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5. ЕНЕРГЕТИКА ХІМІЧНИХ РЕАКЦІЙ

 Викладено визначення основних понять і законів термодинаміки, можливість протікання та напрям оборотних реакцій, наведено приклади розв(язування задач.
5.1. Основні поняття і визначення в термодинаміці
Наука, що встановлює закони взаємних перетворень різних видів енергії, обміну енергією між системою, що вивчається, і зовнішнім середовищем, а також визначає можливість та напрям мимовільного перебігу хімічних і фізико-хімічних процесів за певних умов, називається хімічною термодинамікою. Слово «система» грецького походження, буквально означає «ціле, складене з частин». У нашому викладенні термін «система» має відношення до тієї частини реального світу, яку ми вивчаємо. Це може бути посудина з газом, склянка з водою, хмара, машина, рослина, планета чи щось інше. Як правило, система визначається за допомогою її межі – уявної чи дійсної оболонки, якій можна надати будь-яку властивість. Вона має бути абсолютно жорсткою чи пружною, непроникною чи, навпаки, проникною для речовин, цілком теплоізолюючою чи такою, що проводить тепло. Межа не є матеріальною, тобто не додається до маси речовини системи й навколишнього середовища. Мабуть, зручно ототожнювати межу із замкненою геометричною поверхнею, з одного боку якої знаходиться система, а з другого – решта реального світу, тобто середовище.  
Систему називають відкритою, коли через межу (реальну чи умовну), що розділяє систему і зовнішнє середовище, може здійснюватися обмін масою та енергією, наприклад рідина і її пара. Закритою називається система,  в якій можливий обмін енергією тільки із зовнішнім середовищем,  наприклад газ у балоні.
Обмін енергією між системою і зовнішнім середовищем може проходити у різних її формах (теплової, механічної, електричної, різних типів випромінювань). Під час хімічних реакцій найчастіше використовується енергія теплова та механічна у формі роботи. Фізичні фактори, які визначають стан системи, називають параметрами стану (температура, тиск, об'єм, склад системи). Величини, які характеризують енергетичний стан системи і зміни, що відбуваються в ній, є функціями стану. Вони залежать від параметрів стану, але не залежать від способу переходу системи з одного стану в інший. До них належать внутрішня енергія (U), ентальпія (Н), ентропія (S) та енергія Гіббса (G).
За характером зміни параметрів стану системи розрізняють такі процеси: при постійному тиску — ізобарні, при постійному  об'ємі — ізохорні, при постійній температурі — ізотермічні.

Розділ хімії, який вивчає теплові ефекти хімічних реакцій, називають термохімією. Теплові ефекти зумовлюються тим, що перебіг хімічних реакцій супроводжується розривом одних хімічних зв'язків, тобто витратою енергії, та утворенням інших, тобто виділенням енергії. Різниця тих енергій, що виділяються під час утворення одних хімічних зв'язків, і тих, що витрачаються на розрив інших зв'язків, називається тепловим ефектом хімічної реакції. Реакції, що супроводжуються виділенням теплоти, мають назву екзотермічних (в термодинаміці позначають як витратну зміну ентальпії (Н < 0, тобто знаком «–»), а ті, що відбуваються з поглинанням теплоти, — ендотермічних (позначають як прибуткову зміну ентальпії (Н >0, тобто знаком «+ »). Рівняння хімічних реакцій, в яких вказані теплові ефекти, називають термохімічними.

