) 

Если энергия возбужденных состояний велика, то  

lnэл 0S R g=  , (8.64) 

где 0g — вырождение основного электронного состояния. 
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Ядерные спины обычно не учитывают при расчетах абсолютных значе-

ний энтропии частиц, так как в последующих превращениях они изменяются 

крайне редко. 

В таблицах 8.13 и 8.14 приведены величины различных вкладов в значе-

ние энтропии для молекул NO и метана, что позволяет получить представление 

об абсолютных значениях отдельных слагаемых. Также приведены значения 

полной энтропии, найденные как статистическим методом (ст), так и с помо-

щью справочных термодинамических таблиц (таб).  

Таблица 8.13. Энтропия, Дж/(моль∙K), и ее составляющие для NO 

T, K пост вр кол эл ст таб 

298,15 151,3 48,2 0,0 11,5 211,0 210,6 

1000 176,4 58,3 2,1 11,5 248,3 248,8 

2000 190,8 64,1 6,3 11,5 272,7 273,2 

Таблица 8.14. Энтропия, Дж/(моль∙K), и ее составляющие для CH4 

T, K пост вр кол эл ст таб 

298,15 143,4 42,4 0,4 0 186,2 186,3 

1000 168,6 57,5 21,5 0 247,6 248,1 

2000 183,0 66,2 56,7 0 305,9 306,5 

Видно, что результаты расчетов статистическим методом и с помощью термо-

динамических таблиц [3] хорошо совпадают. 

8.4. Внутренняя энергия, энтальпия, функция Гиббса 

Зная величины A и S, легко написать статистические выражения и для 

остальных термодинамических функций. Действительно, 

U A TS= + . (8.65) 

Эту формулу также можно применять к отдельным видам молекулярного 

движения.  
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Подставляя в (8.65) выражения (8.44) и (8.51) для постA и постS , получаем 

12 пост
пост

пост

q
U RT

q T


=


. 

Учитывая далее (8.52), находим 

( ) 3/ 2постU RT= . (8.66) 

Аналогичным образом для вращательного движения при θврT  полу-

чим 

 врU RT= (8.67) 

для линейных молекул и  

 (3/2)врU RT= (8.68) 

для нелинейных. 

Выражения для колU и элU оставляем в общем виде:  

,
θ exp( θ / )

кол 1 exp( θ / )

k Ti i iU R
Ti i

−
= 

− −
(8.69) 

.
1

θ exp( θ / )эл эл эл, ,
эл

U R g Ti i iq i
= − (8.70) 

Аналогично 

( )      5/ 2пост пост постН U pV U RT RT= + = + = , 

(8.71) 
 ,                     ,                 ,вр вр кол кол эл элН U Н U Н U= = =

пост пост постG А pV А RT= + = + , 

(8.72) 
,            ,                  .вр вр кол кол эл элG А G А G А= = =
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8.5. Теплоемкость 

Теплоемкость CV газофазной системы рассчитывают по уравнению 

(1.60). Используя уравнение (8.66), находим 

( ) 3/ 2постС R= , (8.73) 

т. е. на каждую поступательную степень свободы приходится по R/2.  

Если температуры достаточно высокие, то для вращательного движения, 

используя выражения (8.67) и (8.68), получаем  

 врС R= (8.74) 

в случае линейных молекул и  

 (3/2)врС R= (8.75) 

для нелинейных молекул. Таким образом, если вращательное движение полно-

стью разморожено, на каждую вращательную степень свободы приходится по R/2. 

Если температура ниже θвр , то для расчета вращательной теплоемкости 

необходимо использовать точные выражения для статсумм.  

В случае колебаний дело обстоит несколько сложнее, так как колебания 

обычно полностью не размораживаются. Для получения выражения для колC

будем исходить из (8.69):  

.
exp(θ / )2(θ / )кол 2[exp(θ / ) 1]

TC R T
T

=
−

(8.76) 

Из этого выражения видно, что при T → колC R= . Следовательно, при 

расчете теплоемкости на каждую колебательную степень свободы при высоких 

температурах приходится величина R.  

