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Частина I

Вступ
1 Визначення

∙ 2 пiдходи до опису властивостей об’єкта

– мiкроскопiчний – оснований на властивостях окремих складових (ато-
мiв, молекул)

– макроскопiчний – оперує поняттями, що властивi великiй кiлькостi ча-
стинок

∙ Термодинамiка вивчає загальнi властивостi макросистем

– можливiсть перебiгу процесу

– наслiдки перебiгу процесу

∙ Система – сукупнiсть взаємодiючих мiж собою речовин, яка вiдiлена для
розгляду:

– розчин = розчинник + розчинена речовина

– людина: сукупнiсть поєднаних органiв (спрощено)

∙ Складнiсть системи визначається поставленою проблемою!

Поняття фази

∙ Фаза – частина системи з однаковим складом та властивостями, яка вiддi-
лена вiд iнших частин поверхнями роздiлу

∙ Класифiкацiя систем за кiлькiстю фаз:

– гомогенна система – одна фаза

– гетерогенна – двi та бiльше фази

∙ Перетворення гетерогенної системи у гомогенну:
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H2O + CuSO4 2 фази 1 фаза

2 Стан системи
∙ Стан характеризується термодинамiчними параметрами: 𝑇, 𝑃, 𝑉, 𝑈

∙ Рiвноважний стан: стiйкiсть до зовнiшнього впливу

рiвноважний псевдорiвноважний

∙ Параметри стану не залежать вiд шляху переходу системи в даний стан

∙ Типи систем

– iзольована – немє обмiну масою та енергiєю

– закрита – немає обмiну масою

– вiдкрита – можливий обмiн i масою, i енергiєю

3 Процеси у системi
∙ Характеристики процесу: 𝐴,𝑄,Δ𝑈

∙ Форми енергiї

– робота (𝐴) – впорядкований рух частинок

– теплота (𝑄) – хаотичний рух частинок

– внутрiшня енергiя 𝑈 складається з:

* енергiї мiжмолекулярної взаємодiї;
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* енергiї хiмiчних зв’язкiв;
* енергiї взаємодiї електронiв i ядер;

∙ Типи процесiв

– iзохорний: 𝑉 = const

– iзотермiчний: 𝑇 = const

– iзобарний: 𝑃 = const

– адiабатичний: 𝑄 = 0

∙ Позначення типу - нижнiм iндексом:

– Δ𝑈𝑉 – змiна 𝑈 при 𝑉 = const

– 𝑄𝑝 – теплота процесу при 𝑃 = const

Частина II

Закони термодинамiки
4 1-й закон термодинамiки

∙ Δ𝑈 = 𝑄− 𝐴, 𝑄 – передана системi теплота;
𝐴 – робота системи

∙ Якщо система виконує лише роботу розширення (𝑝 = const):

𝐴 = 𝐹 ·𝑥 = 𝐹 ·𝑥·𝑆
𝑆

Δ𝑉=𝑥𝑆,𝑝=𝐹
𝑆−−−−−−−→ 𝑝Δ𝑉, 𝐴 = 𝑝Δ𝑉

∙ Тодi 1-й закон термодинамiки запишеться так:
𝑄𝑝 = Δ𝑈 + 𝑝Δ𝑉 , (𝑝 = const)

∙ Введемо нову функцiю – ентальпiю 𝐻 = 𝑈 + 𝑝𝑉
𝑄𝑝 = 𝑈2 − 𝑈1 + 𝑝(𝑉2 − 𝑉1) = 𝐻2 −𝐻1 = Δ𝐻

∙ Важливi спiввiдношення:
𝑄𝑝 = Δ𝐻, (𝑝 = const)
𝑄𝑣 = Δ𝑈 , (𝑉 = const,
Δ𝑉 = 0)

∙ Результати вимiрювань (𝑄) не залежать вiд способу проведення реакцiї,
адже 𝑈 i 𝐻 – функцiї стану!

∙ Запис рiвнянь у термохiмiї та термодинамiцi
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– 2H2(г) +O2(г) = 2H2O(г) + 476 кДж
– 2H2(г) +O2(г) = 2H2O(г),Δ𝐻 = −476 кДж

∙ Δ𝐻 – тепловий ефект реакцiї визначає її тип:

– Δ𝐻 > 0 – эндотермiчна (теплота поглинається)
– Δ𝐻 < 0 – экзотермiчна (теплота видiляється)

∙ Стандартна ентальпiя утворення Δ𝐻∘
𝑓,298

– Δ𝐻 реакцiї одержання 1 моль речовини
1/2H2(г) + 1/2I2(г) = HI(г),Δ𝐻∘

𝑓 (HI) = −5, 19 кДж
– стiйких за стандартних умов (ст.у.)