Теплові ефекти реакцій залежать від температури, а якщо реакція супроводжується зміною числа молів у системах за участю газів, то і від тиску. Тепловий ефект,  який  прийнято  визначати   за стандартних умов (Т = 298 К; 
Р = 101,32 кПа), позначають ((°. Теплові ефекти реакцій залежать також і від фазових станів речовин, які вказуються в рівнянні разом з відповідними їм формулами: стан твердий (т), рідкий  (р), газоподібний (г).
Розрахунки теплових ефектів хімічних реакцій ґрунтуються на оцінці енергетичного стану за певних умов, який у свою чергу характеризується її внутрішньою енергією (U). Однак абсолютне значення внутрішньої енергії визначити неможливо; тому йдеться не про значення U, а про величину зміни енергії під час процесів ((U). Отже, внутрішня енергія є функцією стану системи, коли її зміна визначається початковим і кінцевим станами системи, і не залежить від шляху здійснення процесу. При цьому збільшення U вважають позитивним ((U > 0), якщо U1<U2, тобто (U = + (U2 – U1), а зменшення — негативним ((U < 0), якщо U2 < U1, тобто (U = – (U2 – U1).
Згідно з першим законом термодинаміки (закон збереження енергії за Джоулем, середина XIX ст.) як наслідком закону збереження енергії кількість енергії, яка виділяється або поглинається системою під час переходу з одного стану в інший у формі теплоти Q та роботи А, дорівнює зміні внутрішньої енергії системи (U,тобто:
(U = Q – А.
Внутрішня енергія будь-якої системи U – це повна енергія, яка складається з енергії руху молекул, енергії руху ядер і електронів  у молекулах та атомах, внутрішньоядерної, енергії молекулярної взаємодії і т.п. Звернемо увагу на те, що внутрішня енергія U не належить до безпосереднього вимірювання величин дослідним шляхом, коли можна заміряти тільки теплоту, поглинену або виділену системою, і визначити роботу, пов’язану з переходом з одного стану системи в інший.

Теплота – це стан безладного, хаотичного руху частинок, що утворюють дане тіло або систему тіл. Робота – це  упорядкований рух тіл або частинок у направленому силовому полі. 

Припустімо, що деяка система за рахунок поглинання теплоти переходить зі стану 1 до стану 2. Узагалі, ця теплота витрачається на змінення внутрішньої енергії системи і на виконання роботи А проти зовнішніх сил: 

Q = (U + А. 

При вивченні енергетики хімічних реакцій під роботою проти зовнішніх сил в основному розуміють роботу проти зовнішнього тиску. У першому наближенні вона дорівнює добутку тиску Р на зміну об’єму  (V  системи,  тобто 

A = Р(V2 – V1) = Р(V.
При ізохорному процесі (V = const) об’єм не змінюється і робота не виконується: 
А = 0; ((V = 0).
У цьому випадку                          
Qv = U2 – U1,
де U1, U2 – вихідний і кінцевий запас енергії відповідно.
Усі  системи  прагнуть  перейти  в  стан  з  найменшою   енергією,  і  тому
U1 > U2, a U2 – U1 – величина від’ємна. В хімії тепловий ефект реакції за величиною дорівнює термодинамічному теплу, але протилежний йому за знаком. Тому 

Qv = – (U.
Таким чином, тепловий ефект реакції за умови постійних об(єму і температури при ізохорному процесі дорівнює зміні внутрішньої енергії системи, взятої з протилежним знаком. Прикладами ізохорних процесів є реакції у закритих реакторах (автоклавах), між твердими й рідкими речовинами без виділення газів та  між газами, якщо їхня кількість не змінюється.
Для ізобарного процесу (P = const) тепловий ефект Qp можна  обчислити за формулами:
Qp = (U + Р(V;
Qp = (U2 – U1) + Р(V2 – V1)   або   Qp = (U2 + РV2) – (U1 + PV1).

Таким чином, виходячи з виразів Qp і Qv, отримаємо:  

Qp =Qv + Р(V.
Позначимо U + РV = H, тоді Qp = H2 – H1, отже, Qp = – (H. Величину Н (суму U+РV) називають ентальпією, або повним тепловмістом системи, тобто енергетичною функцією стану. Таким чином, тепловий ефект ізобарного процесу дорівнює зміненню ентальпії системи з протилежним знаком. Ентальпія системи відрізняється від внутрішньої енергії на величину  енергії зміни об’єму (РV).
Оскільки переважна більшість хімічних реакцій проходить  при постійному тиску, ізобарним процесам надається особлива увага. 

Взаємозв'язок цих форм передачі енергії математично виражається співвідношенням 
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, що є кількісною формою закону збереження енергії. Для більш детального вивчення енергетики хімічних реакцій сформулюємо перший закон термодинаміки:
1. Енергія не створюється і не зникає, а тільки переходить з однієї форми в іншу.

2. Кожна система має деякий запас внутрішньої енергії U, мірою зміни якої при оборотних процесах служить теплота Q, поглинена системою, і робота А, проведена системою над навколишнім середовищем. При оборотних  змінах система знаходиться практично у рівновазі.
Співвідношення між величинами (U і (( як внутрішніми енергетичними характеристиками стану самої системи і значеннями теплоти Q(Qv чи Qp), а також  як еквівалент обміну енергією між системою та зовнішнім середовищем визначається знаками згаданих величин.

