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1. ОБЩИЕ ПОЛОЖЕНИЯ 

 

Контрольные вопросы и задачи составлены согласно рабочей 

программе по курсу «Физическая химия материалов и процессов 

электронной техники», разработанной в соответствии с требованиями 

Государственного образовательного стандарта высшего 

профессионального образования по направлению бакалавров 210100 

«Электроника и наноэлектроника», профиля «Микроэлектроника и 

твердотельная электроника» заочной формы обучения, дисциплине 

«Физическая химия материалов и процессов электронной техники». 

Контрольная работа включает в себя ответы на 5 теоретических 

вопросов и решение 2 задач. Студенты выбирают вопросы и задачи 

по номеру варианта, соответствующему двум последним цифрам 

шифра студента (в некоторых задачах – по последней цифре). 

Шифром является номер зачетной книжки студента. 
Ко всем теоретическим опросам даются ссылки на учебную 

литературу с указанием соответствующих страниц. Контрольные 

вопросы приведены во второй части данных методических указаний. 

Все задачи снабжены примерами решения. Задачи приведены в 

третьей части данных методических указаний. 

В приложении приведены справочные данные, необходимые для 

решения задач. 

Контрольная работа выполняется в отдельной тетради, на 

обложке которой указывается название дисциплины, фамилия, имя, 

отчество студента, учебный шифр, номер группы, домашний адрес, 

номера решаемых задач. 

Ответы на вопросы сопровождаются пояснениями с указанием 

основных законов и формул. При необходимости решения задач 

сопровождаются рисунками. 
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2. ВОПРОСЫ 

Таблица 1 
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1. Основные термодинамические понятия и определения. 

Термодинамические системы: изолированные, закрытые, 

открытые, гомогенные, гетерогенные [1, С. 59 - 62; 2, С. 

14 - 15; 3, С. 5 - 7]. 

2. Химическое равновесие. Константа равновесия [1, С. 

108 - 109; 2, С. 78 - 79]. 

3. Фазовое равновесие. Основные понятия и определения 

[1, С. 152 - 154; 2, С. 97 - 98]. 

4. Парциальные молярные величины и их значение в 

термодинамике растворов [1, С. 182 - 183]. 

5. Характеристические функции. Зависимость свободной 

энергии Гельмгольца от температуры и объема [1, С. 97 - 

99; 2, С. 64 - 67; 3, С. 41 - 42]. 

 

0, 

2, 

4, 

6, 

8 

 

2 

1. Термодинамические параметры и  функции состояния 

системы [1, С. 16 - 17; 2, С. 22 - 24; 3, С. 6-7]. 

2. Уравнение изотермы химической реакции [1, С. 110 - 

111; 2, С. 87 - 88]. 

3. Основной закон фазового равновесия - правило фаз 

Гиббса [1, С. 154 - 155; 2, С. 98 - 101]. 

4. Парциальная молярная энергия Гиббса - химический 

потенциал [1, С. 183 - 184; 2, С. 74 - 76]. 

5. Характеристические функции. Зависимость свободной 

энергии Гиббса от температуры и давления [1, С. 97 - 99; 

2, С. 69 - 71; 3, С. 42 - 45]. 
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Таблица 2 
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1. Термодинамические процессы; равновесные и 

неравновесные, обратимые и необратимые, 

самопроизвольные вынужденные [1, С. 59 - 60, 81 - 82; 2, 

С. 17 - 19; 3, С. 21 - 24]. 

2. Уравнение изотермы и направление химической 

реакции. Стандартная энергия Гиббса реакции [1, С. 111 - 

113; 2, С. 88 - 89]. 

3. Уравнение Клапейрона-Клаузиуса [1, С. 156 - 158; 2, С. 

102 - 104]. 

4. Уравнения Гиббса-Дюгема [1, С. 184 - 185]. 

5. Термодинамические потенциалы. Изменение энергии  

Гельмгольца  в изохорно-изотермических условиях. 

Критерий равновесия и самопроизвольности процесса 

приТ = const,V = const [1, С. 94 - 95; 2, С. 61 - 64; 3, С. 38 - 

40]. 

 

0, 

2, 

4, 

6, 

8 

 

4 

1. Первый закон термодинамики [1, С. 60 - 62; 2, С. 27 - 

30; 3, С.   5 - 7]. 

2. Вычисление стандартной энергии Гиббса косвенным 

путем методом комбинирования химических реакций [1, 

С. 113 - 115; 2, С. 81 - 82]. 

3. Физико-химический анализ. Термический анализ [1, С. 

162 - 163; 2, С. 193 - 195]. 

4. Идеальные растворы [1, 189 - 190; 2, С. 156 - 158]. 