Если в молекуле имеется несколько колебательных степеней свободы, то 

,
exp(θ / )2(θ / )кол 2[exp(θ / ) 1]

TiC R k Ti ii Ti

= 
−

(8.77) 
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где ki — степень вырождения, θi — характеристическая температура i-го коле-

бания.  

Величину Сэл рассчитываем исходя из (8.70):  

2
12(θ / ) exp( θ / ) (θ / )exp( θ / )эл ,эл ,эл ,эл ,эл

эл эл

RC g T T g T Ti i i i i iq qi i

 
  

  
  

 

= − − −  . (8.78) 

Если близколежащие возбужденные электронные состояния отсутствуют, то  

0элС = (8.79) 

независимо от кратности вырождения основного электронного состояния.  

Полные величины теплоемкости при постоянном объеме при отсутствии 

взаимодействия молекул между собой представляют собой суммы:  

    пост вр кол элС С С С СV = + + + . (8.80) 

Теплоемкость при постоянном давлении имеет вид 

С C Rp V= + . (8.81) 

Зависимость теплоемкости от температуры при обычных и более высоких 

температурах обусловлена главным образом размораживанием колебательных 

степеней свободы. В таблице 8.15 приведены для молекул NO и CH4 значения 

Сp , рассчитанные статистически (ст) и по термодинамическим таблицам (таб) 

[3]. Как видно из таблиц, согласие обоих типов данных можно считать удовле-

творительным.  

Таблица 8.15. Теплоемкость Сp для NO и СН4 в единицах Дж/(моль∙K) 

Молекула NO CH4 

T, K ст таб ст таб 
298,15 29,2 29,86 35,6 35,71 
1000 33,7 33,4 71,8 71,6 
2000 36,2 37,3 94,4 93,9 
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Для теплоемкости Сp можно выделить три предельных значения: низко-

температурное, промежуточное и высокотемпературное. При очень низких 

температурах, когда θврT  , разморожено только поступательное движение. 

Вращательные и колебательные степени свободы выморожены. В этом случае 

для молекул в газовой фазе  

(5/ 2)постС C R Rp = + = . (8.82) 

В промежуточной области, когда θ θвр колT  , вращательные степени полно-

стью разморожены, а колебательные выморожены. В этом случае 

пост врС C С Rp = + + . (8.83) 

Легко найти из (8.83), что для линейных молекул 

(7 / 2)С Rp = (8.84) 

и для нелинейных  

4С Rp = . (8.85) 

Если температуры высокие и θколT  , то 

пост вр колС C С С Rp = + + + . (8.86) 

В случае N-атомной линейной молекулы число колебательных степеней 

свободы равно 3N – 5, и, следовательно, при высоких температурах 

( ) ( ) 7 / 2  3   5С R N Rp = + − . (8.87) 

Для многоатомных нелинейных молекул  

( ) 4  3  6С R N Rp = + − . (8.88) 



192 

Например, для СН4 при низких температурах (5/ 2)С Rp = , при промежу-

точных — 4R, а при высоких — 13R.  

В случае состоящих из атомов твердых тел при достаточно высоких тем-

пературах, когда колебания атомов можно считать независимыми друг от друга, 

теплоемкость СV можно оценивать, используя правило Дюлонга и Пти, со-

гласно которому одному молю атомов в твердом теле можно приписать 

3С RV  в соответствии с наличием трех колебательных степеней свободы у 

каждого атома. В случае ряда простых веществ это правило можно применять, 

но в общем случае им нужно пользоваться с осторожностью.  