При екзотермічній реакції ((Н< 0 чи (U < 0):
якщо Qv > 0, то (U < 0     (U2 < U1 );
якщо Qp > 0, то (Н < 0     (H2 < H1).
При ендотермічній реакції ((Н > 0 чи (U > 0):
якщо Qv < 0, то  (U > 0     (U2 > U1);
якщо Qp < 0, то   (Н > 0      (Н2 > H1).
Враховуючи, що Qp = (H, a Qv = (U, маємо співвідношення між (U і (Н:
(H = (U + Р(V.
Отже, за умови ізохорного процесу тепловий ефект реакції дорівнює зміні внутрішньої енергії (U, а за умови ізобарного – зміні   ентальпії системи (Н. Додатна величина зміни ентальпії ((Н > 0) відповідає збільшенню   ентальпії,  або  поглинанню  теплоти  системою,  а  від'ємна 
((Н < 0) – зменшенню або виділенню теплоти. Оскільки більшість хімічних реакцій проходить за умови постійного  тиску, то енергетичні ефекти їх вимірюють саме величиною зміни ентальпії (Н.
5.2. Термохімія. Термохімічні закони

Внутрішня енергія, як і ентальпія, є важливою термодинамічною функцією. Математичний зв'язок між ними відображує зміст основного принципу термодинаміки: кількість теплоти (Н, отриманої будь-якою системою, використовується на приріст її внутрішньої енергії (U та на виконання механічної роботи  Р(V: 
(Н = (U + Р(V
Зміну ентальпії під час перебігу різних процесів визначають так само, як і зміну внутрішньої енергії, тільки з урахуванням постійного тиску.
Так, під час нагрівання речовини зміну її ентальпії визначають за теплоємністю цієї речовини при постійному тиску:
(H=Qр = nСр(Т,
де  n – кількість молів речовини; Ср – мольна  теплоємність речовини при постійному тиску.
Зміна ентальпії в хімічних реакціях відповідає взятій з протилежним знаком величині теплового ефекту реакції, що проходить при постійних температурі й тиску.

Під час хімічних перетворень вивільнюється тільки частина енергії, яку мають речовини. Кількість виділеної або поглинутої теплоти називається тепловим ефектом реакції. Теплові ефекти хімічних процесів вивчає термохімія.
Тепловий ефект хімічної реакції ((rН) – це кількість теплоти, яка виділяється чи поглинається при утворенні чи перетворенні певної кількості речовини (як правило, 1 моль, індекс «r» означає «реакція» (reaction)). Він залежить від температури, а якщо в реакції беруть участь гази, то  і від тиску.

Для   спрощення   розв'язування   багатьох  теоретичних  та  прикладних термохімічних  задач  уведені  так  звані стандартні   умови: температура 25 °С або   298 К  і  тиск  101,3 кПа .  Тепловий   ефект   реакції,   що   відповідає стандартним  умовам,  позначається   як (rH°  (298 К).  Надалі,  коли  мова буде йти про такі умови, температура (298 К) не буде вказуватися.
Важливою термодинамічною характеристикою хімічної сполуки є її теплота утворення (fН (для стандартних умов (fН°, індекс «f» означає «утворення» (formation) – кількість теплоти, що виділяється чи поглинається при утворенні 1 моля сполуки із простих речовин. Якщо елемент утворює кілька простих речовин або якщо існують кілька поліморфних модифікацій простої речовини, то вибирають серед них найстійкішу за даних умов. Зрозуміло, що для останньої (fН = 0. 

Значення теплоти утворення сполук при стандартних умовах можна знайти в довідковій літературі. Так, стандартна теплота утворення кальцій оксиду [(fН°(CaO)] становить – 635,1 кДж/моль. Це означає, що при утворенні 56 г (1 моль) кальцій оксиду  в  результаті  реакції між  40 г  (1 моль) кальцію та 
16 г кисню (0,5 моль O2) при температурі 25 °С і тиску 101,3 кПа виділяється 635,1 кДж теплоти. Ця реакція екзотермічна, її тепловий ефект записують із знаком мінус (теплова енергія виділяється, тобто втрачається реакційною системою). Для ендотермічної реакції значення теплового ефекту додатне і його записують із знаком плюс.

