
Лекція 1. 
 
1. Предмет і задачі курсу фізичної хімії 
2. Термодинамічні поняття (система, параметри, функція стану, процес, 

типи процесів) 
3. Перше начало термодинаміки. Закон Гесса. Закон Кірхгофа. 
 
Сьогодні ми приступаємо до вивчення курсу, називаного фізичною хімією.  
Курс, слід зазначити, досить непростий. Уже із самої назви вам, імовірно, зрозу-

міло, що він опирається на фізичні закони, які вам прийдеться згадувати. Крім цього, 

засвоєння курсу зовсім неможливо без пристойного знання математики. Вищесказане, 

з одного боку, повинне, видимо, трохи налякати вас, але, з іншого боку, з огляду на 

специфіку вашої спеціальності, ця миттєва паніка повинна перетворитися просто в 

сумлінний підхід до вивчення предмета. 

Фізхімия – теорія хімічного процесу, пророкування без проведення хімічної реак-
ції ходу процесу. 

Завданням фізичної хімії є встановлення зв'язку між фізичними й хімічними яви-
щами, установлення законів протікання хімічних процесів і на цій основі – пророку-
вання ходу хімічного процесу й кінцевого його результату. 

 
Фізична хімія містить у собі ряд розділів.  
Я б визначив їх для вас так: Хімічна термодинаміка, хімічна рівновага, термоди-

наміка гетерогенних процесів (фазова рівновага) і фізико–хімія розчинів; електрохімія; 
хімічна кінетика. 

Почнемо з термодинаміки. Насамперед, необхідно визначити основні термоди-
намічні поняття, якими ми згодом будемо оперувати.  

Термодинаміка – наука про перетворення різних видів енергії при тих взаємодіях 
між тілами, які обмежуються тільки тепловим обміном, роботою й зміною кількості ре-
човини. Термодинаміка заснована на розгляді макровластивостей тіл.  

Об'єктом дослідження в термодинаміці є термодинамічна система. 
Термодинамічна система – це тіло або група тіл, що перебувають у взаємодії й 

реально або подумки відділених від усього навколишнього, що називається зовнішнім 
середовищем. 

По способу взаємодії із зовнішнім середовищем термодинамічні системи ді-
ляться на відкриті, закриті (неізольовані) і ізольовані. 

Відкрита система обмінюється із зовнішнім середовищем енергією (у формі теп-
лоти та (або) роботи) і масою, тобто речовиною. (Склянка з гарячою водою: тепло, 
робота – пар, речовина – пар). 

Закрита система (вона ж неізольована) обмінюється з навколишнім середовищем 
тільки енергією (тобто теплом або роботою), але не обмінюється речовиною (закрита 
склянка – пар не виходить, тепло виділяється). 

Ізольована система – не обмінюється ні речовиною, ні енергією (термос). 
У кожний момент часу термодинамічна система має сукупність фізичних і хімічних 

властивостей, які характеризують її в цей момент. Ця сукупність називається станом 
системи. 

Охарактеризувати стан системи можна за допомогою термодинамічних парамет-

рів. Це – об'єм, T, P, концентрація, хімічний потенціал і ін. 

Функцією процесу називається такий термодинамічний параметр, величина якого 
залежить тільки від шляху, по якому система прийшла в даний стан (теплота, робота). 



Функцією стану називається такий термодинамічний параметр, величина якого 
залежить тільки від даного стану системи, але не залежить від шляху, по якому сис-

тема прийшла в даний стан (V, P, T, U і т.д.). (приклад з кефіром) 

Система може перебувати у рівноважному й нерівновагому станах. 
Нерівноважний стан характеризується параметрами системи, що змінюються в 

часі (у склянку кинули цукор). 
При рівноважному стані термодинамічні параметри у всіх частинах системи ма-

ють однакові значення й мимовільно не змінюються. Запас енергії при цьому мініма-
льний (та ж склянка із цукром через час). 

Термодинамічним процесом називається всяка зміна в системі, що приводить до 
зміни хоча б одного з термодинамічних параметрів. 

Термодинамічні процеси бувають:  
рівноважні й нерівноважні; 
оборотні й необоротні; 
мимовільні й немимовільні. 
Рівноважний процес – система під впливом нескінченно малих впливів середо-

вища або внутрішніх розходжень проходить ряд станів, що нескінченно мало відрізня-
ються від рівноважних. 

Нерівноважний процес характеризується кінцевою швидкістю. 
Оборотний процес – процес, що протікає нескінченно повільно через безліч рів-

новажних станів. Його можна провести як у прямому, так і у зворотному напрямку, при 
цьому система проходить ті ж стани, але у зворотному порядку. При оборотном про-
цесі можливо одночасно повернути і систему, і зовнішнє середовище до вихідного 
стану. 

При необоротному процесі неможливо одночасно повернути й систему, і й зовні-
шнє середовище у вихідний стан. 