𝑇 = 298 K, 𝑃 = 101, 3 кПа
– Δ𝐻∘

𝑓,298 простих речовин при ст.у. дорiвнюють 0
– Δ𝐻∘

𝑓,298, кДж/моль – мiра стiйкостi сполуки

5 Закон Гесса
∙ Δ𝐻 реакцiї не залежить вiд шляху її протiкання, а залежить лише вiд при-

роди та стану її учасникiв

Sb

SbCl3

SbCl5

Δ𝐻1 Δ𝐻2

Δ𝐻3

Δ𝐻3 = Δ𝐻1 +Δ𝐻2

Два можливих шляхи:
1. Sb → SbCl5

2. Sb → SbCl3 → SbCl5

Результат (Δ𝐻) не залежить вiд вибору!

∙ Для реакцiї 𝑎A+ 𝑏B = 𝑐C+ 𝑑D справедливо

– Δ𝐻р-цiї = 𝑐Δ𝐻∘
𝑓 (C) + 𝑑Δ𝐻∘

𝑓 (D)− 𝑎Δ𝐻∘
𝑓 (A)− 𝑏Δ𝐻∘

𝑓 (B)
– Δ𝐻р-цiї = 𝑎Δ𝐻∘

сп(A) + 𝑏Δ𝐻∘
сп(B)− 𝑐Δ𝐻∘

сп(C)− 𝑑Δ𝐻∘
сп(D)

∙ Δ𝐻∘
сп(A) – тепловий ефект реакцiї окиснення 1 моля речовини А газоподi-

бним O2 при ст. у. (ентальпiя сгоряння).

∙ Рiвняння реакцiй можна додавати та вiднiмати!

∙ Припустимо, що вiдомо наступне:
Ca + 1/2O2 = CaO ,Δ𝐻1 = Δ𝐻∘

𝑓 (CaO) = −635, 5
S + O2 = SO2,Δ𝐻2 = Δ𝐻∘

𝑓 (SO2) = −296, 9
SO2 + 1/2O2 = SO3,Δ𝐻3 = −99, 2
CaO + SO3 = CaSO4,Δ𝐻4 = −402, 9
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∙ Треба знайти Ca + S + 2O2 = CaSO4,Δ𝐻5 = Δ𝐻∘
𝑓 (CaSO4)

∙ Складемо 4 рiвняння: лiву частину з лiвою, а праву – з правою:

∙ Ca + 1/2O2 + S + O2 + SO2 + 1/2O2 + CaO + SO3 =
= CaO + SO2 + SO3 + CaSO4

∙ Пiсля скорочення отримали шукане рiвняння!

∙ Повторюємо операцiї для теплового ефекту:
Δ𝐻5 =

∑︀
Δ𝐻𝑖 = −635, 5− 296, 9− 99, 2− 402, 9 = −1434, 5

6 Другий закон термодинамiки

Неможливий процес, єдиним резуль-
татом якого була б передача теплоти
вiд бiльш холодного тiла до гарячо-
го.
Другий закон термодинамiки тiсно
пов’язаний з роботами Больцмана;
саме в цих роботах з’явилася кон-
станта, що носить його iм’я.

∙ Другий закон термодинамiки мiстить iнформацiю про напрямок можливого
перебiгу процесу

∙ Математично ця iнформацiя пов’язана з новою функцiєю стану ентропiєю
𝑆. Iснує два визначення ентропiї:

– 𝑑𝑆 = δ𝑄/𝑇 – макроскопiчне визначення
– 𝑆 = 𝑘𝐵 ln𝑊 – мiкроскопiчне визначення (Больцман!)

∙ Фiзичний змiст ентропiї:

– мiра невпорядкованостi системи, адже з нею пов’язана теплота 𝑄
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– збiльшення ентропiї може вiдбуватися без передачi теплоти за рахунок
перемiшування речовин (збiльшення 𝑊 !)

∙ Що треба знати про ентропiю:

– [𝑆] = Дж
моль·К – розмiрнiсть

– 𝑆т < 𝑆р ≪ 𝑆г

– 𝑆∘ – ентропiя сполуки при стандартних умовах

– для простих речовин 𝑆∘ ̸= 0 (на вiдмiну вiд Δ𝐻∘
𝑓,298)

– lim𝑇→0 𝑆 = 0

– для реакцiї 𝑎A+ 𝑏B = 𝑐C+ 𝑑D
Δ𝑆р-цiї = 𝑐𝑆∘(C) + 𝑑𝑆∘(D)− 𝑎𝑆∘(A)− 𝑏𝑆∘(B)

∙ Iнодi знак Δ𝑆р-цiї можна оцiнити:
2SO2(г) +O2(г) = 2SO3(г),
3 моль газiв → 2 моль
Газiв стає менше, отже Δ𝑆р-цiї < 0

7 Напрямок перебiгу процесiв
∙ Принцип мiнiмуму енергiї: будь-яка система самовiльно намагається мiнiмi-

зувати свою енергiю

∙ Критерiй можливостi самовiльного пребiгу процесу

– В iзольованiй системi: Δ𝑆р-цiї > 0

– У закритiй системi: Δ𝐻р-цiї < 0

– У вiдкритiй системi: Δ𝐺р-цiї < 0 – нова функцiя!

