
ПЕРВЫЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ

Формулировки и аналитическое выражение первого закона

Первый закон (первое начало, первый принцип) термодинамики представляет 
частный случай закона сохранения и превращения энергии в применении к 
тепловым явлениям. Это постулат, который невозможно логически вывести или 
доказать, а его справедливость подтверждается совпадением следствий, 
вытекающих из него, с результатами эксперимента.

Существуют различные формулировки первого закона термодинамики; все они 
равнозначны. Закон сохранения энергии в применении к термодинамическим 
процессам является одним из таких выражений первого закона термодинамики. Так 
как разные формы энергии переходят друг в друга в строго эквивалентных 
количествах, то отсюда следует, что внутренняя энергия любой изолированной 
системы остается постоянной, несмотря на протекающие в ней процессы.

Работа также представляет собой одну из форм превращения энергии, 
следовательно, невозможно создать вечный двигатель (perpetuum mobile) первого 
рода, т.е. такой периодически действующей машины, которая производила бы 
работу без затрат энергии извне. 



Одной из основных формулировок первого закона является следующая: тепло, 
сообщенное системе в каком-либо процессе, расходуется на приращение внутренней 
энергии системы и совершение работы.

Математической записью этой формулировки для бесконечно малого изменения 
состояния системы является выражение 

δQ = dU + δА = dU + pdV + δА′, (2.1)

где δQ – элементарное количество тепла, dU – элементарное изменение 
внутренней энергии, δA – сумма всех элементарных работ, т.е. в общем случае 
работа расширения pdV и все другие виды работ (электрическая, магнитная и т.д.), 
которые объединяют под общим названием полезная работа δА′ (δА = pdV + δА′). 

Такая форма записи подчеркивает, что элементарное изменение внутренней 
энергии dU есть полный дифференциал, т.е. изменение ее не зависит от пути 
процесса, U – функция состояния системы. 

В то же время δA и δQ – бесконечно малые количества A и Q, они не являются 
функциями состояния, а их значения зависят от пути процесса.



Хотя энергия, работа и теплота измеряются в одинаковых единицах (Дж), их 
физическое содержание различно.

Энергия является неотъемлемым свойством системы, функцией состояния, и можно 
говорить о “запасе” энергии в системе. В зависимости от видов материи, форм ее 
движения и видов взаимодействия различают различные виды энергии – тепловую, 
механическую, электрическую, химическую, ядерную и др.

Изменения энергии системы, связанные с действиями над другими системами, 
вызывают изменения энергии этих систем, которые могут быть выражены в 
эквивалентах механической работы. Следовательно, работа представляет собою 
одну из форм передачи энергии от одной системы к другой; такая передача 
упорядочена, она имеет макроскопический характер. В принципе, такая передача 
может быть полностью обратимой.

Теплота также является формой передачи энергии, но она имеет неупорядоченный 
характер. Передача теплоты осуществляется вследствие движения и 
взаимодействия молекул, т.е. в микроскопической форме. Поэтому нельзя говорить 
о “запасе” или “количестве” работы или теплоты в системе, они являются 
характеристиками процесса.



Таким образом, работа представляет собой макрофизическую форму передачи 
энергии, а теплота – микрофизическую форму, и эти две формы неравноценны 
между собою. Превращение работы в теплоту ничем не ограничено, в то время как 
обратное превращение теплоты в работу ограничено определенными условиями.

Если на систему действует только внешнее давление, а другие силы отсутствуют 
или их влиянием можно пренебречь, то уравнение (2.1) приобретает вид 

δQ = dU + pdV. (2.2)

Для конечного процесса

Q = (U2 – U1) + A = ΔU + А, (2.3)

где Q и A – теплота и работа процесса, ΔU – изменение внутренней энергии 
системы.



Некоторые приложения первого закона к идеальным газам

Молекулы идеального газа рассматриваются как материальные точки, 
обладающие определенной массой, т.е. собственный объем молекул бесконечно мал 
по сравнению с объемом, занимаемым газом.

Межмолекулярные взаимодействия в идеальном газе отсутствуют, а обмен 
энергией между молекулами возможен при их столкновениях.

Состояние идеального газа является предельным гипотетическим состоянием 
реальных газов при достаточно низких давлениях и высоких температурах. Из 
определения следует, что идеальный газ обладает только кинетической энергией, а 
внутренняя энергия идеального газа зависит только от температуры, но не зависит 
от объема и давления:

ΔUТ = 0   или   (dU/dV)Т = 0   и   (dU/dp)Т = 0. (2.4)

В соответствии с первым законом для процессов, в которых единственным видом 
работы является работа против сил внешнего давления (работа расширения)

δQ = dU + pdV. (2.5) 



В зависимости от условий проведения различают различные виды процессов (рис. 
2.1).

