
Прв принцип
The First Law

This chapter introduces some of the basic concepts of thermodynamics. It concentrates 
on the conservation of energy—the experimental observation that energy can be neither
created nor destroyed—and shows how the principle of the conservation of energy can be
used to assess the energy changes that accompany physical and chemical processes.
Much of this chapter examines the means by which a system can exchange energy with its
surroundings in terms of the work it may do or the heat that it may produce. The target con-
cept of the chapter is enthalpy, which is a very useful book-keeping property for keeping
track of the heat output (or requirements) of physical processes and chemical reactions at
constant pressure. We also begin to unfold some of the power of thermodynamics by
showing how to establish relations between different properties of a system. We shall see
that one very useful aspect of thermodynamics is that a property can be measured indirectly
by measuring others and then combining their values. The relations we derive also enable
us to discuss the liquefaction of gases and to establish the relation between the heat 
capacities of a substance under different conditions.

The release of energy can be used to provide heat when a fuel burns in a furnace, to
produce mechanical work when a fuel burns in an engine, and to generate electrical
work when a chemical reaction pumps electrons through a circuit. In chemistry, we
encounter reactions that can be harnessed to provide heat and work, reactions that
liberate energy which is squandered (often to the detriment of the environment) but
which give products we require, and reactions that constitute the processes of life.
Thermodynamics, the study of the transformations of energy, enables us to discuss all
these matters quantitatively and to make useful predictions.

The basic concepts

For the purposes of physical chemistry, the universe is divided into two parts, the sys-
tem and its surroundings. The system is the part of the world in which we have a spe-
cial interest. It may be a reaction vessel, an engine, an electrochemical cell, a biological
cell, and so on. The surroundings comprise the region outside the system and are
where we make our measurements. The type of system depends on the characteristics
of the boundary that divides it from the surroundings (Fig. 2.1). If matter can be
transferred through the boundary between the system and its surroundings the sys-
tem is classified as open. If matter cannot pass through the boundary the system is
classified as closed. Both open and closed systems can exchange energy with their sur-
roundings. For example, a closed system can expand and thereby raise a weight in the
surroundings; it may also transfer energy to them if they are at a lower temperature.
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Во ова поглавје се воведуваат некои основни концепти од термодинамиката. Акцент 
е ставен на запазувањето на енергијата (експерименталниот наод дека енергијата не 
може ниту да се создаде ниту да се уништи), по што се покажува како принципот за 
запазување на енергијата може да се употреби при разгледувањето на енергетските 
промени што ги придружуваат физичките и хемиските процеси. Голем дел од пог­
лавјето е посветен на начините на кои системот може да разменува енергија со 
околината, преку работата што може да ја изврши или топлината што може да ја 
ослободи. Клучниот концепт е енталпијата која е многу корисно својство за следење 
на оддавањето (или примањето) на топлина во физичките процеси и хемиските ре­
акции при константен притисок. Натаму се откриваат некои од предностите на тер­
модинамиката покажувајќи како да се воспостават врски меѓу различните својства на 
системот. Ќе биде покажан еден мошне корисен аспект на термодинамиката, имено 
дека една величина може да се измери индиректно преку мерење на други величини 
и комбинирање на нивните вредности. Изведените релации овозможуваат да се дис­
кутира и втечнувањето на гасовите и да се воспостави врска меѓу топлинските ка­
пацитети на една супстанца, определени при различни услови.

Ослободувањето енергија може да се употреби да се обезбеди топлина, кога горивото 
гори во печка, да се создаде механичка работа, кога горивото гори во машина и да се 
создаде електрична работа, кога хемиска реакција „пумпа“ електрони низ електрично  
коло. Во хемијата се среќаваат реакции што може да се „впрегнат“ за да дадат топлина 
и работа, реакции при кои се ослободува енергија што се троши (честопати на штета 
на животната средина), ама при кои се добиваат неопходни продукти и реакции што се 
клучни за животните процеси. Термодинамиката, испитувањето на трансформациите 
на енергијата, овозможува сите овие работи да се дискутираат квантитативно и да се 
направат корисни предвидувања.

Основни концепти
Во физичката хемија, светот обично се дели на два дела: систем и негова околина. 
Систем е дел од светот за кој постои особен интерес. Тоа може да биде реакционен сад, 
машина, електрохемиски елемент, биолошка клетка итн. Околината, пак, вклучува сè 
што е надвор од системот; таму се вршат мерењата врз системот. Типот на системот 
зависи од карактеристиките на границите што го одделуваат од околината (Сл. 2.1). 
Доколку е можно супстанци (материја) да се разменуваат меѓу системот и околината, 
системот се класифицира како отворен. Ако не е можно супстанци да поминуваат низ 
границите, системот се класифицира како затворен. И отворените и затворените сис­
теми може да разменуваат енергија со нивната околина. На пример, еден затворен сис­
тем може да се експандира и на таков начин да подигне некаков товар во околината; 
тој може и да  оддаде енергија со околината, ако таа се наоѓа на пониска температура.
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Слика 2.1  (а) Отворен систем може да 
разменува супстанци и енергија со неговата 
околина. (b) Затворен систем може да раз­
менува енергија со околината, ама не и 
супстанци. (с) Изолиран систем не може да 
разменува ниту енергија ниту супстанци со 
неговата околина.

Изолиран систем е затворен систем, што нема ниту механички ниту термички контакт 
со околината.

2.1  Работа, топлина и енергија*

Фундаментално физичко својство во термодинамиката е работата: работата е во врска 
со поместување наспроти сила која се совладува. Да се изврши работа е еквивалентно 
на подигање тег некаде во околината. Пример за вршење работа е ширењето на гас 
кој турка клип и подига тег. Работа се врши и како резултат на хемиска реакција која 
доведува до протекување електрична струја низ отпорник, бидејќи истата струја би мо­
жело да биде пропуштена низ електромотор и употребена за да се подигне тег.

Енергијата на еден систем е неговата способност да врши работа. Кога ќе се изврши 
работа врз, во други околности, изолиран систем (на пример, при компресија на гас или 
при навиткување на еластична пружина), способноста на системот за вршење работа е 
зголемена; со други зборови енергијата на системот е зголемена. Кога системот врши 
работа (ако клипот се „ослободи“ или пружината се одвие), енергијата на системот се 
намалува, по што системот може да врши помалку работа отколку претходно.

Експериментите покажале дека енергијата на еден систем може да се измени и на 
друг начин, а не само преку работа. Кога енергијата на системот се менува како резул­
тат на температурна разлика помеѓу системот и околината, се вели дека енергијата се 
трансформирала во топлина. Кога грејач ќе се потопи во чаша со вода (систем), спо­
собноста на системот да врши работа се зголемува затоа што топлата вода може да се 
употреби за вршење повеќе работа од исто количество студена. Не сите граници доз­
волуваат пренос на енергија, дури и ако постои температурна разлика меѓу системот и 
неговата околина.

