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Введение
Методические указания написаны для обучающихся в ДГТУ, изучающих химию силикатов и силикатных материалов. Термодинамика — раздел физической химии, изучающий наиболее общие свойства макроскопических систем, находящихся в состоянии термодинамического равновесия и процессы перехода между этими состояниями.
Она не описывает протекание процессов во времени. Однако она дает точные соотношения между измеренными свойствами системы и отвечает на вопрос, насколько глубоко пройдет та или иная химическая реакция, прежде чем будет достигнуто равновесие. Она также позволяет предсказывать влияние температуры, давления и концентрации на химическое равновесие.
В основе термодинамики лежат три фундаментальных закона. Основные соотношения, вытекающие из I и III закона, позволяют рассчитать тепловые эффекты химических реакций. На основе II закона определяется направление самопроизвольного течения процесса, определяются условия равновесия и возможности его смещения под влиянием изменения внешних условий. Термодинамические расчеты позволяют оценить выход продуктов химической реакции, определить условия его повышения.
Предполагается, что использование этого пособия поможет овладеть расчетами термодинамических потенциалов, химического сродства, констант равновесия, равновесных составов и т.д.







[bookmark: bookmark3]§1 Понятие теплового эффекта химической реакции 
Тепловым эффектом реакции называют максимальное количество теплоты. которое выделяется или поглощается в необратимом процессе при постоянном объеме или постоянном давлении и при условии, что продукты реакции и исходные вещества имеют одинаковые температуры и отсутствуют другие виды работ кроме работы расширения.
Тепловой эффект реакции, протекающей при постоянном объеме равен изменению внутренней энергии (∆Ur), тепловой эффект реакции, протекающей при постоянном давлении — изменению энтальпии (∆Hr). Тепловой эффект реакции выражают в джоулях или килоджоулях.
Процессы, протекающие при постоянном давлении, встречаются в химии чаще, чем процессы, протекающие при постоянном объеме, так как большинство реакций проводят в открытых сосудах. Поэтому далее будем исследовать только процессы, протекающие при постоянном давлении.
Тепловой эффект реакции ∆Hi зависит от того, в каком состоянии находятся исходные вещества и продукты реакции. В связи с этим, чтобы облегчить табулирование термодинамических данных, приняты определенные стандартные состояния, для которых и приводятся значения термодинамических свойств.
Стандартное состояние газа — это газ, обладающий свойствами идеального газа при давлении в 1 атмосферу (1,013  105 Па) и данной температуре; для твердого вещества — это наиболее характерное кристаллическое состояние при давлении в 1 атм и данной температуре. Температуру стандартного состояния необходимо указывать особо. Термодинамические функции часто табулируют при 298 К, но следует помнить, что стандартное состояние не обязательно подразумевает эту температуру.
Когда реагирующие вещества, находящиеся в стандартных состояниях, превращаются в продукты реакции в стандартных состояниях, изменение термодинамических величин называют стандартным изменением и помечаются надстрочным индексом «0». Соответственно, тепловой эффект реакции, при которой реагирующие вещества, находящиеся в стандартных состояниях, превращаются в продукты реакции в стандартных состояниях называется стандартным тепловым эффектом реакции.
Стандартный тепловой эффект является характерным свойством реакции, определяемым природой и агрегатным состоянием реагирующих веществ. Его необходимо учитывать, как при выборе условий протекания химических реакций и при определении направления протекания того или иного процесса.