8.6. Химический потенциал. Константа равновесия 

Химический потенциал, отнесенный к одной молекуле, равен 

μ

, , 

A
i Ni T V N j i

 
 
 
 


=




. (8.89) 

Используя (8.41), находим  

μ ln /kT q Ni i i=− . (8.90) 

Существенно, что в (8.90) статсуммах qi обозначены с дополнительным 

индексом «~». Это связано с тем, что в случае химической реагирующей систе-

мы при расчете статсумм отдельных молекул энергию необходимо отсчитывать 

от общего для всех молекул нуля (как реагентов, так и продуктов), так как со-

стояние равновесия в существенной степени определяется величиной внутрен-

ней энергии, запасенной в химических связях. Так же, как и раньше, в качестве 

нуля отсчета энергии можно взять уровень энергии всех базисных простых ве-

ществ в стандартном состоянии. 

В равновесии 

μ 0i ii
 = . (8.91) 
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Подставляя μi из (8.90) в (8.91), получаем  

ln( / ) 0q Ni i ii
 = . (8.92) 

Из последнего выражения следует 

i iN qi ii i

 
=  . (8.93) 

Отметим, что в (8.93) слева стоит выражение для константы равновесия KN . 

Использование единого для всех веществ отсчета нуля энергии далеко не 

всегда удобно. Поэтому обычно выбирают различные нули отсчета энергии для 

продуктов и реагентов. Обозначим через 0E величину 

пр реаг0E U U Ui ii
 = − = , (8.94) 

где прU и реагU — внутренние энергии продуктов и реагентов в наинизших 

энергетических состояниях; Ui — внутренняя энергия i-го компонента в наиниз-

шем энергетическом состоянии. Иногда говорят, что 0E — это энергия «0–0» 

перехода. Тогда выражение для KN запишем в виде 

exp( / )0
iK E RT qiN i


= −  , (8.95) 

где статсуммы qi рассчитываются по различным формулам, приведенным в 

этой главе. 

8.7. Выражение для константы равновесия K p

Выражая K p через KN с помощью (4.53), получаем  

exp[ / ( )]o o0
A A

i
RT RTK K E RT qp iN p VN p VNi

 
   
   
   
   



= = −  , (8.96) 
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где индекс i относится к различным молекулам.  

В (8.96) удобно выделить поступательную статсумму вместе с множите-

лем o
A

RT
p VN

в отдельный сомножитель:  

,

3/2
2

o o,пост 2
A AA

1/2
3/22 2 5/2

o 3 2
AA

3/25/2(820,52)

ii iM kTRT RTi iq Vi P VN p VNi i h N

Rk k iT MiNp h N

iT Mii

 
 



  

 

 
     
     
           
 

 
  
  
   

 

= = 



=    =

 =  

(8.97) 

где iM в кг/моль. 

Комбинируя (8.96) и (8.97), получаем выражение, непосредственно ис-

пользуемое для расчетов величин констант равновесия:  

3/25/2(820,52) exp[ / ( )] ( ),вр ,кол ,эл0
i iK E RT T M q q qp i i i ii i

   =  −     (8.98) 

или  

.ln 6,71 / 2,5 ln 1,5 ln ln( ( ),вр ,кол ,эл0K E RT T M q q qp i i i i i ii i i
   =  − +  + +   (8.99) 

8.8. Пример статистического расчета величины константы равновесия 

Для расчета величины 0E можно воспользоваться значениями энергии 

связей. Например, если рассматривается реакция 

Cl2 = Cl + Cl, 

то  

(Cl ) 2392000 2E D = = Дж/моль.  
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В случае равновесия 

2HCl = H2 + Cl2  

2 (HCl) (H ) (Cl ) 184 2000 2 2E D D D = − − = Дж/моль. 

В таблице 8.16 приведены данные расчета величин K p для этой реакции. Видно, 

что результаты, полученные статистическим методом (ст) и с помощью термоди-

намических таблиц (таб) [3], удовлетворительно согласуются между собой. 