5. Термодинамические потенциалы. Изменение энергии 

Гиббса - критерий равновесия и самопроизвольности 

процесса в изобарно-изотермических условиях [1, С. 94 - 

95; 2, С. 61 - 64] 
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Таблица 3 
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5 

1. Теплоемкость [1, С. 72 - 77; 2, С. 30-32; 3,С. 11-15]. 

2. Константа равновесия и разные способы выражения 

состава реакционной смеси (Kp, Kс, Kx) [1, С. 115 - 117; 2, 

С. 80 - 81; 3, С. 55 - 58]. 

3. Диаграмма состояния двухкомпонентной системы с 

эвтектикой и полной нерастворимостью компонентов в 

твердых фазах [1, С. 164 - 166; 2, С. 190 - 192]. 

4. Неидеальные растворы [1, С. 190 - 191; 2, С. 169 - 172]. 

5. Химический потенциал [1, С, 98 - 100; 2, С. 74 - 77; 3, 

С.  51 – 52]. 

 

0, 
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4, 

6, 
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6 

1. Сущность приведенныхтеплот. Энтропия [1, С. 85 - 87; 

2, С. 55 - 57; 3, С. 26 - 28]. 

2. Расчет выхода продуктов реакции с использованием 

закона действующих масс [1, С. 128; 2, С. 82; 3, С. 56 - 

58]. 

3. Диаграмма состояния системы с химическим 

соединением, плавящимся конгруэнтно [1, С. 166 - 167]. 

4. Давление насыщенного пара компонентов над 

растворами. Закон Рауля [1, С. 192 - 193; 2, С. 158 - 159; 3, 

С. 71 - 73]. 

5. Химический потенциал реального газа. Фугитивность 

[1, С. 100-103; 2, С. 83-84; 3, С. 83-84]. 
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Таблица 4 
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1. Второй закон термодинамики для необратимых 

процессов [1, С. 87 - 90; 2, С. 49 - 50; 3, С. 28 - 29]. 

2. Влияние давления на равновесие химической 

реакции. Принцип смещения равновесия [1,С.118 - 119; 

2, С.94 - 96; 3, С. 57-58]. 

3. Диаграмма состояния с твердыми растворами, 

компоненты которых неограниченно растворимы [1, С. 

170 - 172; 2, С, 187 - 189]. 

4. Давление насыщенного пара компонентов над 

растворами. Закон Генри [1, С. 193 - 194; 2, С. 160 – 

161; 3, С. 74 - 76]. 

5. Химический потенциал неидеальных растворов. 

Активность и коэффициент активности [1, С. 105 - 106; 

2, С. 84 - 87; 3, С.  83-84]. 

 

0, 

2, 

4, 

6, 
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8 

1. Расчет энтропии для изотермического, изобарного, 

изохорного процессов, для различных процессов 

идеального газа [1, С. 90 - 93; 3, С. 30 - 33]. 

2. Гетерогенное химическое равновесие [1, С. 139 - 121; 

2, С.  83 - 84; 3, С. 58 - 59]. 

3. Диаграмма состояния двухкомпонентной системы 

эвтектического типа с ограниченной растворимостью в 

твердом состоянии [1, С. 172 - 173]. 

4. Неидеальные растворы. Закон Рауля [1, С. 196; 2, С. 

170 - 171; 3, С. 83 - 84]. 

5. Закон Гесса [1, С. 64 - 65; 2, С. 32 - 33; 3, С. 17 - 18]. 
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Таблица 5 
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9 

1. Энергия Гиббса [1, С. 94 - 95; 2, С. 59 - 61; 3, С. 40 - 

41]. 

2. Уравнение изобары химической реакции [1, С. 121 - 

122; 2, С. 92 - 94; 3, С. 61 – 64]. 

3. Фазовое равновесие. Основные понятия и 

определения [1, С. 152 - 154; 2, С. 97 - 98]. 

4. Распределение растворенного вещества между двумя 

несмешивающимися растворителями [1, С. 202 - 204; 2, 

С. 82 - 83]. 

5. Следствия закона Гесса [1, С. 65 - 67; 2, С. 35 - 39; 3, 

С. 18 - 19]. 

 

0, 

2, 

4, 

6, 

8 

 

0 

1. Энергия Гельмгольца [1, С. 94 - 96; 2, С. 59 – 61; 3, 

С. 38 - 40]. 

2. Уравнение изохоры химической реакции [1, С 122 - 

123; 2, С. 93 - 94]. 

3. Основной закон фазового равновесия - правило фаз 

Гиббса [1, С. 154 - 155; 2, С. 98 - 101]. 

4. Экстракция [1, С. 202 - 204; 2, С. 82 - 83]. 

5. Зависимость теплового эффекта от температуры [1, 

С. 78 - 80; 2, С. 44 - 47; 3, С. 19 - 20]. 
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Таблица 6 
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1. Характеристические функции. Зависимость 

свободной энергии Гельмгольца от температуры и 

объема [1, С. 97 - 99; 2, С 64 - 67; 3, С 41 - 42]. 