Тепловий ефект можна вказувати безпосередньо разом із рівнянням реакції. Відповідний запис називається термохімічним рівнянням. У ньому можуть бути і дробові коефіцієнти. Наприклад,
Са + 1/2O2 = СаО;    (rН = – 635,1 кДж/моль .
Внутрішня енергія, що виділяється лише під час перебігу хімічних реакцій, називається хімічною, а при вивільненні вона перетворюється на інші форми. Так, хімічна енергія сірки та кисню під час утворення сульфуру (ІУ) оксиду виділяється у вигляді теплоти і світла, тобто хімічна енергія перетворюється на теплову і світлову. Перетворення хімічної енергії на електричну має місце у гальванічних елементах. У момент вибуху хімічна енергія перетворюється на механічну, теплову, світлову. Отже, хімічна енергія може перетворюватися на теплову, світлову, електричну, механічну і, навпаки, всі види енергії можна перетворити на хімічну: розкладання сполук у процесі нагрівання, під дією електричного струму (електроліз), освітлення (фотоліз AgBr). Величезне значення має перетворення світлової енергії на хімічну для життєдіяльності рослин (фотосинтез).

Енергетичні зміни, що супроводжують перебіг хімічних реакцій, мають велике практичне значення. Термохімія оцінює стійкість сполук за тепловими ефектами їх утворення, а також ступінь енергетичної доцільності хімічних реакцій за певних умов.

Кількісні дослідження теплових ефектів різних речовин уперше виконали в 1780 – 1784 pp. А. Л. Лавуазьє і П. С. Лаплас.

Тепловий ефект реакції залежить від агрегатного стану речовин (для твердих кристалічних речовин – від поліморфної модифікації). Тому в термохімічних рівняннях вказують відповідні відомості про реагенти та продукти:
Са (т) + 1/2 O2 (г) = СаО (т);                                (rН = – 635,1 кДж/моль;

С (т) + Н2O(г) = СО (г) + Н2 (г);                          (rН = 131,3 кДж/моль;

2Nа (т) + 2Н2O(р) = 2NaOH (розч) + Н2 (г);       (rН = – 1222 кДж/моль,

де (т), (р), (розч)  – відповідно тверда, рідка та  розчинена речовина; (г) – газ.
Обчислення теплових ефектів реакцій, у тому числі й тих, які в реальних умовах не проходять, а також розрахунки термохімічних характеристик речовин проводять на підставі термохімічних законів, що є наслідками закону збереження енергії.
А.Л. Лавуазьє і П.С. Лаплас сформулювали перший закон термохімії: теплота розкладання даної сполуки чисельно дорівнює теплоті її утворення, але має протилежний знак. З цього закону випливає, що чим більше теплоти виділяється під час утворення тієї чи іншої сполуки, тим більше теплоти слід витратити на її розкладання.

Крім теплоти утворення, існують інші термохімічні характеристики речовин, такі як теплота розчинення (тепловий ефект процесу розчинення 1 моля речовини у достатній кількості розчинника), теплота згоряння (тепловий ефект реакції 1 моля речовини з надлишком кисню) та ін. 

Важливою характеристикою речовин, що застосовуються як паливо, є їхня питома теплота згоряння, яку теж прийнято визначати відносно 1 моля речовини.  Згідно термохімічного рівняння
С2Н2 (г) + 2,5О2 (г) = Н2О(р) + 2СО2(г),      (rН = – 1300 кДж/моль
теплота згоряння одного моля ацетилену дорівнює 1300 кДж.

Оскільки більшість хімічних реакцій проходять при постійному тиску, основну увагу  приділимо ізобарним процесам.

Для визначення теплових ефектів застосовують  калориметри.
В основі термохімічних розрахунків лежить закон, відкритий російським ученим Г.І. Гессом у 1840 р. Цей закон іноді називають другим законом термохімії, який формулюється так: тепловий ефект реакції залежить тільки від початкового і кінцевого станів вихідних речовин та продуктів реакції і не залежить від проміжних стадій процесу. Закон Гесса справедливий лише за умови постійного тиску або об'єму.

