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1. Энтальпия
	ХТД изучает:

Переход энергии из одной формы в другую;
Энергетические эффекты, сопровождающие хим. процессы;
Возможность и направление самопроизвольного протекания процессов.



	В любом процессе соблюдается закон сохранения энергии:

		Q = ΔU + A
Для изобарного процесса (Р = const, A = p· ΔV):
		Q = U + pV = H – энтальпия процесса
	Энтальпия является характеристикой состояния системы. Практическое значение имеет изменение энтальпии процесса: ΔН = Н2 – Н1  (кДж/моль).  




	Термохимия изучает тепловые эффекты химических процессов.

	Экзотермические процессы протекают с выделением тепла, а эндотермические – с поглощением.
	Для термохимических уравнений характерно:

Указание теплового эффекта реакции;
Указание агрегатного состояния веществ (ж, г, тв);
Использование дробных коэффициентов.



	½ H2(г) + ½ Cl2(г) = HCl(г), ΔН = -92 кДж/моль
	СаСО3(кр) = СаО(кр) + СО2(г), ΔН = 178 кДж/моль
	Принято считать: 

ΔН < 0 для экзотермических процессов
ΔН > 0 для эндотермических процессов
	Обычно термодинамические величины определяют для стандартных условий (СУ): Т = 25 ° С = 298К; Р = 101,3 кПа

В справочниках: ΔН°298 = [кДж/моль] 
 ΔН(Н2О(г)) = -241,8 кДж/моль
ΔН(Н2О(ж)) = -285,8 кДж/моль
	Энтальпии образования простых веществ (Са, Н2, Br2) равны нулю.




2. Закон Гесса
	Основной закон ХТД был сформулирован Г.И. Гессом (1840): тепловой эффект процесса зависит только от вида и состояния исходных веществ и конечных продуктов, но не зависит от пути перехода.

С(кр) + ½О2(г) = СО(г), ΔН1
СО(г) + ½О2(г) = СО2(г), ΔН2
С(кр) + О2(г) = СО2(г), ΔН3
ΔН3 = ΔН1+ ΔН2
Т.е. суммарный тепловой эффект будет одним и тем же.


	




	Следствие закона Гесса: тепловой эффект химической реакции равен сумме энтальпий продуктов реакции за вычетом суммы энтальпий исходных веществ (с учетом коэффициентов).

ΔНх.р. = ΣΔНпрод – ΣΔНисх. в-в
2Н2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж)
ΔНх.р. = ΣΔНпрод – ΣΔНисх. в-в = 
= 2ΔН(Н2О(ж)) - 2ΔН(Н2(г)) - ΔН(О2(г)) =
= -285,8·2 – 2·0 – 0 = -571,6 кДж
 



3. Энтропия
	Состояние любой совокупности частиц можно охарактеризовать числом их микросостояний, которое соответствует данному макрососто-янию вещества. Число микросостояний называется термодинамической вероятностью (W) состояния или 

	энтропией (S).
	
	S = (R/NA)·lnW  







S>0
S<0



	Энтропия – характеристика состояния системы. Она очень сильно зависит от температуры:






	Энтропия даже простых веществ не равна нулю (из-за неупорядоченности кристаллической решетки). 

	В справочниках: S°298 = [Дж/(моль·К)] 
ΔSпар >> ΔSпл, т.к. резко увеличивается число возможных состояний системы.
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S°298(Cl2) = 222,9 Дж/(моль·К)
S°298(Н2Ог) = 188,7 Дж/(моль·К)
S°298(Н2Ож) = 70,1 Дж/(моль·К)
S°298(W) = 33 Дж/(моль·К)
S°298(Cалм) = 5,7 Дж/(моль·К)
	Энтропия аморфного и стеклообразного состояния вещества больше, чем кристаллического. Также энтропия возрастает при увеличении дисперсности вещества.
	Расчет изменения энтропии в ходе реакции аналогичен расчёту энтальпии:

ΔSх.р. = ΣΔSпрод – ΣΔSисх. в-в





4. Энергия Гиббса
	Переход системы в состояние с min энергией возможен только при ΔS.= 0 (наиболее упорядоченное состояние). С другой стороны, если ΔН = 0, то система переходит в наиболее неупорядоченное состояние (система стремится к объединению частиц и образованию более крупных агрегатов, т.е. энтальпия должна возрастать). 




	Энтальпия и энтропия зависят от условий протекания процесса (Т, Р, С). Для учёта обоих факторов на состояние системы необходимо их выражать в одинаковых единицах:


ΔН°298 = [кДж/моль] - энтальпийный фактор	
S°298 = [Дж/(моль·К)] ⇒ Т·ΔS – энтропийный фактор

	В состоянии равновесия оба фактора компенсируют друг друга:

ΔН = Т·ΔS 



	Если оба фактора не компенсируют друг друга, то приходится решать вопрос о возможности и направлении протекания процесса.
	Движущей силой химических процессов является изобарно-изотермический потенциал (т.к. Т и Р = const) или энергия Гиббса:

ΔG = ΔН - Т·ΔS
	 В справочниках: ΔG°298 = [кДж/моль]. Энергии Гиббса образования простых веществ (Са, Н2, Br2) равны нулю.




Если ΔG < 0, то реакция протекает в прямом направлении (→)
Если ΔG > 0, то реакция протекает в обратном направлении (←)
Если ΔG = 0, то система находится в состоянии равновесия (⇄)






	Расчет изменения энергии Гиббса в ходе реакции аналогичен расчёту энтальпии:

ΔGх.р. = ΣΔGпрод – ΣΔGисх. в-в
Чем дальше система от состояния равновесия, тем она более реакционноспособна.









ΔG = 0
ΔG < 0
ΔG > 0
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