2. Определение константы равновесия с 

использованием стандартных термодинамических, 

величин [1; С. 126 - 127; 2, С. 62 - 63; 3, С. 67 - 68]. 

3. Уравнение Клапейрона-Клаузиуса [1, С. 156 – 158; 2, 

С. 102 - 104]. 

4. Закономерности общего давления пара легирующих 

смесей. Первый закон Коновалова. [1, С. 210 - 212; 2, С. 

175 - 177]. 

5. Основные термодинамические понятия и 

определения. Термодинамические системы: 

изолированные, закрытые, открытые, гомогенные, 

гетерогенные [1, С. 59  -62; 2, С. 14 - 15; 3, С. 5 - 7]. 

 

1, 

3, 

5, 

7, 

9 

 

2 

1. Характеристические функции. Зависимость 

свободной энергии Гиббса от температуры и давления 

[1, С. 97 - 99; 2, С. 69 - 71; 3, С. 42 - 45]. 

2. Третий закон термодинамики [1, С. 124 - 126; 2, С. 72 

- 74; 3, С. 64 - 67]. 

3. Физико-химический анализ. Термический анализ [1, 

С. 162 - 163; 2, С. 193 - 195]. 

4. Закономерности общего давления пара легирующих 

смесей. Второй закон Коновалова [1, С, 210 - 213; 2, С. 

178 - 179]. 

5. Термодинамические параметры и функции состояния 

системы [1, С. 16 - 17; 2, С. 22 - 24; 3, С. 6 - 7]. 
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Таблица 7 
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3 

1. Термодинамические потенциалы. Изменение энергии 

Гельмгольца в изохорно-изотермических условиях. 

Критерий равновесия и самопроизвольности процесса 

приТ= const, V = const [1,С.94-95; 2,С.61-64; 3,С.38-40]. 

2. Постулат Планка. Абсолютное значение энтропии[1, С. 

124 - 125; 2, С. 71 - 72; 3, С. 66 - 67]. 

3.Диаграмма состояния двухкомпонентной системы с 

эвтектикой и полной нерастворимостью компонентов в 

твердых фазах [1,С.164 - 166; 2, С. 190 - 192]. 

4. Характеристика и свойства растворов [1, С. 181 -182; 2, 

С. 153 - 156; 3, С. 108 - 109]. 

5.Термодинамические процессы: равновесные и 

неравновесные, обратимые и необратимые, 

самопроизвольные вынужденные [1, С. 59 - 60, 81 - 82; 2, 

С. 17 - 19; 3, С. 21 - 24]. 

 

1, 

3, 

5, 

7, 

9 

 

4 

1. Термодинамические потенциалы. Изменение энергии 

Гиббса - критерий равновесия и самопроизвольности 

процесса в изобарно-изотермических условиях [1, С. 94 - 

95; 2, С. 61 - 64; 3, С. 38 - 42]. 

2. Формальная кинетика. Уравнения нулевого и первого 

порядка [1, С. 300 - 307; 2, С. 254 - 260; 3, С. 111 - 116]. 

3. Диаграмма состояния системы с химическим 

соединением, плавящимся конгруэнтно [1, С. 166 - 167]. 

4. Летучие смеси с неограниченно смешивающимися 

жидкостями. Зависимость давления пара от состава 

идеальной и реальной смеси [1, С. 213 - 215; 2, С. 158 - 160; 

3, С. 71 - 74]. 

5. Первый закон термодинамики [1, С. 60 - 62; 2, С 27 - 30; 

3, С. 5 - 71]. 
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Таблица 8 
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1, 

3, 
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7, 

9 

 

5 

1. Химический потенциал [1, С. 98 - 100; 2, С. 74 - 77; 

3, С. 51 - 52]. 

2. Формальная кинетика. Уравнения первого и второго 

порядка [1, С. 300 - 306; 2, С. 254 - 260; 3, С. 108 - 116]. 

3. Диаграмма состояния с твердыми растворами, 

компоненты которых неограниченно растворимы [1, С. 

170 - 172; 2, С, 187 - 189]. 

4. Диаграмма состояния состав - давление пара 

двойной реальной системы без экстремума [1, С. 213 - 

214; 2, С. 175 - 176; 3, С. 84 - 85]. 

5. Теплоемкость [1, С. 72 - 77; 2, С. 30-32; 3, С.11-15]: 

 

1, 

3 

5, 

7, 

9 

 

6 

1. Химический потенциал реального газа. 

Фугитивность [1, С. 100 - 103; 2, С. 83 - 84; 3, С. 83 - 

84]. 

2. Формальная кинетика. Уравнения второго и n-го 

порядка [1, С. 300 - 306; 2, С. 254 - 260; 3, С. 108 - 116]. 