Таблица 8.16. Константы равновесия реакции: 2HCl = H2 + Cl2 

T, K 
K p

ст таб

298,15 3,9∙10–34 4,1∙10–34 

1000 2,9∙10–11 3,0∙10–11

2000 2,6∙10–6 2,8∙10–6 

8.9. Статистический расчет приближенных значений констант равновесия 

в реакциях изотопного обмена или изомеризации 

С помощью статистических методов можно довольно легко рассчитать 

приближенные значения констант равновесия реакций изотопного обмена или 

изомеризации, например реакций  

H2 + D2 = 2HD, (а)  

пара-ксилол = мета-ксилол, (б)  

D2 + C6H6 = H2 + C6H4D2. (в)  

Следует отметить, что в этих реакциях число частиц не меняется, т. е.

 = 0. Молекулы, отличающиеся друг от друга изотопным составом или явля-

ющиеся изомерами, будем называть молекулами-аналогами.  
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Наиболее простую оценку K p легко получить, сделав следующие при-

ближения:  

1) массы всех молекул-аналогов равны; 

2) моменты инерции всех молекул-аналогов равны; 

3) частоты аналогичных колебаний у всех молекул-аналогов равны; 

4) разность энергий продуктов и реагентов ( 0E ) равна нулю.  

Эти приближения означают, что молекулы-аналоги отличаются только 

числом симметрии . Изотопные массовые и спиновые эффекты не учитывают-

ся. Таким образом, для K p из (8.98) получаем 

iK p ii



−

 . (8.100) 

Так, например, для реакции (а) 4K p = . Отметим, что чем выше темпера-

тура, тем точнее результат приближенного расчета.  

Высказанные приближения для упрощенного расчета констант равнове-

сия вызывают с первого взгляда недоверие к их применимости. Самых больших 

отклонений следует ожидать в реакции (а). Для оценки применимости упро-

щенного метода получим значения констант равновесия в реакции (а) для тем-

ператур 298,15 K и 1000 K. Параметры молекул взяты из [3] и приведены в таб-

лице 8.17. Значения 
,вр

q
i

рассчитаны. 

Таблица 8.17. Молекулярные параметры для H2, D2, и HD 

Молекула ωe , см–1 I, кг∙м2∙1047 
Энергия связи,

кДж/моль 

врq

(298 K) 

врq

(1000 K) 

H2 4396,554 0,46 432,2 1,7 5,71 

D2 3118,46 0.92 439,7 4,4 11,42 

HD 3817,09 0,61 435,6 4,52 15,15 
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Используя (8.99), получаем выражение для K p , учитывая  = 0: 

ln / 1,5 ln ln( ( )0 ,вр ,кол ,элK E RT M q q qp i i i i i i
i i i

 =− + +   . (8.101) 

Величину 0E рассчитываем из данных по энергиям связей, равную 

+0,9 кДж/моль. Электронные и колебательные статсуммы практически не отли-

чаются от единицы. Вращательные статсуммы рассчитаны в соответствии с 

(8.16). В результате расчета находим  

K p = 2,94 (298,15 K)          и         K p = 3,77 (1000 K). 

Таким образом, упрощенная схема вполне пригодна для приближенной оценки 

констант равновесия в реакциях изотопного обмена или изомеризации. 

Предложенная схема удобна только для приближенного расчета констант 

равновесия, но она громоздка при нахождении равновесного состава. Более 

простым является вероятностный подход. Рассмотрим применение этого под-

хода к молекулам с общей химической формулой A B C C ...C1 2 mi k i− , где атомы 

А и В — два различных изотопа, C ,C ,... ,C1 2 m — другие атомы. Будем считать, 

что молекула A C C ...C1 2 mk обладает некоторой симметрией и что все атомы А 

эквивалентны. Будем также полагать, что замещение атомов А на изотопы В не 

приводит к структурным искажениям и что при изотопном замещении не про-

исходит изменения полной электронной энергии молекулы. С учетом сделан-

ных предположений в качестве примера можно привести дейтерозамещенные 

молекулы метана: CH4, CH3D, CH2D2, CHD3, CD4. 