Егзотермен процес е процес при кој на околината се оддава енергија во вид на топ­
лина. Сите реакции на согорување се егзотермни. Ендотермен процес, пак, е процес 
во кој од околината се прима енергија во вид на топлина. Пример за ендотермен процес 
е испарувањето на вода. За да се избегне непотребно редење зборови, велиме дека при 
егзотермен процес енергијата се пренесува „како топлина“ во околината и дека при 
ендотермен процес енергијата се пренесува „како топлина“ од околината во системот. 
Секако, во ниту еден момент не смее да се заборави дека топлината е во врска со процес 
(пренос на енергија како резултат на температурна разлика), а не е ентитет. Ендотермен 
процес во дијатермички сад доведува до проток на енергија, во вид на топлина, кон 
системот.  Егзотермен процес во сличен дијатермички сад, доведува до оддавање енергија, 
во вид на топлина, на околината. Кога ендотермен процес се одвива во адијабатски 
сад, резултатот е снижување на температурата на системот; егзотермен процес, пак, 
доведува до покачување на температурата. Овие карактеристики се сумирани на  
Сл. 2.2.

*	 Во овој Оддел имаше многу грешки и непрецизни формулации. Успеавме да поправиме еден дел од нив, за 
жал не сите (заб. прев.).

Молекуларна интерпретација 2.1  Топлина и работа
 

На „јазикот на молекулите“, загревањето е пренесување на енергија што е во врска 
со несреден начин на движење. Несредениот начин на движење на молекулите е на­
речен термално движење. Термалното движење на молекулите во потоплата околи­
на ги поттикнува молекулите од постудениот систем да се движат „побурно“ и, како 
резултат, енергијата на системот се покачува. Кога системот ја загрева околината, 
молекулите од системот ги поттикнуваат молекулите од околината на термално 
движење (Сл. 2.3).

Како контраст, работата претставува пренос на енергија што е во врска со среде­
но движење (Сл. 2.4). Кога тег ќе се подигне или ќе се спушти, сите негови атоми се 
движат на организиран начин (нагоре или надолу). Атомите во пружината се движат 
на среден начин, кога таа ќе се навие; електроните во електрично коло се движат 
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Слика 2.3  Кога енергија се пренесува 
во околината во вид на топлина, прено­
сот го поттикнува случајното движење 
на атомите од околината. Преносот 
на енергија од околината во системот 
настанува преку случајното движење 
(термалното движење) од околината.

Слика 2.4  Кога системот врши работа, 
тој поттикнува средено движење 
во околината. На пример, атомите 
прикажани тука може да бидат дел од 
некој товар што треба да се подигне. 
Среденото движење на атомите во тег 
што паѓа врши работа врз системот.

Слика 2.2  (а) Кога ендотермен процес се 
одвива во адијабатски систем, температурата 
се снижува; (b) ако процесот е егзотермен, тем­
пературата се покачува. (с) Кога ендотермен 
процес се одвива во дијатермички сад, енергија 
во вид на топлина доаѓа од околината и систе­
мот останува при иста температура. (d) Ако 
процесот е егзотермен, енергија во вид на 
топлина го напушта системот и процесот е 
изотермен.
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на среден начин кога електричната струја тече. Кога системот врши работа, тоа 
доведува до движење на атомите или електроните во околината на организиран 
начин. Слично, кога врз системот се врши работа, молекулите од околината се 
употребуваат за пренос на енергија кон системот на организиран начин, на при­
мер, како што атомите од тегот се спуштаат или како што протекува струјата од 
електрони.

Разликата меѓу работа и топлина може да се направи во околината. Фактот дека 
тег што паѓа може да поттикне термално движење во системот не е релевантен за 
разликување на топлината и работата: работата се идентифицира како пренос на 
енергија преку организирано движење на атомите од околината, а топлината се 
идентифицира како пренос на енергија преку термалното движење во околината. 
При компресија на гас, на пример, се врши работа така што атомите од тегот што 
ја врши компресијата паѓаат на среден начин; но ефектот на клипот што навлегува 
во цилиндарот е да ги забрза молекулите од гасот до поголеми средни брзини. 
Со оглед на тоа што меѓумолекулските судири бргу ги усреднуваат насоките на 
движење, среденото движење на атомите од тегот, како краен резултат, го пот­
тикнува термалното движење во гасот. Се набљудува паѓањето на тегот, среденото 
спуштање на неговите атоми и се вели дека е извршена работа, дури и кога тоа 
значи поттикнување на термално движење.

2.2  Внатрешна енергија

Во термодинамиката, вкупната енергија на системот се вика внатрешна енергија. 
Внатрешната енергија е вкупната кинетичка и потенцијална енергија на молекулите на 
системот (види Коментар 1.3 за дефиницијата на кинетичка и потенцијална енергија)1. 
Со ΔU ќе биде означувана промената на внатрешната енергија кога системот трпи 
промена од почетната состојба i (англиски, initial) со внатрешна енергија Ui до крајна 
состојба f (англиски, final), со внатрешна енергија Uf:

ΔU = Uf – Ui 						      [2.1]
 

1	 Внатрешната енергија не ја вклучува кинетичката енергија што е резултат на движење на системот во целина, 
на пример кинетичката енергија на Земјата при движење по орбита околу Сонцето.
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Внатрешната енергија е функција на состојбата, во смисла на тоа дека нејзината вред­
ност зависи само од моментната состојба на системот и е независна од тоа како сис­
темот дошол во таа состојба. Со други зборови, таа е функција од својствата што ја 
определуваат таа состојба на системот. Промената на било која од променливите на сос­
тојбата (на пример, притисокот) доведува до промена на внатрешната енергија. Внат­
решната енергија е екстензивна величина. Фактот дека внатрешната енергија е функ­
ција на состојбата има далекусежни последици од клучно значење, како што ќе видиме 
во Одделот 2.10.

Внатрешната енергија, топлината и работата се мерат во истите единици, џул (Ј). 
Џулот, кој е наречен по научникот од деветнаесеттиот век Џ.П. Џаул/Џул (J.P. Joule), е 
дефиниран како

1 J = 1 kg m2 s–2

Eден џул е сосема мала единица за енергија: на пример, секое отчукување на човечкото 
срце троши енергија од околу 1 Ј. Промените на моларната внатрешна енергија се изра­
зуваат, типично, во килоџули на мол (kJ mol–1). Во употреба се и некои други единици за 
енергија, ама тие се повообичаени во области различни од термодинамиката. Така, 1 
електронволт (1 eV) е дефиниран како кинетичка енергија што ја добива еден електрон 
при забрзување од состојба на мирување, по минување низ потенцијална разлика од 1 V; 
врската меѓу електронволти и џули е 1 eV = 0,16 aJ (каде 1 аЈ = 10–18 Ј). Многу процеси 
во хемијата имаат енергии од неколку електронволти. Така, енергијата за отстранување 
на електрон од атомот на натриум е блиска до 5 eV. Калориите и килокалориите се сè 
уште во употреба. Тековната дефиниција на калоријата преку џули е

1 cal = 4,184 J  точно

Енергија од една калорија е достатна за да се покачи температурата на 1 g вода, за 1 °С.