3. Диаграмма состояния двухкомпонентной системы 

эвтектического типа с ограниченной растворимостью в 

твердом состоянии [1, С. 172 - 173]. 

4. Диаграмма состояния состав - температура кипения 

двойной жидкой системы без экстремума [1, С. 213 - 

215; 2, С. 175 - 176; 3, С. 87 - 89]. 

5. Сущность приведенныхтеплот. Энтропия [1, С. 85 - 

87; 2, С. 55 - 57; 3, С. 26 - 28]. 
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Таблица 9 

 

Номер 

варианта 

Вопросы 

П
р

ед
п

о
сл

ед
н

я
я

ц
и

ф
р

а 
ш

и
ф

р
а
 

П
о

сл
ед

н
я
я
 

ц
и

ф
р

а 
ш

и
ф

р
а
 

 

1, 

3, 

5, 

7, 

9 

 

7 

1. Химический потенциал неидеальных растворов. 

Активность и коэффициент активности [1, С. 105 - 106; 

2, С. 84 - 87; 3, С. 83 - 84]. 

2. Химическое равновесие. Константа равновесия [1, С. 

108 - 109; 2, С. 78 - 79]. 

3. Фазовое равновесие. Основные понятия и 

определения [1, С. 152 - 154; 2, С. 97 - 98]. 

4. Диаграмма состояния состав - давление пара 

двойной жидкой системы с максимумом и минимумом 

[1, С. 216 - 217; 2, С. 178 - 179; 3, С. 86 - 87]. 

5. Второй закон термодинамики для необратимых 

процессов [1, С. 87 - 90; 2, С. 49 - 50; 3,С. 28 – 29] 

 

1, 

3, 

5, 

7, 

9 

 

8 

1. Закон Гесса [1, С. 64 - 65; 2, С. 32 - 33; 3, С. 17 - 18]. 

2. Уравнение изотермы химической реакции [1, С. 110 - 

111; 2, С. 87 - 88]. 

3. Основной закон фазового равновесия - правило фаз 

Гиббса [1, С. 154 - 155; 2, С. 98 - 101]. 

4. Диаграмма состояния состав - температура кипения 

двойной жидкой системы с максимумом и минимумом 

[1, С. 216 - 217; 2, С. 178 - 179; 3, С. 90 - 93]. 

5, Расчет энтропии для изотермического, изобарного, 

изохорного процессов, для различных процессов 

идеального газа [1, С. 90 - 93; 3, С. 30 - 33]. 
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Таблица 10 

 

Номер 

варианта 

Вопросы 

П
р

ед
п

о
сл

ед
н

я
я
ц

и
ф

р
а 

ш
и

ф
р
а 

П
о

сл
ед

н
я
я
ц

и
ф

р
а 

ш
и

ф
р
а 

 

1, 

3, 

5, 

7, 

9 

 

9 

1. Следствия закона Гесса [1, С. 65 - 67; 2, С. 35 - 39; 

3, С. 18 - 19]. 

2. Уравнение изотермы и направление химической 

реакции. Стандартная энергия Гиббса реакции [1, С. 

111 - 113; 2, С. 88 - 89]. 

3. Уравнение Клапейрона-Клаузиуса [1, С. 156 - 158; 

2, С.102 - 104]. 

4. Перегонка летучих жидких смесей первого типа с 

неограниченной растворимостью компонентов [1, С. 

218 - 219; 2, С. 182 - 184; 3, С. 89 - 90]. 

5. Энергия Гиббса [1, С. 94 - 95; 2, С. 59 - 61; 3, С. 40 - 

41]. 

 

1, 

3, 

5, 

7, 

9 

 

0 

1. Зависимость теплового эффекта от температуры [1, 

С. 78 - 80; 2, С. 44 - 47; 3, С. 19 - 20]. 

2. Вычисление стандартной энергии Гиббса 

косвенным путем методом комбинирования 

химических реакций [1, С. 113 - 115; 2, С. 81 - 82]. 

3. Физико-химический анализ. Термический анализ [1, 

С. 162 - 163; 2, С. 193 - 195]. 

4. Перегонка жидких летучих смесей второго типа (с 

азеотропом) с минимумом на кривой температуры 

кипения [1, С. 220 - 221; 2, С. 185 - 187; 3, С. 90 - 92]. 

5. Энергия Гельмгольца [1, С. 94 - 96; 2, С. 59 – 61; 3, 

С. 38 - 40]. 
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3. ЗАДАЧИ 

 

3.1. Расчет изменения энтропии и энтальпии вещества 

 

Задание. Найти изменение энтропии S и энтальпии Нn молей 

вещества в интервале температур Т1 – Т2 (Т1 = 298 К). Расчет сделать 

в общем виде, затем рассчитать, используя значения Cp
0
 из табл. П.1. 