С точки зрения вероятностного подхода количество вещества 

A B C C ...C1 2 mi k i− (далее для краткости химические формулы этих соединений 

будем записывать в виде A Bi k i− ) в равновесной смеси определяется только 

мольной долей изотопов А и В, которые обозначим через  и  соответственно. 

Пусть в исходной неравновесной смеси вещества A ,A B ,A B ,...,B1 21 2k k k k− −
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присутствуют в количествах , ,..., 01n n nk k−
соответственно. Тогда мольные до-

ли изотопов А и В будут определяться выражениями 

α [ ( 1) ... ]/ ( )11kn k n n kNk k= + − + +
−

, (8.102) 

β [ 2 ... ] / ( )01 2n n kn kNk k= + + +
− −

, (8.103) 

где  

... 01N n n nk k= + + +
−

, (8.104) 

где N — полное число молей в системе. Для реакций изотопного обмена N не 

зависит от глубины превращения.  

Легко видеть, что 

α β 1.+ = (8.105) 

Зная величины  и , можно рассчитать мольную долю любого вещества 

в равновесной смеси: 

 (А В ) α βi k iX X Сi i ik i
−= =

−
(8.106) 

Коэффициент Сi определяет число способов, которым можно реализо-

вать структуру вещества А Вi k i− . В некоторых случаях, например, дейтероза-

мещенных изотопов метана, величина Сi представляет собой биномиальный 

коэффициент, но в ряде других случаев следует проявлять осторожность, так 

как изотопное замещение может привести, например, к возникновению цис-, 

транс-изомеров или других изомеров, которые следует рассматривать отдельно 

друг от друга.  

Зная равновесные количества реагентов, можно легко рассчитать кон-

станты равновесия различных линейно-независимых реакций, определяющих 

равновесное состояние. Например, пусть в системе протекает реакция 

(А В ) 0i i k ii
 = −

. (8.107) 
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Величину K p этой реакции можно вычислить по уравнению 

iK Xp ii


 . (8.108) 

С учетом (8.106) получаем  

.
( )

α β (α /β) β

ii k i i ki i i i iK C Cp i ii i

   
− =   =   (8.109) 

Так как общее количество изотопа А (или B) в ходе реакции не меняется, то 

0i ii
 = . (8.110) 

Учитывая, что  = 0, для K p получаем 

iK Cp ii


= . (8.111) 

Далее простым перебором точечных групп симметрии можно легко убе-

диться в том, что для любой молекулы типа А Вi k i− произведение числа сим-

метрии σi на число способов ее реализации Ci равно максимальной величине 

σk — числу симметрии молекулы Аk : 

.σ σCi i k= (8.112) 

Выражая отсюда Ci и подставляя в (8.111), получаем 

.(σ /σ ) σ σ σi i iKp i i ik ki i i

   − −= = =   (8.113) 

Таким образом, константы равновесия в рамках обоих подходов совпада-

ют. В силу единственности равновесного состояния в системе идеальных газов 

найденное распределение, описываемое выражением (8.106), также является 

единственным. 
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Вероятностный подход для расчета молярных долей отдельных веществ 

проще применять и тогда, когда известны нулевые энергии ( )А В0E i k i
−

раз-

личных изотопных разновидностей молекул. Следует отметить, что величины 

( )А В0E i k i
−

нельзя брать непосредственно из термодинамических таблиц, так 

как это приведет к ошибкам из-за использования в качестве нуля отсчета про-

стых веществ, а не атомов простых веществ. Например, в термодинамических 

таблицах величины теплоты образования для Н2 и D2 равны нулю, но при ис-

пользовании в качестве нуля отсчета свободных атомов H и D для ( )H0 2E и 

( )D0 2E получим разные величины, которые и нужно использовать в вероят-

ностном подходе.  