∙ Функцiя Гiббса 𝐺

– [𝐺] = кДж/моль

– 𝐺 = 𝐻 − 𝑇𝑆, Δ𝐺р-цiї = Δ𝐻р-цiї − 𝑇Δ𝑆р-цiї

– Δ𝐺∘
𝑓 = 0 для простих речовин

– Δ𝐺р-цiї – максимальна корисна робота процесу

– для реакцiї 𝑎A+ 𝑏B = 𝑐C+ 𝑑D
Δ𝐺р-цiї = 𝑐Δ𝐺∘

𝑓(C) + 𝑑Δ𝐺∘
𝑓(D)− 𝑎Δ𝐺∘

𝑓(A)− 𝑏Δ𝐺∘
𝑓(B)
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8 Вплив температури на перебiг процесу
∙ Вiдкритi системи найважливiшi для хiмiї

∙ Δ𝐺р-цiї = Δ𝐻р-цiї − 𝑇Δ𝑆р-цiї – лiнiйна залежнiсть

∙ Для побудови графiка знайдемо 2 точки

– 𝐴(0,Δ𝐻р-цiї)

– 𝐵(𝑇р, 0), где 𝑇р = Δ𝐻р-цiї/Δ𝑆р-цiї 𝑇р – рiвноважна температура
(Δ𝐺р-цiї(𝑇р) = 0)

1

2

3

4

T
  1

T
  2 T

DG

4 варiанти розташування прямих
1 – реакцiя вiдбувається при 𝑇 > 𝑇1

2 – реакцiя не вiдбувається при будь-яких 𝑇
3 – реакцiя вiдбувається при будь-яких 𝑇
4 – реакцiя вiдбувається при 𝑇 < 𝑇2

9 Приклади завдань

9.1 Задача 1
Задача 1

При спалюваннi графiту утворився карбон (II) оксид масою 8,86 г. Визначте
ентальпiю утворення CO2 з елементiв, якщо Δ𝐻р-цiї = −79,2 кДж.

∙ Ентальпiєю утворення CO2 є тепловий ефект такої реакцiї

– C +O2 = CO2. Отже кiлькiсть теплоти, що видiляється при утвореннi
1 моль CO2 i буде величиною Δ𝐻∘

𝑓 (CO2).

∙ Через кiлькiсть теплоти, що пов’язана з певною масою продукту, можна
визначити кiлькiсть теплоти для 1 моль продукту:

–
8,86

−79,2
=

44

Δ𝐻∘
𝑓 (CO2)

, Δ𝐻∘
𝑓 (CO2) =

−79,2 · 44
8,86

= −393, 3 кДж/моль.

∙ Вiдповiдь: Δ𝐻∘
𝑓 (CO2) = −393, 3 кДж/моль.
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9.2 Задача 2
Задача 2. Термодинамiчнi розрахунки

Чи буде довiльно вiдбуватися процес PbS + PbO2 → Pb + SO2 за стандар-
тних умов?

∙ Коефiцiєнти у рiвняннi реакцiї: PbS + PbO2 = 2Pb + SO2.

∙ Можливiсть перебiгу процесу визначається умовою Δ𝐺р-цiї < 0. Δ𝐺р-цiї ви-
значається через Δ𝐻р-цiї i Δ𝑆р-цiї:
Δ𝐺р-цiї = Δ𝐻р-цiї − 𝑇Δ𝑆р-цiї

∙ Використаємо табличнi значення Δ𝐻∘
𝑓 i 𝑆∘ для учасникiв реакцiї:

–
PbS PbO2 Pb SO2

Δ𝐻∘
𝑓 , кДж/моль −100, 4 −276, 6 0 −296, 9

𝑆∘, Дж/(моль·К) 91, 2 74, 9 64, 8 248, 1

∙ Визначення Δ𝐻р-цiї i Δ𝑆р-цiї вiдбувається за однаковою схемою:

– Δ𝐻р-цiї = 2Δ𝐻∘
𝑓 (Pb) + Δ𝐻∘

𝑓 (SO2)−Δ𝐻∘
𝑓 (PbS)−Δ𝐻∘

𝑓 (PbO2);
Δ𝐻р-цiї = 0− 296, 9 + 100, 4 + 276, 6 = 80, 1 кДж (видiлення теплоти!).