Примечание. Название вещества определяется по табл. П.1 

(номер варианта соответствует номеру студента в алфавитном списке 

группы), число молей вещества n и температура T2 определяются по 

табл. 11. 

 

Таблица 11 

 

Последняя цифра 

шифра 
1 2 3 4 5 

Число молей 

вещества n 
10 9 8 7 6 

Температура T2, 

K 
600 700 800 900 1000 

 

 

Продолжениетабл. 11 

 

Последняя цифра 

шифра 
6 7 8 9 0 

Число молей 

веществаn 
5 4 3 2 1 

ТемператураT2, K 1100 1200 1300 1400 1500 
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3.1.1. Расчет изменения энтропии вещества при Р = const 

 

Общее выражение для расчета изменения энтропии при Р = 

const с температурами плавления и кипения Тпл и Ткип можно записать 

в виде: 

 

T

Tкки

газр

кип

Tкки

Tпп

жр

пл

Tпп

T

твр

T

C
SdT

T

C
SdT

T

C
S

0

)(

0

)(

0

)(

1

 (1) 

 

где Ср(тв), Ср(ж), Ср(газ) - теплоемкости твердого, жидкого, 

газообразного состояния вещества; Нпл и Нкип - теплота плавления 

и кипения при нормальном давлении; 

 

пл

пл
пл

T

H
S      и     

кип

кип

T

H
Sкип

 (2) 

 

S - изменение энтропии при фазовом переходе плавления и 

кипения. 

 

Примеры расчета 

 

Задача 1. Найти изменение энтропии 1 моля Н2О (ж) при 

нагревании от   0 °С до  100 °С, если 0

)(жрC  = 75,44 Дж/моль. 

Решение. 

 

3,23
273

373
ln44,75ln

1

20

373

273

0

T

T
CdT

T

C
S p

p
)]/([ КмольДж  

 

Нужно обратить внимание на то, что в расчетную формулу 

подставляют температуру в градусах Кельвина. 
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Задача 2. Найти изменение энтропии при превращении 1 моля 

льда при   0 °С в пар при 100 °С. 

Решение. По справочнику находим теплоту плавления и 

кипения - 60250

плH Дж/моль и 405900

кипH  Дж/моль, теплоемкость 

жидкого состояния - 44,750

)(жрC )/( КмольДж . 

Очевидно, что при данных условиях нужно учесть два фазовых 

перехода - изменение энтропии при плавлении и кипении. 

Таким образом, 

 

)/(4,1548,10853,2307,22

8,108
273

373
ln44,7507,22

373

4059044,75

273

6025
373

273

373

0

0

)(

ÊìîëüÄæ

dT
T

T

H
dT

T

C

T

H
SSSS

êèï

êèïæð

ïë

ïë

êèïíàãðïë

 

 

Задача 3. Найти изменение энтропии 1 моля Na2SiO3 при 

нормальном давлении в интервале температур 298 - 1800 К. 

Решение. По справочнику находим:  Тпл = 1360 К, Нпл = 52390  

Дж/моль, 0

)(жрC  = 179,1 Дж/( моль К), т.е. в заданном интервале 

температур нужно учесть фазовый переход плавления. 

 

2

30

)(

03,27
1017,403,130

T
T

T

c
bTaC твр )]/([ КмольДж  

 

С учетом наличия фазового перехода плавления 

 

T

dT
CS

T

dT
TCS

ïë

ïë

T

æðïë

T

p

1800

0

)(

298

0 )(  
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)]/([58,34320,5045,3846,1466,4281,196

1360

1800
ln1,179

1360

52300

2981360

2981360

2

1003,27

29813601017,40
298

1360
ln3,130

ln1,179
02,27

1017,40ln3,130

ln
2

1
ln

22

225

3

1800

1360

1360

298

2

3

1800

1360

0

)(

1800

298

2

1800

1360

)(

1360

298

2

ÊìîëüÄæ

T
T

TT

TC
T

H

T

c
bTTa

T

dT
C

T

H

T

dT

T

c
bTa

æð

ïë

ïë

æð

ïë

ïë

 

 

Примечание. Уравнения (1) и (2) приведены для 1 моля 

вещества. Если по условию задачи нужно найти Sдля n молей 

вещества, то 

 

..

0

пф

p
HndT

T

C
nS . 

 

Если по условию задачи нужно найти изменение энтропии для m 

г вещества, то необходимо вес пересчитать на число молей: 

 

,
M

m
n  

 

где m - вес вещества в граммах; М - молекулярная масса. 
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3.1.2. Расчет изменения энтальпии вещества 

 

Изменение энтальпии при Р = const определяется как 

dTCH

T

T

p

2

1

 (3) 

Если в рассматриваемом интервале температур происходит 

изменение фазовых состояний системы, то в выражение (3) 

необходимо добавить значения фазовых переходов. В общем случае 

изменение энтальпии, если в заданном интервале Т1 - Т2 имеют место 

фазовые переходы плавления и кипения, 

 

dTCHdTCHdTCH

T

T

газркип

T

T

жрпл

T

T

тврT

кип

кип

пл

пл 2

1

0

)(

0

)(

0

)(
 (4) 

 

Пример расчета 

Задача 4. Найти количество теплоты, расходуемой на 

нагревание 1 кг кварца от Т1 до Т2. 