В рамках вероятностного подхода молярная доля i-го вещества равна 

. (А В ) ~  exp[ (А В ) / ] α β0
i k iX X E RT Сi i i ik i k i

−= −
− −

(8.114) 

Константа равновесия реакции изотопного обмена будет иметь вид 

.exp[ / ) exp( / ) σr r0 0
i iK E RT C E RT ip ii i
 −= −  = −   (8.115) 

Рассмотренную схему расчета равновесного состава можно без труда 

распространить на произвольный случай молекулы, состоящей из атомов не-

скольких различных элементов, каждый из которых может иметь несколько 

разных изотопов.  

8.10. Термодинамические параметры образования атомов 

и атомарных ионов 

Термодинамические параметры образования атомов и атомарных ионов в 

стандартных состояниях (идеальный газ, давление 1 бар, температура 

o 298,15 KT = [4]) удобно находить с использованием статистических методов.  
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8.10.1. Сумма энтальпий образования атомов А и В 

Сначала найдем выражение для суммы энтальпий образования атомов А 

и В в стандартных условиях, если известна энергия связи в двухатомной моле-

куле АВ при 0 K — (0,AB)D , потенциал ионизации атомов при 0 K — I, а так-

же энтальпия образования молекулы АВ при 298 K — o(AВ)f H . 

Для расчета суммы энтальпий образования атомов А и В используем сле-

дующие стадии. 

1. Рассмотрим 1 моль газообразных молекул АВ при стандартных усло-

виях. Тогда 

o(AВ)1 fH H = . (8.116) 

2. Охладим систему до 0 K. Тогда  

o o(0 ) 7 / 22 1 1H H C T H RTp = + − = − . (8.117) 

3. Произведем диссоциацию молекул при 0 K.  

(0,AB)3 2H H D = + . (8.118) 

4. Нагреем систему, состоящую из атомов А и В, до температуры oT . 

.

o o o o(A) + (В) 5/ 2 5/ 24 3f f
o o= (0,AB) + (AB)  + 3/ 2f

H H H H RT RT

D H RT

= =  = + +


(8.119) 

Это приближенное уравнение для суммы энтальпий образования атомов, так как

оно не учитывает точных зависимостей теплоемкостей Cp от температуры.  

8.10.2. Термодинамические параметры образования атомов 

В случае молекул, состоящих из одинаковых атомов 2A , из (8.119) полу-

чаем выражение для энтальпии образования атомов А: 
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o o o(A) =0,5 [ (0,A ) + (A )  + 3/ 2 ]2 2f fH D H RT   . (8.120) 

Для расчета энтропии атома учтем поступательное движение атомов и их элек-

тронное состояние. Спиновую статсумму для ядер рассматривать не будем, 

так как в большинстве случаев в реакциях не происходит изменения ядерных 

спиновых состояний. Тогда с учетом выражений (8.55) и (8.64) получаем 

( )o o(A)  2,5ln  1,5ln  ln 9,21 ln 0S R T M p R g= + − + +  , (8.121) 

где учитывается только электронное и спиновое вырождение основного состояния 

атома, если возбужденные состояния расположены высоко по сравнению с kT. 

Для расчета o(A,298)f G рассмотрим реакцию 

0,5A A2→ . (8.122) 

Изменение функции Гиббса в этой реакции запишем двумя способами: 

o o o= (A) 0,5 (A )r 2f fG G G  −  (8.123) 

и 

o o o o o o o o o= (A) 0,5 (A ) [ (A) 0,5 (A )].r r r 2 2f fG H T S H H T S S  −  =  −  − − (8.124) 

Приравнивая оба выражения для o
rG , находим выражение для o(A)f G : 

o o o o o o o(A) 0,5 [ (A ) (A )]+ (A) [ (A) 0,5 (A )].2 2 2f f f fG G H H T S S =   −  − −  (8.125) 

Применим полученные результаты к молекулам 2H с целью расчета термоди-

намических параметров для атомов Н. Для энергии связи в молекуле водорода 

использовали значение (0,H )2D = 432,2 кДж/моль [3]. Проводя соответствую-

щие расчеты с использованием выражений (8.120), (8.121) и (8.125), получаем 

величины, приведенные в таблице 8.18.  
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8.10.3. Термодинамические параметры электрона 

Для электрона принимаем o o(e) = 0 кДж/моль, (e) = 0 кДж/мольf fH G  . 