В изохорном процессе объем системы не изменяется (dV = 0), следовательно, 
работа расширения равна нулю и 

δQV = dU,    а     (dU/dT)V = (δQ/dT)V = cV, (2.6)

где cV – теплоемкость при постоянном давлении; для одноатомного идеального газа 
она равна 3R/2. Из (2.6) следует, что 

dU = cV dT    или     ΔU = cV ΔТ. (2.7)

Для идеального газа уравнение (2.7) справедливо не только для изохорного, но для 
любого процесса, в котором объем и давление могут произвольно изменяться.

Теплота изохорного процесса

QV = U2 – U1 = ΔU.                      (2.8)

Для идеального газа уравнение (2.7) справедливо не только при изохорном, но при 
любом процессе, в котором объем и давление произвольно изменяются.



В изобарном процессе (p = const) работа расширения 

А = –

 и для одного моля идеального газа
А = – р(V2 – V1) = – рΔV. (2.9)

Тогда
Qр = ΔU + рΔV = (U2 – U1) + р(V2 – V1) = 

= (U2 + pV2) – (U1 + pV1) = Н2 – Н1 = ΔН, (2.10)

где величина Н ≡ (U + pV) называется энтальпией системы. Энтальпия, как и 
внутренняя энергия, является функцией состояния, и ее изменения не зависят от пути 
процесса.

В разных процесах характер зависимости между давленим и объемом разный (рис. 
2.1). 



В изотермическом процессе (T = const) в расчете на один моль газа

. Так как в изотермическом процессе для идеального газа ΔU = 0, то Qр = –А, т.е. 
подведенное к системе тепло полностью превращается в работу.

В адиабатическом процессе система не обменивается теплом с окружающей 
средой (Q = 0), поэтому

 А = – ΔU; (2.12)
А = cV (Т1 – Т2); (2.13)
А = (р1V1 – р2V2)/(γ – 1). (2.14) 

где γ = ср /сV – отношение изобарной и изохорной теплоемкостей; для идеального 
газа ср = сV + R и сV = R/(γ – 1). Давление и объем в начальном и конечном состояниях 
связаны уравнением адиабаты:

                                                                                                                      (2.15)

Поэтому работу адиабатического процесса можно также рассчитать по уравнению:
                                                                                                                       
                                                                                                                       (2.16)

(2.11)



Рис. 2.1. Зависимость p – V для разных процессов: 
1 – изохорный; 2 – изобарный; 

3 – изотермический; 4 – адиабатический















Для одноатомных идеальных газов теплоемкость определяется только 
поступательным движением их молекул. Из молекулярно-кинетической теории 
газов вытекает, что мольная теплоемкость одноатомного газа равна

cV  = 3/2 R = 12,471 Дж.моль–1.К–1 (2.35)

и не зависит от температуры.

Поскольку (∂U/∂V)T = 0, а (∂V/∂T)p = R/p, то из уравнения (2.24) получаем связь 
между cр и cV  для идеальных газов (формулу Майера):

cр = cV + R. (2.36)

Для газов с двухатомными молекулами теория дает cV  = 5/2R = 20,96 Дж.моль–1.К–1, с 
трехатомными – cV = 6/2R = 24,94 Дж.моль–1.К–1, но в действительности для многих 
газов наблюдаются значительные отклонения от этих значений и существенные 
температурные изменения (таблица 2.1).



Газ cV cр Газ cV cр

He 12,46 20,77 HCl 20,96 29,27
Ar 12,55 20,86 Cl2 25,10 33,41
Ne 12,55 20,86 I2 27,61 35,92
H2 20,20 28,51 CO2 28,07 36,38
CO 20,62 28,93 C2H4 33,09 41,40
N2 20,66 20,97 C6H6 96,65 104,96

Таблица 2.1
Теплоемкости некоторых газов (Дж.моль–1.К–1) при 298 К



Для расчетов теплоемкости жидкостей кинетическая теория вообще не может 
быть применена. 

Для них теплоемкость зависит от их химического состава, структуры, 
температуры. 

Для большинства жидкостей теплоемкость растет при повышении температуры, 
для ртути – уменьшается, а для воды – проходит через минимум. Разница между cр 
и cV  для жидкостей может быть большей или меньшей R и зависит от 
коэффициента объемного расширения α = V–1(∂V/∂T)p. 

Например, для жидкого гелия при 140 К эта разница составляет 89,3, а для воды 
при 273 К – лишь 0,08 Дж.моль–1.К–1.







В дальнейшем эти формулы были уточнены введением дополнительных членов, а 
также предложены другие уравнения. 

Но расчеты по формулам этих теорий дают правильные результаты лишь для 
некоторых веществ в ограниченном температурном интервале. Поэтому для расчетов 
тепловых эффектов при разных температурах используют экспериментальные 
величины теплоемкостей. 