Решение. По справочнику находим 

 

253

2

0 103,111031,3494,46 TTSiOC p  (5) 

 

Если в заданном интервале температур нет фазового перехода               

(Тпл = 1600 °С), то 

 

dT
T

c
bTadTCnH

T

T

T

T

p

2

1

2

1

2
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12

2

1

2

2
12

11

2 TT
c

TTb
TTan  

 

Подставив значения а, b и с' из уравнения (5), получим значение 

Н, расходуемое на нагревание 1 кг кварца от T1 до Т2. 

 

21

12

5
2

1

2

2

3

12

103,11

2

1031,34
94,46

TT

TT
TTTTnH  

 

где n - число молей в 1 кг кварца. 

 

моля
M

m
n 6,16

60

1000
; 

 

60161628
2SiOM ; 

 

m= 1000 г. 

 

Подставляя T1 и Т2, например, T1 = 300 К и Т2 = 1200 К, найдем 

количество теплоты, расходуемое на нагревание 1 кг кварца от 300 К 

до 1200 К. 

Если Т2>Тпл , нужно учесть фазовый переход плавления, тогда 

 

 

dTCnHndTCnH

T

T

жрпл

T

T

твр

пл

пл 2

1

0

)(

00

)(

0 . 

3.2. Расчет теплового эффекта, изменения энтропии и  
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изменения энергии Гиббса химической реакции 

 

Задание. Определить тепловой эффект 0

298Hr
, изменение 

энтропии 0

298Sr
 и изменение энергии Гиббса 0

298Gr
 химической 

реакции аА + bD = сС + dD. 

Определить направление химической реакции при Т1 = 298 К и 

при заданной 0pC температуре Т2, предполагая, что 0

pC  = const или 

0

pC  = 0. 

Примечание. Значения 0

298Hf  и 0

298S  находят по табл. П.1 

приложения, температуру Т2 определяют по табл. 12, конкретную 

химическую реакцию определяют по табл. 13 (номер варианта 

соответствует номеру студента в алфавитном списке группы). 

Таблица 12 

 

Последняя цифра 

шифра 
1 2 3 4 5 

Температура 

Т2 К 
1000 1100 1200 1300 1400 

 

Продолжение табл. 12 

 

Последняя цифра 

шифра 
6 7 8 9 0 

Температура 

Т2 К 
1500 1600 1700 1800 1900 

Таблица 13 

 

Номер 

варианта 
Реакция 
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1 2 

1 Н2(г) + Сl2(г) = 2НС1(г) 

2 Н2(г) + Br2(г) = 2НВr(г) 

3 Н2(г) + I2(г) = 2Hl(г) 

4 2Сl2(г) + 2Н2O(г) = 4НСl(г) + O2(г) 

5 СО(г) + Сl2(г) = СОСl2(г) 

6 2Н2(г) + O2(г) = 2Н2O(г) 

7 2СО(г) + O2(г) = 2СO2(г) 

8 СО(г) + Н2O(г) = Н2(г) + СO2(г) 

9 2Н2(г) + S2(г) = 2H2S(г) 

10 2SO2(r) + O2(г) = 2SO3(г) 

11 N2(r) + ЗН2(г) = 2NH3(г) 

12 2ВО(г) + O2(г) = 2NO2(г) 

13 N2(r) + O2(г) = 2NO(г) 

14 2HBr(г) = Н2(г) + Вг2(г) 

15 2НСl(г) = Н2(г) + Сl2(г) 

16 2НI(г) = Н2(г) + I2(г) 

17 4НСl(г) + O2(г) = 2Сl2(г) + 2Н2O(г) 

18 СОСl2(г) = СО(г) + Сl2(г) 

19 2Н2O(г) = H2(г) + O2(г) 

20 2СO2(г) = 2СО(г) + O2(г) 

21 Н2(г) + СO2(г) = СО(г) + Н2O(г) 

22 2H2S(г) = Н2(г) + S2(г) 

23 2SO3(г) = 2SO2(г) + O2(г) 

24 2NH3(г) = 2NO2(г) + ЗН2(г) 

25 2NO2(г) = 2NO(г) + O2(г) 

26 CO2(г) + H2(г) = CO(г) + H2O(г) 

27 2NO(г) = N2(г) + O2(г) 

28 NHCl(г) = NH3(г) + HCl(г) 

29 H2(г) + F2(г) = 2HF(г) 

30 2HF(г) =H2(г) + F2(г) 

 

 

3.2.1. Расчет теплового эффекта химической реакции 
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Тепловой эффект химической реакции 0

298Hr
 при стандартных 

условиях: температуре 298 К и давлении 0,1013 МПа (1 атм) 

определяется по значению стандартных теплот образования 0

298Hf  

или сгорания 0

298HC
, значения которых можно найти в справочниках 

(см, табл. П.1 приложения). 