Молекуларна интерпретација 2.2  Внатрешна енергија на гас

Една молекула има определен број на степени на слобода, даречеме – способноста 
да се движи транслаторно (движење на центарот на масата во просторот), да ротира 
околу центарот на масата или да вибрира (при што должините на врските и аглите 
се менуваат). Многу физички и хемиски својства зависат од енергијата поврзана со 
секој од овие начини на движење (модови). На пример, една хемиска врска може да 
се раскине ако многу енергија се концентрира врз неа.

Теоремата за еквипартиција (рамномерна распределба) од класичната меха­
ника е корисен показател на средната енергија поврзана со секој од степените на 
слобода, кога образецот се наоѓа на температура Т. Прво, треба да се знае дека 
„еден квадратен член“ на енергијата означува член (терм, придонес) што може да се 
изрази како квадрат на некоја променлива, да речеме на положбата или на брзината. 
На пример, кинетичката енергија на атом со маса m што се движи во просторот е 

и така постојат три квадратни члена во изразот за неговата енергија. Теоремата за 
еквипартиција, во таков случај, тврди дека за множество од честички во термичка 
рамнотежа при температура Т, средната вредност на секој квадратен член на 
енергијата е еднаква и изнесува 1

2kT, каде k е Болцмановата (L. Bolzman) константа 
(k = 1,381 × 10–23 J K–1).

Теоремата за еквипартиција е заклучок на класичната механика и е применлива 
само кога ефектите од квантирањето може да се пренебрегнат (види Поглавје 16 и 
Поглавје 17). На практика, таа може да се примени врз молекулските транслации 
и ротации, но не и врз вибрациите. При 25 °С, 1

2kT = 2 zJ (каде 1 zJ = 10–21 Ј), или 
околу 13 meV.

Според теоремата за еквипартиција, средната енергија на секој член во изразот 
е 1

2kT. Според тоа, средната енергија на атомите е 3
2kT и вкупната енергија на гасот 
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Comment 2.1

An extensive property is a property that
depends on the amount of substance in
the sample. An intensive property is a
property that is independent of the
amount of substance in the sample. Two
examples of extensive properties are
mass and volume. Examples of intensive
properties are temperature, mass
density (mass divided by volume), and
pressure.

The internal energy is a state function in the sense that its value depends only on the
current state of the system and is independent of how that state has been prepared.
In other words, it is a function of the properties that determine the current state of 
the system. Changing any one of the state variables, such as the pressure, results in 
a change in internal energy. The internal energy is an extensive property. That the 
internal energy is a state function has consequences of the greatest importance, as we
start to unfold in Section 2.10.

Internal energy, heat, and work are all measured in the same units, the joule (J). The
joule, which is named after the nineteenth-century scientist J.P. Joule, is defined as

1 J = 1 kg m2 s−2

A joule is quite a small unit of energy: for instance, each beat of the human heart con-
sumes about 1 J. Changes in molar internal energy, ∆Um, are typically expressed in
kilojoules per mole (kJ mol−1). Certain other energy units are also used, but are more
common in fields other than thermodynamics. Thus, 1 electronvolt (1 eV) is defined
as the kinetic energy acquired when an electron is accelerated from rest through a 
potential difference of 1 V; the relation between electronvolts and joules is 1 eV ≈
0.16 aJ (where 1 aJ = 10−18 J). Many processes in chemistry have an energy of several
electronvolts. Thus, the energy to remove an electron from a sodium atom is close to
5 eV. Calories (cal) and kilocalories (kcal) are still encountered. The current definition
of the calorie in terms of joules is

1 cal = 4.184 J exactly

An energy of 1 cal is enough to raise the temperature of 1 g of water by 1°C.

Molecular interpretation 2.2 The internal energy of a gas

A molecule has a certain number of degrees of freedom, such as the ability to trans-
late (the motion of its centre of mass through space), rotate around its centre 
of mass, or vibrate (as its bond lengths and angles change). Many physical and
chemical properties depend on the energy associated with each of these modes of
motion. For example, a chemical bond might break if a lot of energy becomes 
concentrated in it.

The equipartition theorem of classical mechanics is a useful guide to the average
energy associated with each degree of freedom when the sample is at a temperature
T. First, we need to know that a ‘quadratic contribution’ to the energy means a
contribution that can be expressed as the square of a variable, such as the position
or the velocity. For example, the kinetic energy an atom of mass m as it moves
through space is

EK = 1–2mvx
2 + 1–2mvy

2 + 1–2mvz
2

and there are three quadratic contributions to its energy. The equipartition 
theorem then states that, for a collection of particles at thermal equilibrium at a
temperature T, the average value of each quadratic contribution to the energy is the
same and equal to 1–2kT, where k is Boltzmann’s constant (k = 1.381 × 10−23 J K−1).

The equipartition theorem is a conclusion from classical mechanics and is 
applicable only when the effects of quantization can be ignored (see Chapters 16
and 17). In practice, it can be used for molecular translation and rotation but not
vibration. At 25°C, 1–2kT = 2 zJ (where 1 zJ = 10−21 J), or about 13 meV.

According to the equipartition theorem, the average energy of each term in the
expression above is 1–2kT. Therefore, the mean energy of the atoms is 3–2kT and the
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Коментар 2.1
Екстензивно својство е својство што зависи 
од количеството супстанца во образецот. 
Интензивно својство е својство што е 
независно од количеството супстанца. Два 
примера за екстензивни својства се масата и 
волуменот. Примери за интензивни својства 
се температурата, масената густина (масата 
поделена со волуменот) и притисокот.
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Fig. 2.5 The rotational modes of molecules
and the corresponding average energies at a
temperature T. (a) A linear molecule can
rotate about two axes perpendicular to the
line of the atoms. (b) A nonlinear molecule
can rotate about three perpendicular axes.

total energy of the gas (there being no potential energy contribution) is 3–2NkT, or
3–2 nRT (because N = nNA and R = NAk). We can therefore write

Um = Um(0) + 3–2RT

where Um(0) is the molar internal energy at T = 0, when all translational motion
has ceased and the sole contribution to the internal energy arises from the internal
structure of the atoms. This equation shows that the internal energy of a perfect gas
increases linearly with temperature. At 25°C, 3–2RT = 3.7 kJ mol−1, so translational
motion contributes about 4 kJ mol−1 to the molar internal energy of a gaseous 
sample of atoms or molecules (the remaining contribution arises from the internal
structure of the atoms and molecules).

When the gas consists of polyatomic molecules, we need to take into account the
effect of rotation and vibration. A linear molecule, such as N2 and CO2, can rotate
around two axes perpendicular to the line of the atoms (Fig. 2.5), so it has two 
rotational modes of motion, each contributing a term 1–2kT to the internal energy.
Therefore, the mean rotational energy is kT and the rotational contribution to the
molar internal energy is RT. By adding the translational and rotational contribu-
tions, we obtain

Um = Um(0) + 5–2RT (linear molecule, translation and rotation only)

A nonlinear molecule, such as CH4 or water, can rotate around three axes and,
again, each mode of motion contributes a term 1–2kT to the internal energy.
Therefore, the mean rotational energy is 3–2kT and there is a rotational contribution
of 3–2RT to the molar internal energy of the molecule. That is,

Um = Um(0) + 3RT (nonlinear molecule, translation and rotation only)

The internal energy now increases twice as rapidly with temperature compared
with the monatomic gas.