Для расчета энтропии электрона воспользуемся выражением (8.121). Получаем 

o(e) = 20,89 Дж/(моль K)S  . Данные приведены в таблице 8.18. 

8.10.4. Термодинамические параметры катионов 

Энтальпию образования катионов рассчитаем, используя следующие ста-

дии. 

1. Рассмотрим 1 моль атомов А при 298 K. В этом случае  

o(A)1 fH H = . (8.126) 

2. Теплота образования атомов А при 0 K равна  

o o o(0 ) (A) 5/ 22 1 fH H C T H RTp = + − = − . (8.127) 

3. Проводим ионизацию при 0 K:  

3 2H H I = + , (8.128) 

где I в кДж/моль. Нагреваем смесь катионов и электронов до 298 K. 

o o o o5/ 2 5/ 2  = (A) 5/ 24 3 fH H RT RT H I RT = + +  + + . (8.129) 

Величина 4H представляет собой сумму энтальпий образования катионов и 

электронов при стандартных условиях: 

o o(A ) (e)4 f fH H H+ =  +  . (8.130) 

Разделяем смесь катионов и электронов. Энтальпия при разделении идеальной 

смеси не меняется. Стандартное состояние для катионов согласно [4] выбираем 
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в виде идеального газа без учета электростатических взаимодействий. Стан-

дартная энтальпия образования катионов равна 4H :  

o o o o(A ) =  (A) (e) 5 / 2f f fH H I H RT+  + − + . (8.131) 

Энтропию катионов рассчитываем по (8.121). 

Для расчета величины o(A )f G + рассмотрим реакцию   

A A e+→ + . (8.132) 

Рассчитаем o
rG двумя способами: 

o o o o= (A ) + (e) (A)r f f fG G G G+   − (8.133) 

и 
o o o o o o= (A )+ (e)r r r f f

o o o o o– (A) [ (A ) (e) (A)].f

G H T S H H

H T S S S

+  −  =   −

+ − + −
(8.134) 

Приравнивая оба выражения для o
rG , находим выражение для o(A ) f G + : 

o
f (A).

o o o o(A ) = (A ) + (e) (A) f f f f
o o o o o– [ (A ) (e) (A)] (e)f G

G H H H

T S S S G

+ +   − −

+ + − − +
(8.135) 

Результаты расчета для протонов, проведенного в соответствии с (8.131), 

(8.121) и (8.135), приведены в таблице 8.18. Для потенциала ионизации атома 

водорода использовали значение I = 1312 кДж/моль [3].  

8.10.5. Термодинамические параметры анионов 

Термодинамические параметры анионов можно рассчитать по аналогии с 

расчетом термодинамических параметров катионов.  

Энтальпия образования анионов в стандартных условиях равна  

o o o o(A ) = (A) + (e) 5 / 2f f fH H H E RT−   + − . (8.136) 
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Энтропия аниона рассчитывается по (8.121). Функция Гиббса рассчитывается 

по (8.137). 

o o o o(A ) = (A ) (e) (A) f f f f
o o o o o o– [ (A ) (e) (A)] (e) (A).f f

G H H H

T S S S G G

− −  − − −

− − − +  +
(8.137) 

Рассчитанные для гидрид-иона значения по выражениям (8.136), (8.121) и 

(8.137) приведены в таблице 8.18. Для сродства атома водорода к электрону ис-

пользовали значение Е = −73 кДж/моль [3]. 