– Δ𝑆р-цiї = 2𝑆∘(Pb) + 𝑆∘(SO2)− 𝑆∘(PbS)− 𝑆∘(PbO2);
Δ𝑆р-цiї = 2 · 64, 8 + 248, 1− 91, 2− 74, 9 = 211, 6 Дж/К.

∙ Далi можна визначити значення Δ𝐺р-цiї i зробити висновок:
Δ𝐺р-цiї = 80, 1− 298 · 211, 6/1000 = 17 кДж:
Δ𝐺р-цiї > 0 – довiльний перебiг реакцiї неможливий.

9.3 Задача 3
Задача 3. Термодинамiчнi розрахунки

Чи можливий довiльний перебiг процесу HCl(г) + O2(г) → Cl2(г) + H2O(г) за
стандартних умов? При якiй температурi система могла б знаходитися у ста-
нi рiвноваги? Наведiть графiк залежностi Δ𝐺р-цiї вiд температури i дайте вiд-
повiднi пояснення.

∙ Коефiцiєнти у рiвняннi реакцiї: 4HCl + O2 = 2Cl2 + 2H2O .

∙ Можливiсть перебiгу процесу визначається умовою Δ𝐺р-цiї < 0. Δ𝐺р-цiї ви-
значається через Δ𝐻р-цiї i Δ𝑆р-цiї: Δ𝐺р-цiї = Δ𝐻р-цiї − 𝑇Δ𝑆р-цiї

∙ Використаємо табличнi значення Δ𝐻∘
𝑓 i 𝑆∘ для учасникiв реакцiї:
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–
HCl O2 Cl2 H2O

Δ𝐻∘
𝑓 , кДж/моль −91, 8 0 0 −241, 8

𝑆∘, Дж/(моль·К) 186, 8 205, 0 111, 9 188, 7

∙ Визначення Δ𝐻р-цiї i Δ𝑆р-цiї вiдбувається за однаковою схемою:

– Δ𝐻р-цiї = 2Δ𝐻∘
𝑓 (Cl2) + 2Δ𝐻∘

𝑓 (H2O)− 4Δ𝐻∘
𝑓 (HCl)−Δ𝐻∘

𝑓 (O2);
Δ𝐻р-цiї = 0− 483, 6 + 367, 2− 0 = −116, 4 кДж (теплота видiляється).

– Δ𝑆р-цiї = 2𝑆∘(Cl2) + 2𝑆∘(H2O)− 4𝑆∘(HCl)− 𝑆∘(O2);
Δ𝑆р-цiї = 223, 8 + 377, 4− 747, 2− 205, 0 = −351, 0 Дж/К.

∙ Далi можна визначити значення Δ𝐺р-цiї i зробити висновок:
Δ𝐺р-цiї = −116, 4− 298 · (−351, 0)/1000 = −11, 8 кДж:
Δ𝐺р-цiї < 0 – довiльний перебiг реакцiї можливий.

Задача 3. Термодинамiчнi розрахунки
Чи можливий довiльний перебiг процесу HCl(г) + O2(г) → Cl2(г) + H2O(г) за

стандартних умов? При якiй температурi система могла б знаходитися у ста-
нi рiвноваги? Наведiть графiк залежностi Δ𝐺р-цiї вiд температури i дайте вiд-
повiднi пояснення.

∙ Встановлено, що Δ𝐻р-цiї = −116, 4 кДж i Δ𝑆р-цiї = − 351, 0 Дж/К.

∙ Рiвноважна температура вiдповiдає умовi Δ𝐺р-цiї = 0:

Δ𝐺р-цiї = 0 ⇒ Δ𝐻р-цiї − 𝑇Δ𝑆р-цiї = 0;𝑇р =
Δ𝐻р-цiї

Δ𝑆р-цiї
.

𝑇р = −116, 4/(−0, 351) = 331, 6 К.

∙ Залежнiсть Δ𝐺р-цiї = Δ𝐻р-цiї − 𝑇Δ𝑆р-цiї є прямолiнiйною у координатах
(𝑇,Δ𝐺):

∙
𝑇

Δ𝐺

Δ𝐺 < 0
(0;−116, 4) (331, 6; 0)

Реакцiя може вiдбуватися довiльно при
𝑇 < 331, 6 К, т.к. у цiй областi темпера-
тур (позначена кольором) Δ𝐺 < 0.
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