Закон Гесса дає змогу обчислювати теплові ефекти в тих випадках, коли їх неможливо виміряти безпосередньо. Із закону Гесса, який є одним із висновків закону збереження енергії, випливає два важливих твердження: 
1) стандартний тепловий ефект реакції дорівнює різниці сум стандартних теплот утворення ((fН) продуктів реакції та стандартних теплот утворення вихідних речовин; 
2) стандартний тепловий ефект реакції дорівнює різниці сум стандартних теплот згоряння ((НЗ) вихідних речовин та стандартних теплот згоряння продуктів реакції. 
Перше твердження має загальне значення, друге – дуже важливе для органічних сполук. 

Розпад молекул на атоми супроводжується енергетичним ефектом:  відбувається поглинання теплоти. Величина цього ефекту характеризує міцність (енергію) зв'язків між атомами.

Енергію хімічного зв'язку визначають за кількістю теплоти, яка поглинається при розриві 6,02(1023 зв'язків (1 моль зв'язків), що відбувається у газовій фазі. Так, енергія зв'язку Н – Н відповідає тепловому ефекту  процесу:
Н2 (г) = 2Н (г); 




(rН = 436 кДж/моль,
а енергія зв'язку С = О процесу:
1/2СО2 (г) = 1/2С (т) + О (г); 


(rН = 640 кДж/моль. 
Зауважимо, що зв'язок С ( О є не тільки в молекулі карбон (IV) оксиду, але й у деяких інших сполуках, і його енергія виявляється неоднаковою             (в кетонах та альдегідах, наприклад, вона трохи менша, ніж у СО2). Те саме стосується і багатьох інших зв'язків (С – Н, С=С, N – Н, О – Н тощо).

У термохімічних розрахунках часто використовують значення теплот утворення іонів, енергії кристалічних граток іонних сполук. Теплоту утворення іона визначають тепловим ефектом процесу перетворення простої речовини в 1 моль відповідних іонів. Енергія кристалічної гратки – це величина, що дорівнює кількості теплоти, яка виділяється при утворенні 1 моля кристалічної іонної сполуки із вільних іонів.

Хімічні реакції можуть здійснюватися в різних умовах. При проведенні їх у замкненому (постійному) об'ємі зміна внутрішньої енергії речовин дорівнює тепловому ефекту реакції (за відсутності виділення чи поглинання інших видів енергії, крім теплової). Найчастіше реакції проводять у відкритому реакційному просторі (при постійному тиску). У цьому випадку внаслідок хімічного перетворення може змінюватися об'єм і виконуватися так звана робота розширення. Якщо система не буде виконувати ніякої іншої роботи, то загальна енергетична зміна складатиметься із зміни внутрішньої енергії речовин та роботи розширення. Ця величина називається зміною ентальпії. Зміна ентальпії відповідає тепловому ефекту хімічного перетворення, здійсненого при постійному тиску. Тому зміну ентальпії та тепловий ефект часто позначають однаково – (Н. Зауважимо, що робота розширення набагато менша за тепловий ефект, тому нею будемо нехтувати.

За законом Гесса розраховано стандартні теплоти утворення багатьох сполук, обчислені теплові ефекти хімічних реакцій без проведення спеціальних досліджень. Закон Гесса відіграв велику роль у розвитку не тільки термохімії, а й у більш широкій галузі науки – хімічній термодинаміці.
5.3. Ентропія, енергія Гіббса та направленість процесів
Якщо хімічна реакція є екзотермічною, то вона здебільшого відбувається мимовільно і досить бурхливо. Отже, зменшення внутрішньої енергії для реакційної системи є сприятливою умовою. Однак тепловий ефект реакції сам по собі не може бути мірою хімічної спорідненості, визначати рушійну силу реакції, оскільки відомі ендотермічні реакції, що за певних умов також здійснюються мимовільно. В останньому випадку визначальною є інша тенденція: досягнення реакційною системою найбільш імовірного стану, тобто стану, що реалізується найбільшою кількістю способів (мікростанів). Кожний мікростан речовини характеризується певним взаємним розташуванням атомів, молекул, іонів. Чим більше мікростанів, тим вища невпорядкованість атомів речовини. 
Мірою невпорядкованості є ентропія S (за стандартних умов – S0). Ентропія відноситься до 1 моля речовини і виражається у Дж/(моль(К).
Серед трьох агрегатних станів речовини твердий стан має найменшу ентропію (найбільш упорядкований), а газоподібний – найбільшу (найменш упорядкований). Значення ентропій неоднакові для різних поліморфних модифікацій кристалічної речовини.