Изучением тепловых эффектов занимается раздел термодинамики, который называется «Термохимия». Теоретической основой термохимии является закон Гесса:
Тепловой эффект реакции не зависит от пути процесса, а определяется только начальным и конечным состоянием термодинамической системы.
Закон Гесса является следствием из первого закона термодинамики:
Тепло, сообщаемое системе, расходуется на увеличение внутренней энергии системы и на работу, совершаемую системой.
Если ∆Hr > 0, то ∆Hr — положительный, а реакция эндотермическая, т.е. для её осуществления необходим дополнительный подвод тепла. Если ∆Hr < 0, то тепловой эффект отрицательный, а реакция экзотермическая.
В термохимии рассматривают термохимические уравнения. Это такие уравнения, в которых кроме условной записи самой химической реакции приводится величина ее теплового эффекта. Поскольку тепловой эффект зависит от агрегатных состояний веществ, то в термохимических уравнениях символами (т), (ж), (г) обозначают фазовые состояния веществ. Например, термохимическое уравнение реакции образования воды имеет вид:
2Н2(Г)  О2(г) = Н2О (ж),  =              1.1
Уравнение (1.1) свидетельствует о том, что при образовании воды в стандартных условиях при температуре 298 К выделяется 285,8 кДж тепла.
На практике при расчетах теплового эффекта реакции пользуются следствиями из закона Гесса:
1. С термохимическими уравнениями можно производить те же действия, что и с алгебраическими.
2. Стандартный тепловой эффект химической реакции равен разности между суммой стандартных теплот образований продуктов реакции и суммой стандартных теплот образований исходных веществ, умноженных на соответствующие стехиометрические коэффициенты (н)
                               1.2
где  — стандартная теплота образования вещества.
3. Стандартный тепловой эффект реакции равен разности между суммой стандартных теплот сгорания исходных веществ и суммой теплот сгорания продуктов реакции, умноженных на соответствующие стехиометрические коэффициенты (нi)
                             1.3
где   — стандартная теплота сгорания вещества.
Стандартная теплота образования ( — это стандартный тепловой эффект реакции образования одного моля данного вещества из простых веществ (или элементов) при условии, что все участники реакции находятся в устойчивых агрегатных состояниях.
Стандартные теплоты образования простых веществ и элементов в устойчивых агрегатных состояниях приняты за нуль. Например,  (О2) = 0. Величины  могут принимать положительные и отрицательные значения. Выражают их в кДж/моль. Величины  приведены в справочниках.
Стандартная теплота сгорания  — это стандартный тепловой эффект реакции сгорании в атмосфере кислорода одного моля вещества до простейших оксидов, при этом все участники реакции должны быть в устойчивых агрегатных состояниях.
Продуктами сгорания в этих условиях являются СО2 (г), Н2O (ж), SО2, (г), N2 (г). Стандартные теплоты сгорания всегда отрицательны, так как при сгорании вещества теплота выделяется. Выражаются  в кДж/моль и приводятся в справочниках. Стандартные теплоты сгорания простейших оксидов в устойчивых состояниях приняты за нуль. Например,  (СО2) = 0.
[bookmark: bookmark4]§2 Точные методы расчета стандартного теплового эффекта
Закон Гесса, является точным законом. Поэтому методы расчета теплового эффекта на основе этого закона с использованием табличных данных получили название точных методов расчета.
Пример 1.1
Рассчитать стандартный тепловой эффект реакции:
N2О4 2NО2
  (г)	   (г)
Решение:
 =  = 2  8,002,31 = 13,69 кДж.
[bookmark: bookmark5]Пример 1.2
Рассчитать стандартный тепловой эффект реакции:
СН4 + СО22СО + 2Н2     
(г)       (г)         (г)       (г)
по стандартным теплотам сгорания.
Решение:
=  
- 802,23 + 0 - (-2  283,0) - ( - 2  241,84) = - 247,36 кДж/моль
  