Температурную зависимость cр обычно представляют в виде эмпирических 
уравнений типа

cр = a +bT +cT 2; (2.40)
cр = a′ +b′T +c′T –2 (2.41)

и других. 

В справочных таблицах приводятся значения коэффициентов a, b, с, ... и интервал 
температур, для которого выполняются зависимости. 



Тепловые эффекты

Понятия ”теплота процесса” и “тепловой эффект процесса” различаются.

Тепловым эффектом процесса называется количество тепла, выделившееся или 
поглотившееся в процессе, при условии отсутствия любых видов работы, кроме 
работы расширения (в изохорном процессе эта работа также равна нулю).

 
Из уравнений (2.8) и (2.10) следует, что тепловой эффект в изохорном процессе 

равен изменению внутренней энергии, а в изобарном процессе – изменению 
энтальпии системы. 

Поскольку внутренняя энергия и энтальпия являются функциями состояния, и их 
изменения не зависят от пути процесса, то и тепловые эффекты не зависят от 
пути процесса. В частности, для химических реакций это положение было 
установлено опытным путем Г. И. Гессом в 1836 г. и известно под названием закона 
Гесса:

Тепловой эффект химической реакции не зависит от промежуточных стадий, 
а определяется лишь начальным и конечным состояниями системы. 



Из приведенного выше следует, что закон Гесса выполняется при условии 
протекания реакции при постоянном давлении или при постоянном объеме (что 
реально соблюдается в подавляющем большинстве случаев) и единственным видом 
работы является работа против внешнего давления.

В химии и химической технологии чаще всего встречаются изобарные процессы, 
поэтому в дальнейшем (там, где особо не оговорено) будем использовать изобарные 
тепловые эффекты. Связь изобарного и изохорного тепловых эффектов выражается 
уравнением 

Qp – QV = ΔUp + рΔV – ΔUV.                     (2.42)

При малых давлениях ΔUp и ΔUV близки (для идеальных газов равны) и

Qp – QV = рΔV.                                     (2.43)

Из уравнения (2.43) следует, что разностью изобарного и изохорного тепловых 
эффектов можно пренебречь, если в реакции участвуют вещества только в твердом и 
жидком состоянии.

Закон Гесса дает возможность рассчитывать тепловые эффекты реакций по данным 
о теплотах образования или теплотах сгорания веществ, участвующих в реакции.















Многие химические реакции протекают в растворах и их тепловой эффект 
зависит не только от энергии химического взаимодействия самих веществ, но и от 
теплот их растворения в растворителе.

В зависимости от того, растворяется ли вещество в чистом растворителе или в 
растворе определенной концентрации, различают интегральные и 
дифференциальные теплоты растворения.

Интегральной теплотой растворения называется тепловой эффект 
растворения одного моля вещества в таком количестве растворителя, чтобы 
получить раствор заданной концентрации. Если при растворении образуется 
бесконечно разбавленный раствор, то тепловой эффект растворения называют 
первой интегральной теплотой растворения 

Практически ее определяют экстраполяцией концентрационной зависимости 
интегральных теплот растворения на нулевую концентрацию. В случае образования 
насыщенного раствора речь идет о полной (последней) интегральной теплоте 
растворения.







Уравнения (2.48) и (2.49) представляют дифференциальную и интегральную 
форму уравнений Кирхгофа. 

В общем случае теплоемкость веществ зависит от температуры и для 
интегрирования нужно знать эту зависимость. Если температурный интервал 
небольшой или температурные изменения Δcp невелики, можно считать эту величину 
постоянной и тогда .

                                                                                                    (2.50)

Таким образом, температурные изменения теплового эффекта зависят от 
теплоемкости реагирующих веществ. Поскольку общая теплоемкость может 
увеличиваться (Δcp > 0) или уменьшаться (Δcp < 0), то и тепловой эффект может 
увеличиваться или уменьшаться по абсолютной величине при изменении 
температуры. 



Для некоторых реакций возможно изменение знака Δср при изменении 
температуры. 

Это объясняется тем, что теплоемкость исходных веществ и продуктов изменяются 
по-разному в зависимости от темпратуры – в одном температурном интервале           

Σ(νkcp,k)прод > Σ(νіcp,і)исх, 

а в другом – 

Σ(νkcp,k)прод < Σ(νіcp,і)исх. 

В таких случаях на зависимости тепловых эффектов от температуры наблюдается 
экстремум при температуре, когда Σ(νkcp,k)прод = Σ(νіcp,і)исх (рис. 2.2). 

Иногда встречаются реакции, для которых Δср ≈ 0 в некотором температурном 
интервале и тепловой эффект практически не зависит от температуры.