Зміна ентропії у ході реакції дорівнює різниці між сумою ентропій продуктів та сумою ентропій вихідних речовин з урахуванням їх стану та стехіометричних коефіцієнтів.

Чим більша ентропія, тим вищий ступінь невпорядкованості даної системи. Згідно з постулатом Планка, ентропія ідеального кристала індивідуальної речовини при температурі 0 К наближається до нуля. У разі переходу речовини з твердого стану у рідкий, і тим більше в газоподібний, ентропія її зростає. Отже, ентропія є мірою невпорядкованості стану системи.

Стан системи (сукупність частинок, між якими відбувається взаємодія) можна охарактеризувати двояко: 
1) зазначити безпосередньо виміряні властивості речовини, наприклад,  температуру, тиск, об'єм, тобто навести характеристику макростану речовини; 
2) зазначити миттєві характеристики кожної частинки – її положення в просторі, швидкість і напрямок переміщення, тобто характеристики мікростану речовини. Певному макростану відповідає величезна кількість різних мікростанів речовини, оскільки при незмінному її стані, наприклад температурі, положення частинок і швидкість їх руху безперервно змінюються.

Кількість мікростанів, що відповідає даному макростану речовини, називається термодинамічною ймовірністю її стану W. Отже, величина W – це кількість різних способів реалізації даного стану речовини. Ентропія S пов'язана з W таким співвідношенням (формула Больцмана):
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де R – універсальна газова стала; NA – число Авогадро.

На відміну від ентальпії, абсолютні значення ентропії можна визначити експериментально. Для оцінки порядку величини S слід знати величину W.

У разі переходу речовин з вихідного стану в кінцевий зміна ентропії виражається рівнянням
(S = Sкін ( Sвих = Rln(Wкін/Wвих).
Так, під час плавлення кристалів (частинки розміщені у вузлах кристалічних ґраток) утворюється рідина з близьким порядком розміщення частинок. Це означає, що Wр > Wк, тому під час плавлення кристалів ентропія зростає на величину
(Sпл = Sр ( Sк = R(ln(Wр/Wк).
Отже, зміна ентропії як під час плавлення (Sпл, так і у момент пароутворення (Snap – позитивна.
Зміну ентропії в хімічних процесах обчислюють як різницю між ентропіями кінцевого і вихідного станів системи. Отже, розрахунок (S аналогічний обчисленню (Н за законом Гесса. Однак слід мати на увазі, що для простих тіл S ( 0 (на відміну від ((0298). 
Наприклад, для процесу
С (т) + СО2 (г) = 2СО (г)

(S = 2SCО ( (SС + 
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зокрема, при Т= 1500 К і Р = 101 кПа
(S1500 = 2 ( 249 ( (33 + 292) = 173 Дж/(моль ( К).
Для того щоб значення ентропій можна було порівняти, їх прийнято відносити до певних умов. Найчастіше значення S подають при Р = 101,3 кПа. Ентропія за цих умов позначається літерою з індексом S° і називається стандартною ентропією. Слід зазначити, що величина S (S0) кожної речовини збільшується з підвищенням температури і в даному інтервалі температур тим більша, чим більша теплоємність речовини, a (S ((S0) із зміною температури змінюється мало.

Введення стандартних ентропій, уніфікація їх значень при температурі дає змогу встановити такі закономірності зміни ентропії:

1. Ускладнення молекул зумовлює зростання ентропії.

2. Чим більша твердість речовини, тим менша її ентропія.

3.  Ентропія речовин, що перебувають в аморфному або  склоподібному стані, більша, ніж ентропія кристалічних речовин.
4.  У  межах  даної  підгрупи  елементів  періодичної  системи  ентропія простих речовин зростає.
5.  Ентропія   простих   речовин   і   сполук   елементів – це   періодична властивість.
Зміна ентальпії системи (( відображує в основному взаємодію атомів у молекулі, прагнення частинок до сполучення, а зміна ентропії (S – протилежну тенденцію: прагнення до невпорядкованості частинок. Перехід системи в стан з мінімальною енергією можливий лише тоді, коли (S = 0; якщо (( = 0, то система самовільно переходить у найбільш невпорядкований стан. Кожна з цих протилежних тенденцій, виражених величинами (( і (S, залежить від природи речовини та умов перебігу процесу.
Оскільки (( вимірюється в кДж/моль, a (S – в кДж/моль∙К, то для кількісного зіставлення тенденцій потрібно виразити чинники, що їх характеризують, в однакових одиницях вимірювання. Для цього потрібно (( поділити на Т або (S помножити на Т. Другий спосіб зручніший, оскільки обидва співмножники у виразі T(S відображають прагнення до безладдя. Добуток T(S (кДж/моль) є ентропійним чинником процесу, а (H –ентальпійним.
У стані рівноваги, коли ентальпійний (H та ентропійний T(S чинники компенсують один одного, справедлива рівність:

(H = T(S.
Для вирішення питання про можливість перебігу реакції потрібно мати кількісний критерій здійснення процесу в принципі.

У механіці велике значення має принцип прагнення потенційної енергії системи до мінімуму.

Хімічні процеси також характеризуються своїми певними потенціалами. Подібно до механічних потенціалів, вони зменшуються в процесах, які відбуваються самі по собі. Потенціал, який є рушійною силою хімічних процесів, що відбуваються при постійних Р і Т, називають енергією Гіббса G на честь американського вченого Дж. У. Гіббса, який ввів у термодинаміку цю функцію. Також цей потенціал називають ізобарно-ізотермічним або вільною енергією при постійному тиску. Зміна енергії Гіббса дорівнює максимальній корисній роботі, яку система виконує в цьому процесі:
((G = Amах.
Корисною роботою називають всю роботу, виконану в ході процесу, за винятком роботи проти сил зовнішнього тиску.
Умовою принципового здійснення процесу, тобто можливості самочинного перебігу реакції у прямому напрямку, є нерівність (GP,T < 0.

Іншими словами, за умови постійної температури і тиску реакції відбуваються довільно в бік зменшення енергії Гіббса.

Нерівність (GP,T > 0 означає принципову неможливість перебігу  процесу. 
Енергія Гіббса зв'язана з ентальпією, ентропією і температурою співвідношенням: 
G = H ( TS.
Зміна енергії Гіббса під час перебігу реакції при постійних тиску і температурі запишеться рівнянням (G = (H ( T(S, тобто зміна енергії Гіббса (G відображає сумарний ефект двох протилежних тенденцій у процесах, що відбуваються при постійних температурі й тиску.

Подібно до ентальпії H, енергію Гіббса G визначити неможливо, проте можна точно обчислити різницю (G для різних процесів.

Часто користуються величиною (G (аналогічною (Hf) – енергією Гіббса при утворенні сполук із простих речовин.

Значення (G реакції обчислюють за методом, аналогічним методу обчислення (H і (S реакцій. Перебігу процесів сприяють такі умови:
(Н < 0;


 (S > 0.
При низьких температурах множник T малий, і абсолютне значення добутку T(S також мале.У цьому разі для реакцій, що відбуваються із значним тепловим ефектом ((H ((( (T(S (, у виразі (G = (H–T(S можна знехтувати другим членом. Тоді
(G ( (H.
Отже, при низьких температурах імовірність перебігу реакції визначається знаком і величиною (H. Зокрема, при звичайних температурах величина добутку T(S для більшості реакцій значно менша величини (H, тому  екзотермічні реакції ((H < 0) відбуваються самочинно, а ендотермічні ((H > 0) – вимушено. За цих умов напрямок процесу визначається різницею міцності хімічних зв'язків у продуктах реакції і вихідних речовинах.

При достатньо високих температурах справедливе обернене співвідношення
((H ( (( (T(S (,
тому в цьому разі (G ( ( T(S.
Це означає, що при високих температурах ентропійний чинник (прагнення до розриву зв'язків) пересилює ентальпійний (прагнення до утворення зв'язків).

Наведені вище наближені рівності показують, що критерієм напрямку самочинного перебігу реакції при низьких температурах може бути знак теплового ефекту реакції, а при високих – знак зміни ентропії, тобто за низьких температур самочинно можуть відбуватися екзотермічні реакції, а при високих – реакції, що супроводжуються збільшенням ентропії.

У разі проміжних температур (між високими і низькими) на знак і величину (G одночасно впливають ентальпійні та ентропійні чинники.