The internal energy of interacting molecules in condensed phases also has a 
contribution from the potential energy of their interaction. However, no simple
expressions can be written down in general. Nevertheless, the crucial molecular
point is that, as the temperature of a system is raised, the internal energy increases
as the various modes of motion become more highly excited.

It has been found experimentally that the internal energy of a system may be
changed either by doing work on the system or by heating it. Whereas we may know
how the energy transfer has occurred (because we can see if a weight has been raised
or lowered in the surroundings, indicating transfer of energy by doing work, or if ice
has melted in the surroundings, indicating transfer of energy as heat), the system is
blind to the mode employed. Heat and work are equivalent ways of changing a system’s
internal energy. A system is like a bank: it accepts deposits in either currency, but stores
its reserves as internal energy. It is also found experimentally that, if a system is 
isolated from its surroundings, then no change in internal energy takes place. This
summary of observations is now known as the First Law of thermodynamics and 
expressed as follows:

The internal energy of an isolated system is constant.

We cannot use a system to do work, leave it isolated for a month, and then come back
expecting to find it restored to its original state and ready to do the same work again.
The evidence for this property is that no ‘perpetual motion machine’ (a machine that
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(со оглед на тоа што нема квадратни членови што се однесуваат на потенцијалната 
енергија) е 32NkT, или 32nRT (затоа што N = nNA и R = NAk каде N е бројот на честички во 
системот, а n е количеството супстанца во него). Така, може да се напише	

Um = Um(0) + 32RT

каде Um(0) е моларната внатрешна енергија при Т = 0, кога целото транслаторно дви­
жење престанува и единствениот придонес кон внатрешната енергија потекнува од 
внатрешната структура на атомот. Оваа равенка покажува дека внатрешната енер- 
гија на идеален гас расте линеарно со температурата. На 25 °С, 3

2RT = 3,7 kJ mol–1), 
па така транслаторното движење учествува со околу 4 kJ mol–1 во моларната внат­
решна енергија на гасовит образец од атоми или молекули (останатиот удел е во 
врска со внатрешната структура на атомите и молекулите).

Кога гасот се состои од полиатомски молекули, треба да се земе предвид ефек­
тот од ротациите и вибрациите. Линеарна молекула, како N2 или СО2, може да роти­
ра околу две оски нормални на линијата што ги поврзува атомите (Сл. 2.5), па таа 
има два ротациони начина на движење и секој учествува со по еден член 1

2kT во 
внатрешната енергија. Според тоа, средната ротациона енергија е kT и ротациониот 
удел во моларната внатрешна енергија е RT. Собирајќи ги транслационите и рота­
ционите удели, се добива

Um = Um(0) + 52RT 	 (линеарни молекули, само транслации и ротации)

Нелинеарна молекула, како СН4 или вода, може да ротира околу три оски и, пов­
торно, во внатрешната енергија секој начин на движење учествува со по еден член 
1
2kT. Така, средната ротациона енергија изнесува 3

2kT, а ротациониот удел во молар­
ната внатрешна енергија изнесува 32RT. Значи,

Um = Um(0) + 3RT 	 (нелинеарни молекули, само транслации и ротации)

Во ваков случај внатрешната енергија расте двојно побрзо со температурата, во 
споредба со внатрешната енергија на едноатомски гас.

Внатрешната енергија на молекули што заемно дејствуваат во кондензирана 
фаза има и удел од потенцијалната енергија на нивната интеракција. Не постои 
едноставен израз што во општ случај би можел да биде наведен за ова. И покрај 
тоа, клучната работа од молекуларна гледна точка е дека при покачување на темпе­
ратурата внатрешната енергија се зголемува поради повисокиот степен на ексци­
тација на различните начини на движење.

Слика 2.5  Ротационите модови на молекулите 
и соодветните средни енергии при температура 
Т. (а) Линеарна молекула може да ротира 
околу две оски, нормални на линијата што ги 
поврзува атомите. (b) Нелинеарна молекула 
може да ротира околу три нормални оски.

Експериментално било најдено дека внатрешната енергија на еден систем може да 
се зголеми или со вршење работа врз системот или при негово загревање. Додека ние 
можеме да знаеме на кој начин дошло до пренос на енергија (затоа што можеме да го 
видиме тегот како се подигнал или се спуштил во околината, укажувајќи на пренос 
на енергија со вршење работа; или да видиме како парче мраз се стопило, укажувајќи 
на пренос на енергија во вид на топлина), системот е „слеп“ во однос на начинот кој 
бил употребен. Топлината и работата се еквивалентни начини за менување на внат­
решната енергија на системот. Системот е како банка: прифаќа депозити во било која 
валута, ама ги складира како внатрешна енергија. Најдено е, исто така експериментално, 
дека ако системот биде изолиран од неговата околина, не може да дојде до промена 
на внатрешната енергија. Овој заклучок oд набљудувањата е денес познат како Прв 
принцип на термодинамиката и може да се формулира како:

Внатрешната енергија на изолиран систем е константна.

Не е можно системот да се употреби за да изврши работа, да се остави изолиран 
еден месец, а потоа да се очекува дека тој се вратил во почетната состојба, подготвен 
повторно да ја изврши истата работа. Последица на ова својство е дека никогаш не бил 



332.3  РАБОТА ПРИ ЕКСПАНЗИЈА

конструиран perpetuum mobile (машина што врши работа без да троши гориво или некој 
друг извор на енергија).

Овие забелешки може да се сумираат на следниов начин: ако со w ја означиме 
работата извршена врз системот, со q ја означиме енергијата пренесена врз системот во 
вид на топлина и со ΔU резултантната промена на внатрешната енергија, тогаш следува 
дека 

ΔU = q + w					     (2.2)

Равенката 2.2 е математичката формулација на Првиот принцип, бидејќи ги сумира ек­
вивалентноста меѓу топлината и работата и фактот дека внатрешната енергија е кон­
стантна за изолиран систем (за кој q = 0 и w = 0). Равенката тврди дека промената на 
внатрешната енергија за затворен систем е еднаква на енергијата што, како топлина или 
работа, минува низ границите на системот. Во неа е употребена конвенција од гледната 
точка на системот, во која w > 0 или q > 0 ако енергија се доведува во системот како 
работа или топлина и w < 0 или q < 0 ако енергија се оддава од системот како работа 
или топлина. Со други зборови, го разгледуваме протокот на енергија како работа или 
топлина од гледиште на системот.