Рівноважні й оборотний – ідеальні процеси; нерівноважний і необоротний – реа-
льні. 

Мимовільний процес протікає без втручання зовнішнього середовища. 
Немимовільний – відбувається при наявності зовнішніх факторів і без цього від-

буватися не може. 
 
А тепер від основних понять термодинаміки перейдемо до вивчення її законів. 
Всі термодинамічні закони ґрунтуються на двох основних, сформульованих на 

експериментальному досвіді й називаних началами. 
Розглянемо I начало термодинаміки, що являє собою не що інше, як закон збе-

реження й перетворення енергії. 

Передане системі тепло (Q) витрачається на збільшення внутрішньої енергії си-

стеми (dU) і на чинену системою роботу (A). (для нескінченно малої зміни цих вели-

чин) 
 

Q = d U + A 
 

U – функція стану системи, що називається внутрішньою енергією. Це повна ене-

ргія системи за винятком кінетичної енергії системи в цілому й потенційної енергії по-

ложення. У неї (U) входять кінетична енергія часток, з яких складається система; по-

тенційна енергія їхньої взаємодії, енергія молекул, атомів і т.д. 
Розберемося зі знаками рівняння (варто врахувати два підходи – у цьому випадку 

мається на увазі процес із погляду процесу; при розгляді процесу ззовні знаки міня-
ються на протилежні: 

 



dU –   + внутрішня енергія зростає 

           – внутрішня енергія убуває 
 

Q –    + система одержує тепло 

          – система віддає тепло 

A –    + система робить роботу 

          – робота виробляється над системою 
 
Але існує два практично важливих процеси, у яких теплота може бути функцією 

стану, тобто, не залежати від шляху процесу. 
Розглянемо випадок, коли єдиним видом роботи є робота розширення проти зо-

внішніх сил, тоді 

dA =pdV  і   Q= dU + pdV 

Якщо при цьому процес протікає при постійному об'ємі (V=const, а процес нази-

вається ізохорним), то 

pdV = 0    і      Q = dU  , а Qv = 

2

1

dU  = U 

Для ізобарного процесу (p = const) маємо 

Qp = 

2 2

1 1

dU pdV   = U2 – U1 + p(V2 – V1) = 

(U2+ pV2) – (U1 + pV1) = H2 – H1 = H 

H = U + pV – функція стану; ентальпія. 

У такий спосіб для ізобарного й ізохорного процесу теплота не залежить від 
шляху процесу, тобто здобуває властивості функції стану. 

А це є дуже важливий наслідок з першого закону термодинаміки, що стосовно до 
хімічних реакцій було встановлено досвідченим шляхом росіянином  хіміком Германом 
Івановичем Гессом і одержало назву закону Гесса. Читається він так: 

 
Тепловий ефект хімічних реакцій не залежить від шляху хімічної реакції, а 

залежить тільки від початкового й кінцевого стану системи, тобто від вихідних 
речовин і продуктів реакції. 

 
Тепловим ефектом реакції називається кількість теплоти, що виділяється або 

поглинається при необоротному протіканні реакції, коли єдиною роботою є робота 
розширення. При цьому температури вихідних речовин і продуктів реакції повинні бути 
однаковими. 

Розділ фізичної хімії, що вивчає теплові ефекти реакцій, називається термохі-
мією. 

Ще два поняття, які розглядаються в термохімії – теплота утворення й теплота 
згоряння. 

Теплотою утворення (позначається для стандартних умов 
0

298ΔH f ) даної речо-

вини називається тепловий ефект реакції утворення одного моля цієї речовини із про-
стих речовин. Теплоти утворення простих речовин при цьому приймаються рівними 
нулю. 

Наприклад 

Ca(тв)+C(г)+1,5O2 +С(граф)=CаCO2 (тв) – 1206 кДж/моль 



Теплотою згоряння даної речовини (позначається для стандартних умов 
0

298ΔHb ) 

називається тепловий ефект реакції згоряння одного моля даної речовини до вищих у 
даних умовах окислів.  

 
Приклад 

C6H5NH2(ж)+7
3

4
O2(г) 6CO2(г)+3

1

2
 H2O(ж)+

1

2
N2– 3396 кДж/моль 

Стандартними називаються теплоти утворення й згоряння, приведені до темпе-

ратури +25 C і тиску 1 атм або 1,013 105 Па. Практично 
0

298ΔH f  й 
0

298ΔHb  – теплові 

ефекти хімічних реакцій, але конкретного типу. 
 
Вертаємося до закону Гесса. Його практична значимість полягає в тому, що він 

дає можливість розраховувати теплові ефекти реакцій, не проводячи їх, у тому числі 
такі теплові ефекти, які часто неможливо визначити експериментально. 

Робиться це за допомогою теплот утворення й згоряння, на основі наслідків із 
закону Гесса. 

 
Отже, наслідки: 
1. Тепловий ефект хімічної реакції дорівнює різниці між сумою теплот утворення 

продуктів реакції й сумою теплот утворення вихідних речовин. 