[bookmark: bookmark6]§3 Приближенные методы расчета стандартного теплового эффекта
Эти методы основаны на применении приближенных значений теплот образования и сгорания. Чаще всего приближенные значения стандартных теплот сгорания веществ рассчитывают по методу Караша, а приближенные значения стандартных теплот образования веществ — по методу введения поправки на заместитель.
Вычисления стандартной теплоты сгорания органического соединения по методу Караша.
С помощью этого метода можно рассчитывать стандартную теплоту сгорания только жидких веществ.
 - 108,889 (4С + Н - р) + . , 
где 108,889 — энергия разрыва связи С - С и С – Н с последующим образованием СО2 и Н2О. Это энергия, выделяющаяся при перемещении одного электрона от углерода и водорода к кислороду в процессе горения в расчете на 1 моль.
С — число атомов углерода в соединении,
Н — число атомов водорода в соединении,
р — число частично смещенных электронов от углерода и водорода за счет присутствия в молекуле электроотрицательных атомов и групп: Сl-, Вг-, I-, F-, NO2-, О. Из них только кислород оттягивает  2 электрона, остальные — оттягивают один электрон. Группы -NH2, -CN, -CN — не оттягивают на себя электроны, но при подсчете числа атомов углерода и водорода учитываются С и Н, входящие в эти группы.
(4С + Н - р) — общее число электронов, перемещающихся в процессе сгорания 1 моль вещества от С и Н к кислороду.
  — тепловая поправка на присутствие в соединении различных функциональных групп, на связь арильного и алкильного радикалов, на связь двух ароматических радикалов.
,  — число одинаковых групп в соединении. Значения тепловых поправок ,  даны в справочных таблицах.
Пример 1.3
Рассчитать теплоту сгорания жидкого новокаина.
NН2С6Н4СООСН2СН2 - N(С2Н5)2.

С = 13      Поправка на первичный ароматический амин 
H =20       - 27,12 кДж/моль,  = 1.
р = 4            Поправка на связь между ароматическим и алифатическим   радикалами  14,63 кДж/моль.
Поправка на сложный алифатический эфир  - 68,97 кДж/моль
Поправка на третичный алифатический амин  - 108,68 кДж/моль
Решение:
 -108,889 (4С + Н - р) + . = - 108,889 (4  13 + 20 - 4) - 27,12 + 14,63 - 68,97 - 108,68 = - 7594,6 кДж/моль

[bookmark: bookmark8]§4 Расчеты теплового эффекта реакции при произвольной температуре
Влияние температуры на тепловой эффект реакции описывает закон Кирх- гоффа.
 =  (продуктов)  -   (исходных) = Ср.   1.4                                
Температурный коэффициент теплового эффекта реакции, равен изменению теплоемкости в системе имеющему место в результате протекания химической реакции.
Теплоемкостью системы называют количество теплоты , которое необходимо сообщить системе, чтобы нагреть ее на 1 градус.
1.5


Поскольку при определении теплоемкости речь идет о теплоте, сообщаемом системе, а это тепло всегда положительно, то и теплоемкость является всегда величиной положительной.
Различают общую теплоемкость системы С (теплоемкость) и молярную теплоемкость «с». В первом случае имеется в виду тепло необходимое для нагрева всей системы, а во втором — тепло, требуемое для нагрева только одного моля вещества системы. Размерность теплоемкости системы [Дж/К], а молярной теплоемкости — [Дж/моль  К].
Теплоемкость зависит от природы вещества, температуры и условий, при которых происходит подвод теплоты к системе.
Если условия таковы, что система сжимается (расширяется), а давление остается постоянным, то теплоемкость, называется изобарной теплоемкостью Ср.
Если в системе совершается только механическая работа расширения при постоянном давлении, то тепло, сообщаемое системе, полностью расходуется на изменение энтальпии:
                                                           1.6
Отсюда следует:
                                                                                                         1.7                                                          

Влияние температуры на теплоемкость описывают, представляя теплоемкость в виде степенного ряда (полинома):
                                                           1.8
значения коэффициентов а, Ъ, с для которого привидятся в таблицах. 
В таблицах эти коэффициенты, как и молярную теплоемкость, приводят для стандартного состояния.
Закон Кирхгоффа, выраженный уравнением (1.4), соответствует дифференциальной форме закона Кирхгоффа. Если это уравнение проинтегрировать, то получится, интегральная форма закона Кирхгоффа:
         (интегральная формула)          1.9                            
Из этого уравнения можно получить:

	
	  1.10

	
	

	 1.11


      
	

	          Значения коэффициентов , ,  вычисляют по уравнениям:
	


[bookmark: bookmark9]                                                1.12
                                                 1.13
                                1.14

Пример 1.5
Найти тепловой эффект реакции
2N2+ 6Н2О = 4NН3 + 3О2,
                                    1         2	3            4 
при Т = 400 К (все участники реакции в газообразном состоянии).
Решение
Из справочной таблицы выписывают значения стандартных теплот образования и значения коэффициентов уравнения Ср = а + bТ + cТ2 для всех участников реакции.
Таблица 1.3
	Вещество
	 ,кДж/моль

	а
	b  103
	c106

	1
	0
	27,88
	4,27
	—

	2
	- 241,81
	30,00
	10,71
	—

	3
	- 45,94
	29,80
	25,48
	—

	4
	0
	31,46
	3,31
	—


  
 = 4a3 + 3  a4 - 6  a2 - 2  a1 =
= 4 30,00 + 3  31,46 - 6  29,22 - 2  27,88 = 22,90
      = 4  b3 + 3  b4 - 6  b2 - 2  b1 =
= 4  25,48 + 3  3,39 - 610,71 - 2  4,27 = 35,74
 106 = 0

= 4 (-45,94) - 6 (- 241,81) = 1264,993 кДж = 1264993 кДж


§ 5 Понятие энтропии
Одной из основных термодинамических функций, характеризующих состояние системы, является энтропия.
Энтропией называется термодинамическая функция, определяемая уравнением:
S = k·ln·∆Г                                                1.15
где  — число состояний, доступных для системы (статистический вес);
k — постоянная Больцмана, равная отношению R/NA; R — универсальная газовая постоянная;
NA — постоянная Авогадро.
Энтропия, имеет размерность [Дж/К]. Она описывает состояние системы, поэтому ее значение не зависит от пути, по которому система пришла в это состояние. По этой же причине изменение энтропии, происходящее в ходе какого-либо процесса, равно разности: значений энтропии в конечном и исходном состоянии. Величина энтропии зависит от условий и от количества вещества. В связи с этим в таблицах приводят значения энтропии в стандартном состоянии, соответствующее 1 молю вещества — молярную энтропию [Дж/моль К].
Энтропия характеризует:
· число состояний, в которых система проводит все время (чем больше энтропия, тем больше таких состояний);
· вероятность состояния (чем больше энтропия состояния, тем вероятнее это состояние);
· связанную энергию системы (чем больше энтропия, тем больше часть внутренней энергии, которую нельзя превратить в работу);
· упорядоченность системы (чем больше энтропия, тем меньше система упорядочена). 
Энтропия мера беспорядка.
Пример 1.5
Какой вывод можно сделать о протекающем процессе при нагревании воды до кипения, если SН2О (ж) = 69,9 Дж/(моль  К), а SН2О (пар) = 188,7 Дж/(моль К)?
Решение
Поскольку энтропия является функцией состояния, изменение энтропии ДЗ можно рассчитать, вычтя из значения энтропии конечного состояния, энтропию состояния исходного:
 SН2О (ж) = 188,7 — 69,9 = 118,8 Дж/(моль  К).
Вывод:
При переходе воды в пар увеличивается энтропия, следовательно, — растет хаотичность в системе.
С энтропией связана формулировка одного из самых фундаментальных законов физической химии — второго закона термодинамики1:
Для любого бесконечно малого изменения в любой системе дифференциал энтропии больше, чем элементарное приведенное количество теплоты, сообщаемое системе  / Т, или равно ему.