Илустрација 2.1  Конвенција за знаците во термодинамиката

Ако еден електромотор произведува 15 kJ енергија во секунда и има загуба од 2 kJ 
како топлина предадена на околината, тогаш промената на внатрешната енергија на 
моторот во секоја секунда изнесува

ΔU = –2 kJ – 15 kJ = –17 kJ

Претпостави дека при навивање на пружина, е извршена работа од 100 Ј врз пру­
жината, ама 15 Ј „избегале“ во околината во вид на топлина. Промената на внат­
решната енергија на пружината е

ΔU = +100 J – 15 J = +85 J

2.3  Работа при експанзија

Сега може да се отвори пат кон ефикасни методи за пресметки, свртувајќи го вниманието 
кон бесконечно малите промени на состојбата (на пример, бесконечно мала промена на 
температурата) и бесконечно малите промени на внатрешната енергија dU. Тогаш, ако 
работата извршена врз системот е dw, а енергијата доведена како топлина е dq, наместо 
равенката 2.2 ќе важи

dU = dq + dw		  (2.3)

За да се употреби ова равенство, неопходно е да се најде врската помеѓу dq, dw и она 
што се случува во околината.

Дискусијата ќе започне со работа при експанзија (работа на ширење), работата што 
се појавува за сметка на промена на волуменот. Овој вид работа ја вклучува работата 
извршена од гас при негова експанзија (при ова атмосферата „се повлекува“ пред гасот). 
Голем број хемиски реакции доведуваат до создавање или трошење гасови (на пример, 
пиролизата на калциум карбонат или согорувањето на октан) и термодинамичките 
карактеристики на реакцијата зависат од работата што при ова може да се изврши. 
Терминот „работа при експанзија“ вклучува и работа поврзана со негативна промена на 
волуменот, односно компресија.

(а) Општ израз за работата

Пресметувањето на работата при експанзија започнува со дефиницијата од физиката, 
каде стои дека работата потребна да се помести некој предмет на растојание dz кон 
спротивно насочена сила со интензитет F e

dw = –Fdz					      	  	  [2.4]
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The negative sign tells us that, when the system moves an object against an opposing
force, the internal energy of the system doing the work will decrease. Now consider the
arrangement shown in Fig. 2.6, in which one wall of a system is a massless, frictionless,
rigid, perfectly fitting piston of area A. If the external pressure is pex, the magnitude of
the force acting on the outer face of the piston is F = pex A. When the system expands
through a distance dz against an external pressure pex, it follows that the work done is
dw = −pex Adz. But Adz is the change in volume, dV, in the course of the expansion.
Therefore, the work done when the system expands by dV against a pressure pex is

dw = −pexdV (2.5)

To obtain the total work done when the volume changes from Vi to Vf we integrate
this expression between the initial and final volumes:

w = −�
Vf

Vi

pexdV (2.6)

The force acting on the piston, pex A, is equivalent to a weight that is raised as the sys-
tem expands.

If the system is compressed instead, then the same weight is lowered in the sur-
roundings and eqn 2.6 can still be used, but now Vf < Vi. It is important to note that it
is still the external pressure that determines the magnitude of the work. This some-
what perplexing conclusion seems to be inconsistent with the fact that the gas inside
the container is opposing the compression. However, when a gas is compressed, the
ability of the surroundings to do work is diminished by an amount determined by the
weight that is lowered, and it is this energy that is transferred into the system.

Other types of work (for example, electrical work), which we shall call either non-
expansion work or additional work, have analogous expressions, with each one the
product of an intensive factor (the pressure, for instance) and an extensive factor (the
change in volume). Some are collected in Table 2.1. For the present we continue with
the work associated with changing the volume, the expansion work, and see what we
can extract from eqns 2.5 and 2.6.

(b) Free expansion

By free expansion we mean expansion against zero opposing force. It occurs when 
pex = 0. According to eqn 2.5, dw = 0 for each stage of the expansion. Hence, overall:

Free expansion: w = 0 (2.7)

Fig. 2.6 When a piston of area A moves out
through a distance dz, it sweeps out a
volume dV = Adz. The external pressure pex

is equivalent to a weight pressing on the
piston, and the force opposing expansion is
F = pex A.

Table 2.1 Varieties of work*

Type of work dw Comments Units†

Expansion −pexdV pex is the external pressure Pa 
dV is the change in volume m3

Surface expansion γdσ γ is the surface tension N m−1

dσ is the change in area m2

Extension fdl f is the tension N 
dl is the change in length m

Electrical φdQ φ is the electric potential V 
dQ is the change in charge C

* In general, the work done on a system can be expressed in the form dw = −Fdz, where F is a ‘generalized force’
and dz is a ‘generalized displacement’.
† For work in joules (J). Note that 1 N m = 1 J and 1 V C = 1 J.
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34 2 THE FIRST LAW

The negative sign tells us that, when the system moves an object against an opposing
force, the internal energy of the system doing the work will decrease. Now consider the
arrangement shown in Fig. 2.6, in which one wall of a system is a massless, frictionless,
rigid, perfectly fitting piston of area A. If the external pressure is pex, the magnitude of
the force acting on the outer face of the piston is F = pex A. When the system expands
through a distance dz against an external pressure pex, it follows that the work done is
dw = −pex Adz. But Adz is the change in volume, dV, in the course of the expansion.
Therefore, the work done when the system expands by dV against a pressure pex is

dw = −pexdV (2.5)

To obtain the total work done when the volume changes from Vi to Vf we integrate
this expression between the initial and final volumes:

w = −�
Vf

Vi

pexdV (2.6)

The force acting on the piston, pex A, is equivalent to a weight that is raised as the sys-
tem expands.

If the system is compressed instead, then the same weight is lowered in the sur-
roundings and eqn 2.6 can still be used, but now Vf < Vi. It is important to note that it
is still the external pressure that determines the magnitude of the work. This some-
what perplexing conclusion seems to be inconsistent with the fact that the gas inside
the container is opposing the compression. However, when a gas is compressed, the
ability of the surroundings to do work is diminished by an amount determined by the
weight that is lowered, and it is this energy that is transferred into the system.

Other types of work (for example, electrical work), which we shall call either non-
expansion work or additional work, have analogous expressions, with each one the
product of an intensive factor (the pressure, for instance) and an extensive factor (the
change in volume). Some are collected in Table 2.1. For the present we continue with
the work associated with changing the volume, the expansion work, and see what we
can extract from eqns 2.5 and 2.6.

(b) Free expansion

By free expansion we mean expansion against zero opposing force. It occurs when 
pex = 0. According to eqn 2.5, dw = 0 for each stage of the expansion. Hence, overall:

Free expansion: w = 0 (2.7)

Fig. 2.6 When a piston of area A moves out
through a distance dz, it sweeps out a
volume dV = Adz. The external pressure pex

is equivalent to a weight pressing on the
piston, and the force opposing expansion is
F = pex A.