Тепловой эффект химической реакции равен разности между 

суммой теплот образования продуктов реакции и суммой теплот 

образования исходных веществ. 

исхi

ifi

продi

ifir HnHnH 0

,298

0

,298

0

298 , (6) 

 

где ni - стехиометрический коэффициент в уравнении реакции; в 

первой скобке - сумма теплот образования продуктов; во второй - 

сумма теплот образования исходных веществ. 

Для реакции 

 

aA+ bD = cC + dD (7) 

 

в соответствии с уравнением (6) находим тепловой эффект 

химической реакции: 

 
0

,298

0

,298

0

,298

0

,298

0

298 BfAfDfCfr HbHaHdHcH . 

 

Пример расчета 

Задача 5. Найти тепловой эффект химической реакции 

 

2СО + O2 = 2СO2 (8) 

 

при стандартных условиях. 

Решение.   В соответствии с уравнением (6) тепловой эффект 

этой реакции при      T= 298 К 
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0

,298

0

,298

0

,298

0

298 22
222 OfCOfCOfr HHHH  (9) 

 

Выпишем из табл. П.1 в табл. 14 значения термодинамических 

величин компонентов для данной реакции. 

Таблица 14 

 

Стандартные термодинамические величины веществ 

Вещество 0

298Hr
, кДж/моль КмольДжS /,0

298
 

СO2 -393,51 213,6 

O2 0 205,03 

CO -110,50 197,40 

 

Подставим значения iHr ,0

298
 из табл. 14 в уравнение (9): 

 

мольДжмолькДжHr /566020/02,566)5,110(2)51,393(20

298
 

 

3.2.2. Расчет изменения энтропии химической  

реакции при Т = 298 К 

 

Значение 0

298Sr
 можно найти, используя справочные значения 

стандартных абсолютных энтропии 0

,298 iS  реагентов реакции приТ = 

298 К (см. табл. 14). 

 

исх

i

i

i

прод

i

i

ir SnSnS 0

,298

0

,298

0

298 , 
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где ni - стехиометрический коэффициент; 0

,298 iS  - стандартная 

абсолютная энтропия компонентов реакции. 

 

Пример расчета 

Задача 6. Найти изменение энтропии химической реакции 2СО 

+ О2 = 2СО2 при    Т = 298 К. 

Решение. 

0

,298

0

,298

0

,298

0

298 22
22 OCOCOr SSSS . 

 

Подставляя значения 0

,298 iS , получим 

 

КмольДжS /63,17203,2054,19726,23120

298
. 

 

3.2.3. Расчет стандартной энергии Гиббса химической реакции. 

Определение направления химической реакции 

 

Стандартная энергия Гиббса 0

298Gr
химической реакции при T 

=298 К 

 

0

298

0

298

0

298 298 SHG rrr
 (10) 

 

Стандартная энергия Гиббса 0

TrG  химической реакции является 

критерием направления реакции. 

00

TrG  - реакция идет в сторону образования продуктов; 

00

TrG  - равновесное состояние; 
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00

TrG - реакция идет в обратную сторону, т.е. в сторону 

образования исходных веществ. 

Изменение стандартной энергии Гиббса при температуре Т2 в 

предположении, что 0

pC  = const или 00

pC  приблизительно можно 

рассчитать, как 

 

0

2982

0

298

0

2
STHG rrTr  (11) 

 

Найдем температуру Травн, при которой будет иметь место 

равновесие, если 0

pC  = const или 0

pC  = 0. В равновесном состоянии 

00

TрравrG  (12) 

 

или, как следует из (11), 

00

298

0

298 STH rравнr  (13) 

 

тогда 

0

298

0

298

S

H
T

r

r
равн  (14) 

 

Пример расчета 

Задача 7. Найти изменение стандартной энергии Гиббса 

химической реакции    2СО + О2 = 2СО2 при Т1 = 298 К и заданной 

температуре Т2 = 1000 К. 

Определить направление химической реакции при Т1 = 298 К и 

при заданной температуре Т2, предполагая, что constC p

0  или 00

pC . 
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Определить температуру Травн при которой наступает 

равновесие. 

Решение. Чтобы определить изменение стандартной энергии 

Гиббса при температуре Т1 = 298 К, подставим в уравнение (10) 

значения 0

298Hr
 и 0

298Sr
 для данной химической реакции, рассчитанные 

в задачах 5 и 6: 

 

ДжGr 3,51457663,1722985660200

298
. 