S ≥ /Т                               1.16
Второй закон термодинамики устанавливает различие между процессами обратимыми (для них в (1.16) знак равенства) и необратимыми (для них - знак неравенства). Поскольку самопроизвольные процессы являются необратимыми процессами, то этим различием второй закон термодинамики устанавливает способ определения направления химической реакции: Реакция самопроизвольно будет протекать в ту сторону, для которой:
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§6 Расчет изменений энтропии для обратимых процессов
Из определения обратимых процессов следует, что обратимыми процессами являются процессы, направление течения которых можно изменить на противоположное, изменив на бесконечно малую одним из термодинамических параметров, определяющих течение процесса.
Плавление твердого вещества и испарение жидкости при постоянном парциальном давлении, равном давлению насыщенного пара, являются примерами изотермических превращений, которые могут идти в обратном направлении при бесконечно малом изменении температуры. Для таких процессов уравнение (1.18) превращается в равенство, которое после интегрирования дает:
                                              1.18
Это уравнение можно использовать для расчета энтропии возгонки, энтропии плавления или изменения энтропии при переходе вещества из одной формы твердого тела в другую.
Пример 1.6
Найти изменение энтропии при возгонке трех моль циклогексана, если теплота плавления равна 208 Дж/г, теплота испарения 120 Дж/г, а температура возгонки 280 К.
Решение
Теплота возгонки находится как сумма теплоты плавления и теплоты испарения:

 Дж/г;
            Дж/к,

где М— молярная масса циклогексана, 84,16 г/моль; 
       n — число молей циклогексана.
Возрастание энтропии, вызванное увеличением температуры можно рассчитать, учитывая, что изменение температуры можно осуществлять обратимо. В этом случае (1,18) вновь является равенством, в котором для изобарических процессов правую часть можно представить как произведение теплоемкости и элементарного изменения температуры:
 dТ	                                         1.19
Тогда после интегрирования (1.18) в предположении, что теплоемкость не зависит от температуры, получим:
 = (lnT2 – lnT1)                                                1.20
Если теплоемкость зависит от температуры, то в (1.18) перед интегрированием подставляют эмпирическое уравнение подобное (1.8).
Пример 1.7
Найти изменение энтропии при охлаждении газа (25 г Вr2) от температуры 383 К до температуры кипения 331,4 К, если СрВг2 = 35,6 + 0,64  10-3Т.
Решение


 Дж / К.


[bookmark: bookmark13]При охлаждении газа,  < 0, где при охлаждении газа увеличивается его упорядоченность.
§7 Расчет изменения энтропии для необратимых переходов
Изменение энтропии для необратимого процесса рассчитывают, рассматривая путь, по которому протекает процесс, в несколько стадий. Причем каждая из стадий представляется как процесс обратимый. Например, замерзание переохлажденной воды (т.е. воды находящейся при температуре ниже 0° С) является процессом необратимым. Однако такой процесс можно осуществить через несколько обратимых стадий:
1) нагревание воды от исходной температуры до температуры 0° С;
2) замерзание воды при постоянной температуре 0° С;
3) охлаждение льда от 0° С до исходной температуры.
Пример 1.8
Найти изменение энтропии при замерзании одного моля переохлажденной воды, находящегося при температуре 271 К.
Решение
Замерзание воды можно провести в следующие три стадии: 
1) Н2О(ж) при 271К → Н2О(ж) при 273К
 Дж/К
2) при 273К →  при 273К
 Дж/К;
3) при 273К →  при 271К
 Дж/К;
 Дж/К.