Table 2.1 Varieties of work*

Type of work dw Comments Units†

Expansion −pexdV pex is the external pressure Pa 
dV is the change in volume m3

Surface expansion γdσ γ is the surface tension N m−1

dσ is the change in area m2

Extension fdl f is the tension N 
dl is the change in length m

Electrical φdQ φ is the electric potential V 
dQ is the change in charge C

* In general, the work done on a system can be expressed in the form dw = −Fdz, where F is a ‘generalized force’
and dz is a ‘generalized displacement’.
† For work in joules (J). Note that 1 N m = 1 J and 1 V C = 1 J.
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The negative sign tells us that, when the system moves an object against an opposing
force, the internal energy of the system doing the work will decrease. Now consider the
arrangement shown in Fig. 2.6, in which one wall of a system is a massless, frictionless,
rigid, perfectly fitting piston of area A. If the external pressure is pex, the magnitude of
the force acting on the outer face of the piston is F = pex A. When the system expands
through a distance dz against an external pressure pex, it follows that the work done is
dw = −pex Adz. But Adz is the change in volume, dV, in the course of the expansion.
Therefore, the work done when the system expands by dV against a pressure pex is

dw = −pexdV (2.5)

To obtain the total work done when the volume changes from Vi to Vf we integrate
this expression between the initial and final volumes:

w = −�
Vf

Vi

pexdV (2.6)

The force acting on the piston, pex A, is equivalent to a weight that is raised as the sys-
tem expands.

If the system is compressed instead, then the same weight is lowered in the sur-
roundings and eqn 2.6 can still be used, but now Vf < Vi. It is important to note that it
is still the external pressure that determines the magnitude of the work. This some-
what perplexing conclusion seems to be inconsistent with the fact that the gas inside
the container is opposing the compression. However, when a gas is compressed, the
ability of the surroundings to do work is diminished by an amount determined by the
weight that is lowered, and it is this energy that is transferred into the system.

Other types of work (for example, electrical work), which we shall call either non-
expansion work or additional work, have analogous expressions, with each one the
product of an intensive factor (the pressure, for instance) and an extensive factor (the
change in volume). Some are collected in Table 2.1. For the present we continue with
the work associated with changing the volume, the expansion work, and see what we
can extract from eqns 2.5 and 2.6.

(b) Free expansion

By free expansion we mean expansion against zero opposing force. It occurs when 
pex = 0. According to eqn 2.5, dw = 0 for each stage of the expansion. Hence, overall:

Free expansion: w = 0 (2.7)

Fig. 2.6 When a piston of area A moves out
through a distance dz, it sweeps out a
volume dV = Adz. The external pressure pex

is equivalent to a weight pressing on the
piston, and the force opposing expansion is
F = pex A.

Table 2.1 Varieties of work*

Type of work dw Comments Units†

Expansion −pexdV pex is the external pressure Pa 
dV is the change in volume m3

Surface expansion γdσ γ is the surface tension N m−1

dσ is the change in area m2

Extension fdl f is the tension N 
dl is the change in length m

Electrical φdQ φ is the electric potential V 
dQ is the change in charge C

* In general, the work done on a system can be expressed in the form dw = −Fdz, where F is a ‘generalized force’
and dz is a ‘generalized displacement’.
† For work in joules (J). Note that 1 N m = 1 J and 1 V C = 1 J.
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Притисок, р

Надворешен 
притисок, рех

Плоштина, А

Негативниот знак кажува дека кога системот поместува предмет кон спротивно насо­
чена сила, внатрешната енергија на системот што врши работа се намалува. Сега ќе 
обрнеме внимание на цртежот на Сл. 2.6, на кој еден од ѕидовите на системот е клип 
со занемарлива маса‡, занемарливо триење, голема цврстина, плоштина на напречен 
пресек А и таков што совршено се вклопува („пасува“) во цилиндарот. Ако надвореш­
ниот притисок е рех, големината на силата што дејствува на надворешната плоштина на 
клипот е F = pexA. Кога системот се експандира за растојание dz наспроти надворешниот 
притисок рех, следува дека извршената работа е dw = –pexAdz. Но, Аdz е промената на 
волуменот, dV, во процесот на експанзија. Така, работата извршена при експанзија на 
системот за dV наспроти притисок рех е

		  (2.5)

За да се пресмета целокупната работа што се врши кога волуменот се менува од Vi до Vf, 
треба да се интегрира овој израз во граници од почетниот до крајниот волумен:

	 (2.6)

Силата што дејствува на клипот, рехА, е еквивалентна на тег што се подига при екс­
панзијата на системот.

Ако, пак, системот се компримира, тогаш истиот тег се спушта во околината и 
равенката 2.6 сè уште може да се употреби, но сега Vf < Vi. Важно е да се забележи 
дека сè уште надворешниот притисок е оној што ја определува големината на работата. 
Овој, по малку конфузен, заклучок изгледа како да не е во согласност со фактот дека 
гасот внатре во садот се спротивставува на компресијата. Сепак, при компресија на гас, 
можноста на околината да врши работа е сведена на работата определена со тегот што 
се спушта, па се работи за последнава енергија што се пренесува врз системот.

Други видови работа (на пример, електрична работа) што ќе ги викаме или неекс­
панзиона работа или дополнителна работа, имаат слични изрази и секој од нив е 
производ на еден интензивен множител (притисокот, на пример) и еден екстензивен 
множител (промената на волуменот). Некои од нив се прегледно прикажани во Табела 
2.1. За сега ќе продолжиме со работата поврзана со промена на волуменот, работата при 
експанзија, за да видиме што може да се добие од равенките 2.5 и 2.6.

(b) Слободна експанзија

Под слободна експанзија се подразбира експанзија при непостоење на спротивставена 
сила. До неа доаѓа кога рех = 0. Според равенката 2.5, dw = 0 во секој стадиум на експан­
зијата. Така, сè на сè:

	 Слободна експанзија:  		  w = 0			            (2.7)

Taбела 2.1  Различни видови работа*

Вид работа dw Коментари Единици†

Експанзија –рехdV рех е надворешниот притисок
dV е промената на волуменот

Pa  
m3

Површинска експанзија γdσ γ е површинскиот напон
dσ е промената на површината

N m–1

m–2

Истегнување fdl f е напрегањето
dl е промената на должината

N  
m

Електрична φdQ φ е електричниот потенцијал
dQ е промената на полнежот

V  
C

*	Во општ случај работата извршена врз системот може да се прикаже во обликот dw = –Fdz, каде F e „во­
општена сила“,  а dz е „воопштено поместување“.

†	 За работа во џули (Ј). Обрни внимание дека 1 N m = 1 J и 1 V C = 1 J.

‡	 Oвој услов (занемарлива маса на клипот) не е неопходен, доколку скицата се ротира за 90 °, па движењето 
да стане хоризонтално (заб. прев.).

Petre Makreski
Sticky Note
treba m2, a ne m-2
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That is, no work is done when a system expands freely. Expansion of this kind occurs
when a system expands into a vacuum.