Таблица 8.18. Стандартные значения термодинамических параметров 

электрона, некоторых атомов, катионов и анионов в газовой фазе 

при стандартных условиях 

№ Частица 
o(298)f

кДж / моль

H

)

o(298)
Дж / (моль K

S o(298)f
кДж / моль

G

1 электрон 0 20,89 0 

2 H 217,96 114,716 203,20 

3 H+ 1536,35 109,00 1517,08 

4 H− 138,76 109,01 130,26 

5 С 714,29 158,1 668,86 

6 О 248,66 161,7 231,02 

7 O+ 1568,85 154,95 1546,99 

8 O− 100,46 158,33 90,05 

Аналогичным образом, можно рассчитывать термодинамические пара-

метры в газовой фазе и для других атомов и их положительных и отрицатель-

ных ионов (табл. 8.18). 

Значения, приведенные в таблице 8.18, практически совпадают с величи-

нами, приведенными в справочнике [3]. 
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8.11. Статистическое описание твердого тела 

При высоких температурах теплоемкость твердого тела в соответствии с за-

коном равного распределения теплоемкости по колебательным степеням свободы 

должна стремиться к величине 3R, если считать на один моль атомов. Однако 

представление о твердом теле как о совокупности независимых осцилляторов 

справедливо только при высоких температурах. При низких температурах можно 

пользоваться теорией Дебая, в которой проводится последовательный учет кол-

лективных колебаний атомов твердого тела. Согласно теории Дебая, 

 3 (θ / )С R D TV D=  , (8.138) 

где θD — температура Дебая, ( / )D TD — функция Дебая, равная 

.

θ / 4 exp( )3(θ / ) 3(θ / )
2[exp( ) 1]0

TD y yD T T dyD D y
= 

−
(8.139) 

Значения величин θD для ряда кристаллических веществ приведены в 

таблице 8.19. Значения функции (θ / )D TD приведены в справочниках.  

Таблица 8.19. Температура Дебая для некоторых кристаллических веществ 

Вещество Ag Au C (алмаз) Cu Mg KBr H2O 
θD , K 214 173 1910 313 290 177 192 

Из данных таблицы видно, что температуры Дебая часто лежат вблизи 

комнатных температур. 

8.12. Самостоятельные упражнения 

1. Оценить приближенное значение константы равновесия реакции  

СН3–CC–CH3 + CD4 = СН3–CC–CD3 + CH3D.  
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Рассчитать изменение o o o o, , ,r r r rU H A G    и o
rS в этой реакции 

при температуре 298 K. 

2. Рассчитать процентный состав равновесной смеси  

D

D

D

H H

H H

H

H D

D

D D

D

D

H H

H

3. Показать, что величина константы равновесия реакции H2 + D2 = 2HD 

при Т→ стремится к значению, равному четырем. 

4. При 298 K o
rH реакции 1,3 диметилбензол = 1,4 диметилбензол равно 

0,71 кДж/моль. Каково отношение равновесных количеств 1,4 диметилбензола 

и 1,3 диметилбензола при этой температуре? 

5. На примере дейтерозамещенных молекул бензола проверить справед-

ливость утверждения (8.111). 

6. Исходная смесь содержала 20% С6H6 и 80% C6D6. Рассчитать в рамках 

вероятностного подхода равновесное содержание различных дейтерозамещен-

ных бензола. Сколько линейно-независимых химических реакций описывают 

химическое равновесие в системе? Найти соответствующие константы равнове-

сия. 

7. Решить предыдущую задачу, полагая, что каждая связь С–D прочнее 

соответствующей связи С–Н на 4 кДж/моль. Температура системы равна 298 K. 

8. Предсказать различие в энтропиях атома Огаз и иона O газ
+

. Температуру 

считать высокой. 

9. Предсказать различие в энтропиях H2 и HD при 298 K. 

10. Стандартное изменение теплоемкости o
rCp при 298 K в реакции: 

H2O = H + OH равно 17,04 Дж/(мольK). Чему равно стандартное изменение по-

ступательной, вращательной и колебательной теплоемкости в этой реакции? 

11. Обобщить вероятностную схему расчета равновесного состава на слу-

чай произвольной молекулы, состоящей из атомов нескольких различных эле-

ментов, каждый из которых может иметь несколько разных изотопов.  
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