§8 Третий закон термодинамики. Определение абсолютной энтропии
Третий закон термодинамики (теорема Нернста) гласит:
Энтропия каждого химического элемента в кристаллическом состоянии при абсолютном нуле равна нулю. Энтропия любого вещества конечна и положительна.
Третий закон находится в согласии с формулой Больцмана (1.15), т.к. для идеального кристалла при абсолютном нуле имеется только одно разрешенное состояние:  = 1.
Выше указывалось, как можно вычислить изменение энтропии системы, температура которой изменяется. Для этого интегрируют  от одной температуры до другой. Если же измерения теплоемкости проведены до температур близких к абсолютному нулю, то третий закон позволяет вычислить абсолютную энтропию вещества при более высокой температуре:
  1.21           

Пример 1.9
Вычислить изменение энтропии при нагревании 200 г этилена от = 183 ° С до 93° С, 169° С, удельная теплота плавления  = 26,68 кал/г, температура кипения 103° С, мольная теплота испарения  = 13595 Дж/моль, мольная теплоемкость твердого и жидкого этилена 43,51 Дж/(моль  К),
мольная теплоемкость газообразного этилена4,196 +
+ 154,59  10-3  Т - 81,09  10-6  Т2 Дж/(моль  К), молярного масса этилена M = 28 г/моль.
Решение:
При нагревании этилена от T1= (-183 - 273) = 90 К до T2 = (-93 + 273)  = 180 К происходит изменение его агрегатного состояния: из твердого в жидкое при = 104 К и далее в газообразное при  = 170 К. Процессы плавления (кристаллизации), испарения, конденсации, возгонки протекают при постоянной температуре агрегатного перехода (при р = const) и вызывают изменение энтропии, равное:
   [Дж/(мольК)].
Для изобарных процессов нагревания (охлаждения) от T1 до T2 без изменения агрегатного состояния вещества:

Полное измерение энтропии при нагревании (охлаждении) n молей вещества от T1 до T2 с учетом изменения агрегатного состояния вещества:




где Mэтилена = 28 г/моль;
 = 26,68 кал/г = 26,68 4,18528 Дж/моль;
4,185 — коэффициент перевода калорий в Джоули.






Пример 1.10
Найти изменение энтропии в процессе реакции
              2С4Н8 + Н2 = С8Н18 
                     1-бутен             н-октан
при Т = 700 К и атмосферном давлении.
Решение:
Изменение энтропии в ходе реакции при температуре, отличной от стандартной, рассчитывают по формуле:
 
Изменение энтропии в ходе реакции при Т = 298 К рассчитывают по уравнению:
                                                
где  — абсолютные значения энтропии участников реакции (табличные данные)
= 463,7 - 130,6 - 2  307,4 = - 281,7 Дж/К;
 = 6,91 - 27,28 - 2  2,54 = - 25,45 Дж/К;
 = (741,9 - 3,26 - 2 344,9)10-3 = - 48,84  10 -3 Дж/К2;
 = (- 397,3 + 2  191,28 — 2,01)10 -6 = -16,75  10-6 Дж/К3;
= - 281,7 - 25,45  ln(700 : 298) - 48,84  10-3  402 - (16,75/2) 10-6  (7002 - 2982) = -326,42 Дж/К.
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ПРИЛОЖЕНИЕ
Таблица 1
Численное значение X для различных величин  lgМ

	X
	1: А ↔ В
              
	2: А ↔ 2В
              
	
3: А ↔ 3В


	
	lgK = lgM
	lgK - lgp = lgM
	lgK – 2  lgp  = lgM

	0,01
	-1,996
	-3,398
	-4,581

	0,02
	-1,690
	-2,796
	-3,691

	0,04
	-1,380
	-2,193
	-2,811

	0,05
	-1,279
	-1,999
	-2,532

	0,10
	-0,954
	-1,394
	-1,682

	0,20
	-0,602
	-0,778
	-0,861

	0,30
	-0,358
	-0,408
	-0,391

	0,40
	-0,174
	-0,118
	-0,051

	0,50
	0,000
	0,125
	0,227

	0,60
	0,176
	0,352
	0,479

	0,70
	0,368
	0,585
	0,729

	0,80
	0,602
	0,852
	1,010

	0,90
	0,954
	1,232
	1,400

	0,95
	1,279
	1,568
	1,741

	0,97
	1,510
	1,804
	1,978

	0,99
	1,996
	2,294
	2,470

	0,995
	2.299
	2,598
	2,774
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