(c) Expansion against constant pressure

Now suppose that the external pressure is constant throughout the expansion. For ex-
ample, the piston may be pressed on by the atmosphere, which exerts the same pres-
sure throughout the expansion. A chemical example of this condition is the expansion
of a gas formed in a chemical reaction. We can evaluate eqn 2.6 by taking the constant
pex outside the integral:

w = −pex�
Vf

Vi

dV = −pex(Vf − Vi)

Therefore, if we write the change in volume as ∆V = Vf − Vi,

w = −pex∆V (2.8)

This result is illustrated graphically in Fig. 2.7, which makes use of the fact that an 
integral can be interpreted as an area. The magnitude of w, denoted |w |, is equal to the
area beneath the horizontal line at p = pex lying between the initial and final volumes.
A p,V-graph used to compute expansion work is called an indicator diagram; James
Watt first used one to indicate aspects of the operation of his steam engine.

(d) Reversible expansion

A reversible change in thermodynamics is a change that can be reversed by an
infinitesimal modification of a variable. The key word ‘infinitesimal’ sharpens the 
everyday meaning of the word ‘reversible’ as something that can change direction. We
say that a system is in equilibrium with its surroundings if an infinitesimal change 
in the conditions in opposite directions results in opposite changes in its state. One
example of reversibility that we have encountered already is the thermal equilibrium
of two systems with the same temperature. The transfer of energy as heat between the
two is reversible because, if the temperature of either system is lowered infinitesim-
ally, then energy flows into the system with the lower temperature. If the temperature
of either system at thermal equilibrium is raised infinitesimally, then energy flows out
of the hotter system.

Suppose a gas is confined by a piston and that the external pressure, pex, is set equal
to the pressure, p, of the confined gas. Such a system is in mechanical equilibrium with
its surroundings (as illustrated in Section 1.1) because an infinitesimal change in the
external pressure in either direction causes changes in volume in opposite directions.
If the external pressure is reduced infinitesimally, then the gas expands slightly. If 
the external pressure is increased infinitesimally, then the gas contracts slightly. In 
either case the change is reversible in the thermodynamic sense. If, on the other hand,
the external pressure differs measurably from the internal pressure, then changing pex

infinitesimally will not decrease it below the pressure of the gas, so will not change the
direction of the process. Such a system is not in mechanical equilibrium with its sur-
roundings and the expansion is thermodynamically irreversible.

To achieve reversible expansion we set pex equal to p at each stage of the expansion.
In practice, this equalization could be achieved by gradually removing weights from
the piston so that the downward force due to the weights always matched the chang-
ing upward force due to the pressure of the gas. When we set pex = p, eqn 2.5 becomes

dw = −pexdV = −pdV (2.9)rev

(Equations valid only for reversible processes are labelled with a subscript rev.)
Although the pressure inside the system appears in this expression for the work, it
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Fig. 2.7 The work done by a gas when it
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pressure, pex, is equal to the shaded area in
this example of an indicator diagram.
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That is, no work is done when a system expands freely. Expansion of this kind occurs
when a system expands into a vacuum.

(c) Expansion against constant pressure

Now suppose that the external pressure is constant throughout the expansion. For ex-
ample, the piston may be pressed on by the atmosphere, which exerts the same pres-
sure throughout the expansion. A chemical example of this condition is the expansion
of a gas formed in a chemical reaction. We can evaluate eqn 2.6 by taking the constant
pex outside the integral:

w = −pex�
Vf

Vi

dV = −pex(Vf − Vi)

Therefore, if we write the change in volume as ∆V = Vf − Vi,

w = −pex∆V (2.8)

This result is illustrated graphically in Fig. 2.7, which makes use of the fact that an 
integral can be interpreted as an area. The magnitude of w, denoted |w |, is equal to the
area beneath the horizontal line at p = pex lying between the initial and final volumes.
A p,V-graph used to compute expansion work is called an indicator diagram; James
Watt first used one to indicate aspects of the operation of his steam engine.

(d) Reversible expansion

A reversible change in thermodynamics is a change that can be reversed by an
infinitesimal modification of a variable. The key word ‘infinitesimal’ sharpens the 
everyday meaning of the word ‘reversible’ as something that can change direction. We
say that a system is in equilibrium with its surroundings if an infinitesimal change 
in the conditions in opposite directions results in opposite changes in its state. One
example of reversibility that we have encountered already is the thermal equilibrium
of two systems with the same temperature. The transfer of energy as heat between the
two is reversible because, if the temperature of either system is lowered infinitesim-
ally, then energy flows into the system with the lower temperature. If the temperature
of either system at thermal equilibrium is raised infinitesimally, then energy flows out
of the hotter system.

Suppose a gas is confined by a piston and that the external pressure, pex, is set equal
to the pressure, p, of the confined gas. Such a system is in mechanical equilibrium with
its surroundings (as illustrated in Section 1.1) because an infinitesimal change in the
external pressure in either direction causes changes in volume in opposite directions.
If the external pressure is reduced infinitesimally, then the gas expands slightly. If 
the external pressure is increased infinitesimally, then the gas contracts slightly. In 
either case the change is reversible in the thermodynamic sense. If, on the other hand,
the external pressure differs measurably from the internal pressure, then changing pex

infinitesimally will not decrease it below the pressure of the gas, so will not change the
direction of the process. Such a system is not in mechanical equilibrium with its sur-
roundings and the expansion is thermodynamically irreversible.

To achieve reversible expansion we set pex equal to p at each stage of the expansion.
In practice, this equalization could be achieved by gradually removing weights from
the piston so that the downward force due to the weights always matched the chang-
ing upward force due to the pressure of the gas. When we set pex = p, eqn 2.5 becomes

dw = −pexdV = −pdV (2.9)rev

(Equations valid only for reversible processes are labelled with a subscript rev.)
Although the pressure inside the system appears in this expression for the work, it
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That is, no work is done when a system expands freely. Expansion of this kind occurs
when a system expands into a vacuum.

(c) Expansion against constant pressure

Now suppose that the external pressure is constant throughout the expansion. For ex-
ample, the piston may be pressed on by the atmosphere, which exerts the same pres-
sure throughout the expansion. A chemical example of this condition is the expansion
of a gas formed in a chemical reaction. We can evaluate eqn 2.6 by taking the constant
pex outside the integral:

w = −pex�
Vf

Vi

dV = −pex(Vf − Vi)

Therefore, if we write the change in volume as ∆V = Vf − Vi,

w = −pex∆V (2.8)

This result is illustrated graphically in Fig. 2.7, which makes use of the fact that an 
integral can be interpreted as an area. The magnitude of w, denoted |w |, is equal to the
area beneath the horizontal line at p = pex lying between the initial and final volumes.
A p,V-graph used to compute expansion work is called an indicator diagram; James
Watt first used one to indicate aspects of the operation of his steam engine.

(d) Reversible expansion

A reversible change in thermodynamics is a change that can be reversed by an
infinitesimal modification of a variable. The key word ‘infinitesimal’ sharpens the 
everyday meaning of the word ‘reversible’ as something that can change direction. We
say that a system is in equilibrium with its surroundings if an infinitesimal change 
in the conditions in opposite directions results in opposite changes in its state. One
example of reversibility that we have encountered already is the thermal equilibrium
of two systems with the same temperature. The transfer of energy as heat between the
two is reversible because, if the temperature of either system is lowered infinitesim-
ally, then energy flows into the system with the lower temperature. If the temperature
of either system at thermal equilibrium is raised infinitesimally, then energy flows out
of the hotter system.