прод вих

i f i j f jΔH = n Δ H - n Δ H   

Приклад: 

2 22 2NO NO O Hx     

 298 утв утв 2 утв 2ΔH = 2ΔH (NO) +ΔH (O ) - 2ΔH (NO )  

2. Тепловий ефект хімічної реакції дорівнює різниці між сумою теплот згоряння 
вихідних речовин і сумою теплот згоряння продуктів реакції. 

вих прод

j b j i b iΔH = n Δ H - n Δ H   

3. Тепловий ефект багатостадійної реакції дорівнює алгебраїчній сумі теплових 
ефектів на окремих стадіях реакції. 

сум i iΔH = n ΔH  

Важливе зауваження: Чому у всіх рівняннях наявні коефіцієнти ni або nj? Це 

означає, що все теплоти беруться з коефіцієнтами, що є або при речовинах, або при 
реакціях. 

Теплоти утворення теплоти згоряння багатьох речовин визначені експеримента-
льно й наведені в довідниках. 

За  знаком теплового ефекту реакції бувають екзотермічні (з виділенням  тепла 

H<0) і ендотермічні (з поглинанням тепла H>0). 

При розгляді закону Гесса ми з вами користувалися в основному тепловим ефе-

ктом, обумовленим при P і T=const. Це пов'язане з тим, що такі процеси найпошире-

ніші в практиці. Знаючи ж  H, легко визначити U. З огляду на рівняння стану Мен-

делєєва–Клапейрона, що зв'язує тиск і об'єм ідеального газу 

p = nRT, 
та визначення ентальпії 



H=U+pV 
одержимо 

H = U + nRT, 

 

 

де R=8,31 Дж/моль град, універсальна газова стала, n=    
прод вих

n n   – зміна чи-

сла молей газоподібних учасників реакції відповідно до її стехіометричних коефіцієн-
тів. 

Розбіжність між H і U для реакцій, що протікають у конденсованих фазах не-

значна, їй зазвичай зневажають. 
 

Оскільки й U і H залежать від температури, варто ввести ще одне поняття, що 

відбиває цю залежність. 
Теплоємність – кількість теплоти, необхідне для нагрівання одиниці маси речо-

вини на один градус. 

C=
Q

ΔT
 

Теплоємність залежить від температури, тому користуються істинною теплоємні-
стю, а в хімії зазвичай – істинною молярною теплоємністю – це відношення нескін-
ченно малої кількості теплоти, яке потрібно підвести до одного моля речовини, до не-
скінченно малого збільшення температури, що при цьому спостерігається 

C=
ΔT 0

Q δQ
lim =

ΔT dT→

 

Оскільки теплота процесу, як відомо, не є функцією стану, тобто залежить від 
шляху процесу, розрізняють мольну теплоємність при постійному тиску 

Cp=
H

T p

 
 
 

 – частинна похідна від ентальпії речовини по температурі 

Cv=
U

T V

 
 
 

 і теплоємність при постійному об'ємі: 

Практично залежність теплоємності від температури зазвичай апроксимується 
рівняннями виду 

Cp = a + b + c2 + с'–2 + d3   , 

де a, b, c', c, d  – коефіцієнти, індивідуальні для кожного випадку. 

Візьмемо частинну похідну по Т від теплоти процесу, що відбувається при 

p=const: 

p

p p

ΔH H
C

T T

    
      

    
, 

аналогічно для ізохорного процесу: 

V

V V

ΔU U
ΔC

T T

    
     

    
 

Ці вирази відомі, як диференціальна форма закону Кірхгофа. Тут Сp і Cv – те-
мпературний коефіцієнт теплового ефекту хімічної реакції. 

Cp=
пр вих

пр p вих pn C n C   ,  



тобто це різниця між сумою мольних теплоємностей продуктів реакції й сумою моль-
них теплоємностей вихідних речовин. Теплоємності речовин беруться з коефіцієн-
тами, що відповідають хімічної реакції. 

Закон Кірхгофа дає нам залежність теплового ефекту реакції від температури. 
Інтегральна форма закону Кірхгофа легко виходить при інтегруванні 

2 2

1 1

2

1

2

1

T T

p

T T

T

2 1 p

T

T

2 1 p

T

dΔH = ΔC dT

ΔH -ΔH = ΔC dT

ΔH = ΔH + ΔC dT

 





 

Якщо залежністю теплоємності від температури зневажити, то 

 2 1 p 2 1ΔH =ΔH +ΔC T -T  

Таким чином, знаючи тепловий ефект реакції при одній температурі й теплоєм-
ності вихідних речовин і продуктів реакції, можна обчислити тепловий ефект при будь–
якій температурі. 

Тепловий ефект реакції при стандартних умовах ми можемо легко визначити на 
підставі довідкових даних по теплотам утворення або згоряння; теплоємності – теж 
довідкові дані. 