Зміну енергії Гіббса для процесів, у яких кожна з речовин перебуває за стандартних умов, прийнято позначати (G0 (аналогічно (S0), стан таких речовин називається стандартним станом. Введення стандартного стану досить зручне, оскільки при певній температурі величина (G відображає тільки специфіку реагентів. Подібно до таблиць теплових ефектів і ентропій складено таблиці стандартних змін енергії Гіббса при утворенні речовин (Gf0  (найчастіше (Gf0298).

        Зміна енергії Гіббса та ентропії системи, як і зміна ентальпії, не залежить від стадій процесу. Тому (G і (S дорівнюють різниці значень G і S відповідно продуктів реакції і вихідних речовин.

Приклади розв(язання типових задач

  Приклад 1. Обчислити тепловий   ефект  реакії   4N (г) = 2N2О (г) + О2(г),
використовуючи такі термохімічні дані:
1/2 N2 (г) + 1/2 О2 (г) = NO (г);        (rН=90 кДж/моль;

N2 (г) + 1/2 О2 (г) = N2О (г);               (rН = 82 кДж/моль.
Розв’язання. Припускаємо, що реакцію з невідомим тепловим ефектом можна провести за стадіями. Спочатку розкладаємо 4 моля NO на кисень та азот:
4NO (г) = 2N2 (г) + 2О2 (г);         (rН = 4(–90) = –360 кДж;
а потім синтезуємо з азоту та кисню 2 моля N2О:
2N2 (г) + О2 (г) = 2N2О (г);         (rН = 2 ( 82 = 164 кДж.
Після алгебраїчного додавання термохімічних рівнянь, що відповідають двом гіпотетичним стадіям перетворення, отримаємо:
4NO (г) = 2N2 (г) + 2О2 (г);        (rН = –360 кДж;
2N2 (г) + О2 (г) = 2N2О (г);         (rН = 164 кДж;
4NO(г) = 2N2O(г) +O2(г);            (rН = –196 кДж.
Приклад 2. Обчислити зміну ентропії за стандартних умов для реакції:
СН4 (г) + 2О2 (г) = СО2 (г) + 2Н2О (р),
використовуючи дані, вміщені у додатку 2. 

Розв 'язання. Обчислимо зміну ентропії за формулою: 
(rSо = 2Sо[H2O(р)] + Sо[CO2(г)] – S°[CH4(г)] – 2 S°[О2 (г)] =
= 2 · 70,1 + 213,7 – 186,3 – 2 · 205,0 = –242,4 Дж /(моль(К).
Питання для самоперевірки
1. Дайте визначення величинам теплоти та роботи.

2. Розкажіть про перший закон термодинаміки.

3. Що вивчає  термохімія?

4. Що таке теплота утворення?

5. Дайте визначення терміну «ентропія».
6. Що таке тепловий ефект хімічної реакції?

Контрольні завдання

5.1. Сформулюйте закон Гесса й обчисліть тепловий ефект реакції розкладу 560 дм3 аміаку, якщо термохімічне рівняння має вигляд:

3H2(r) + N2(r) = 2NH3(r) ; ΔHх.р = – 92,4 кДж.

5.2. Обчисліть ΔH°298 реакції: CaO(к) + SiO2(к) = CaSiO3(к). Яка це реакція: екзо- чи ендотермічна?

5.3. При взаємодії коксу і кисню утворюються вуглець (II) і (IV) оксиди.

 Обчисліть теплоту утворення СО, користуючись термохімічними рівняннями:

C(т) + O2(r) = CO2(r);                                                ΔH°298 = –393,5 кДж.

       C(r) + ½O2(r) = CO(r                                                ΔH°298 = ?

              CO(r) + ½O2(r) = CO2(г)                                        ΔH°298 = – 283,0 кДж.

5.4. При згорянні 1 моля глюкози C6H12O6(т) до газоподібних CO2 і H2O виділяється 253,6 кДж теплоти. Обчисліть ΔH°утв глюкози. Як можна використати енергію цієї реакції?

5.5. В ізольованій системі відбувається реакція:

2F2(r) + 2H2O(р) → 4HF(r) + O2(r).

Як змінюються: а) внутрішня енергія; б) ентальпія системи?

5.6. Як впливає температура на ентропійний фактор реакції? Обчисліть ΔS°298 реакції термічного розкладання кальцій карбонату.

Вивчення матеріалу цього розділу дозволить студентам мати чітке уявлення про законитермодинаміки і термохімії тавикористовувати набуті знання  для розв(язування задач
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