 

Это значит, что для данной химической реакции при 

стандартных условиях 00

TrG  и имеет большое отрицательное 

значение. Таким образом, реакция сильно сдвинута вправо, то есть в 

сторону образования продуктов. 

Рассчитаем изменение энергии Гиббса при Т2 = 1000 К в 

предположении, что 0

pC const или 00

pC , подставив в уравнение (11) 

значения 0

298Hr
, 0

298Sr
 и Т2 = 1000 К для химической реакция (8): 

 

Äæ

SHG rrr

3,193946)63,172(10003,566576

1000 0

298

0

298

0

1000

 

 

Таким образом, при Т2 = 1000 К 00

1000Gr
, но значение 0

1000Gr
 по 

модулю меньше, чем 0

298Gr
. Это значит, что при Т2 = 1000 К реакция 

идет вправо, то есть в сторону образования продуктов, но выход 

продуктов уменьшается. 
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Найдем температуру Травн, при которой будет иметь место 

равновесие для данной химической реакции, если constC p

0  или 

00

pC . Подставим в (10) значения 0

298Hr
 и 0

298Sr
 из условия 

 

00

298

0

298

0 STHG rравнrTr равн
 (15) 

 

Тогда из (15) получим 

 

0

298

0

298

S

H
T

r

r
равн  (16) 

 

Подставляя 0

298Hr
 и 0

298Sr
, вычислим Травн: 

 

K3290
63,172

566020
Tравн

. 

 

Вывод: при T  3290 К 00

3290Gr
, т.е. имеет место равновесие, а 

при        Т > 3290 К реакция пойдет в обратную сторону. 

Таким образом, в заданном интервале температур 289 - 1000 К 

реакция идет в сторону продуктов, выход продуктов увеличивается с 

понижением температуры, максимальный выход продукта будет при 

Т =298 К. 
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ПРИЛОЖЕНИЕ 

Термодинамические величины веществ 

Н
о

м
ер

 

в
ар

и
ан

та
 

Вещество 
, 

кДж/моль 

, 

Дж/моль К 

, Дж/ моль К 
, 

Дж/ 

моль К a b 10
3 

 

1 2 3 4 5 6 7 8 

1 H2(г) 0 130,60 27,28 3,26 0,502 28,83 

2 Br2(г) 30,92 245,35 37,20 0,71 -1,19 36,0 

3 Cl2 (г) 0 223,00 36,69 1,05 -2,52 33,84 

4 I2(г) 62,24 260,58 37,40 0,59 -0,71 36,9 

5 F2 (г) 0 202,90 34,69 1,84 -3,35 31,32 

6 O2(г) 0 205,03 31,46 3,39 -3,77 29,36 

7 N2(г) 0 191,50 27,87 4,27 - 29,10 

8 S2 129,1 227,70 36,11 1,09 -3,52 32,47 

9 HBr(г) -35,98 198,40 26,15 5,86 1,09 29,16 

10 HCl(г) -92,30 186,70 26,53 4,60 1,09 29,16 
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Продолжение приложения 

1 2 3 4 5 6 7 8 

11 HI (г) 25,94 206,30 26,32 5,94 0,92 29,16 

12 HF (г) -268,61 173,51 27,70 2,93 - 29,16 

13 COCl2(г) -223,0 289,20 67,16 12,11 -9,03 60,67 

14 NH4Cl -315,39 94,56 49,37 133,89 - 84,10 

15 H2O (г) -241,84 188,74 30,00 10,71 0,33 33,56 

16 CS2(г) 115,3 237,80 52,09 6,69 -7,53 45,65 

17 CO (г) -110,5 197,40 28,41 4,10 -0,46 29,15 

18 CO2(г) -393,51 213,60 44,14 9,04 -8,53 37,13 

19 NO (г) 90,37 210,62 29,58 3,85 -0,59 29,83 

20 NO2(г) 33,89 240,45 42,93 8,54 -6,74 37,11 

21 SO2(г) -296,9 248,10 42,55 12,55 -5,65 39,87 

22 SO3 (г) -395,2 256,23 57,32 26,86 -13,05 50,63 

23 H2S (г) -20,15 205,64 29,37 15,40 - 33,93 

24 NH3(г) -46,19 192,59 29,80 25,48 -1,67 35,65 

25 HCN (г) -539,74 52,30 46,86 30,00 - 52,09 

26 Zn (кр) 0 41,59 22,38 10,04 - 25,48 

27 Si (кр) 0 18,72 24,02 2,58 -4,23 19,80 

28 C (графит) 0 5,74 17,15 4,27 -8,79 8,53 

29 H2O (ж) -285,84 69,96 - - - 75,31 

30 H2O2 (ж) -187,02 105,86 53,60 117,15 - 88,41 
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