Suppose a gas is confined by a piston and that the external pressure, pex, is set equal
to the pressure, p, of the confined gas. Such a system is in mechanical equilibrium with
its surroundings (as illustrated in Section 1.1) because an infinitesimal change in the
external pressure in either direction causes changes in volume in opposite directions.
If the external pressure is reduced infinitesimally, then the gas expands slightly. If 
the external pressure is increased infinitesimally, then the gas contracts slightly. In 
either case the change is reversible in the thermodynamic sense. If, on the other hand,
the external pressure differs measurably from the internal pressure, then changing pex

infinitesimally will not decrease it below the pressure of the gas, so will not change the
direction of the process. Such a system is not in mechanical equilibrium with its sur-
roundings and the expansion is thermodynamically irreversible.

To achieve reversible expansion we set pex equal to p at each stage of the expansion.
In practice, this equalization could be achieved by gradually removing weights from
the piston so that the downward force due to the weights always matched the chang-
ing upward force due to the pressure of the gas. When we set pex = p, eqn 2.5 becomes

dw = −pexdV = −pdV (2.9)rev

(Equations valid only for reversible processes are labelled with a subscript rev.)
Although the pressure inside the system appears in this expression for the work, it
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That is, no work is done when a system expands freely. Expansion of this kind occurs
when a system expands into a vacuum.

(c) Expansion against constant pressure

Now suppose that the external pressure is constant throughout the expansion. For ex-
ample, the piston may be pressed on by the atmosphere, which exerts the same pres-
sure throughout the expansion. A chemical example of this condition is the expansion
of a gas formed in a chemical reaction. We can evaluate eqn 2.6 by taking the constant
pex outside the integral:

w = −pex�
Vf

Vi

dV = −pex(Vf − Vi)

Therefore, if we write the change in volume as ∆V = Vf − Vi,

w = −pex∆V (2.8)

This result is illustrated graphically in Fig. 2.7, which makes use of the fact that an 
integral can be interpreted as an area. The magnitude of w, denoted |w |, is equal to the
area beneath the horizontal line at p = pex lying between the initial and final volumes.
A p,V-graph used to compute expansion work is called an indicator diagram; James
Watt first used one to indicate aspects of the operation of his steam engine.

(d) Reversible expansion

A reversible change in thermodynamics is a change that can be reversed by an
infinitesimal modification of a variable. The key word ‘infinitesimal’ sharpens the 
everyday meaning of the word ‘reversible’ as something that can change direction. We
say that a system is in equilibrium with its surroundings if an infinitesimal change 
in the conditions in opposite directions results in opposite changes in its state. One
example of reversibility that we have encountered already is the thermal equilibrium
of two systems with the same temperature. The transfer of energy as heat between the
two is reversible because, if the temperature of either system is lowered infinitesim-
ally, then energy flows into the system with the lower temperature. If the temperature
of either system at thermal equilibrium is raised infinitesimally, then energy flows out
of the hotter system.

Suppose a gas is confined by a piston and that the external pressure, pex, is set equal
to the pressure, p, of the confined gas. Such a system is in mechanical equilibrium with
its surroundings (as illustrated in Section 1.1) because an infinitesimal change in the
external pressure in either direction causes changes in volume in opposite directions.
If the external pressure is reduced infinitesimally, then the gas expands slightly. If 
the external pressure is increased infinitesimally, then the gas contracts slightly. In 
either case the change is reversible in the thermodynamic sense. If, on the other hand,
the external pressure differs measurably from the internal pressure, then changing pex

infinitesimally will not decrease it below the pressure of the gas, so will not change the
direction of the process. Such a system is not in mechanical equilibrium with its sur-
roundings and the expansion is thermodynamically irreversible.

To achieve reversible expansion we set pex equal to p at each stage of the expansion.
In practice, this equalization could be achieved by gradually removing weights from
the piston so that the downward force due to the weights always matched the chang-
ing upward force due to the pressure of the gas. When we set pex = p, eqn 2.5 becomes

dw = −pexdV = −pdV (2.9)rev

(Equations valid only for reversible processes are labelled with a subscript rev.)
Although the pressure inside the system appears in this expression for the work, it
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Иако во изразот за работата фигурира притисокот во системот, тоа е така само затоа што 
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That is, no work is done when a system expands freely. Expansion of this kind occurs
when a system expands into a vacuum.

(c) Expansion against constant pressure

Now suppose that the external pressure is constant throughout the expansion. For ex-
ample, the piston may be pressed on by the atmosphere, which exerts the same pres-
sure throughout the expansion. A chemical example of this condition is the expansion
of a gas formed in a chemical reaction. We can evaluate eqn 2.6 by taking the constant
pex outside the integral:

w = −pex�
Vf

Vi

dV = −pex(Vf − Vi)

Therefore, if we write the change in volume as ∆V = Vf − Vi,

w = −pex∆V (2.8)

This result is illustrated graphically in Fig. 2.7, which makes use of the fact that an 
integral can be interpreted as an area. The magnitude of w, denoted |w |, is equal to the
area beneath the horizontal line at p = pex lying between the initial and final volumes.
A p,V-graph used to compute expansion work is called an indicator diagram; James
Watt first used one to indicate aspects of the operation of his steam engine.

(d) Reversible expansion

A reversible change in thermodynamics is a change that can be reversed by an
infinitesimal modification of a variable. The key word ‘infinitesimal’ sharpens the 
everyday meaning of the word ‘reversible’ as something that can change direction. We
say that a system is in equilibrium with its surroundings if an infinitesimal change 
in the conditions in opposite directions results in opposite changes in its state. One
example of reversibility that we have encountered already is the thermal equilibrium
of two systems with the same temperature. The transfer of energy as heat between the
two is reversible because, if the temperature of either system is lowered infinitesim-
ally, then energy flows into the system with the lower temperature. If the temperature
of either system at thermal equilibrium is raised infinitesimally, then energy flows out
of the hotter system.

Suppose a gas is confined by a piston and that the external pressure, pex, is set equal
to the pressure, p, of the confined gas. Such a system is in mechanical equilibrium with
its surroundings (as illustrated in Section 1.1) because an infinitesimal change in the
external pressure in either direction causes changes in volume in opposite directions.
If the external pressure is reduced infinitesimally, then the gas expands slightly. If 
the external pressure is increased infinitesimally, then the gas contracts slightly. In 
either case the change is reversible in the thermodynamic sense. If, on the other hand,
the external pressure differs measurably from the internal pressure, then changing pex

infinitesimally will not decrease it below the pressure of the gas, so will not change the
direction of the process. Such a system is not in mechanical equilibrium with its sur-
roundings and the expansion is thermodynamically irreversible.

To achieve reversible expansion we set pex equal to p at each stage of the expansion.
In practice, this equalization could be achieved by gradually removing weights from
the piston so that the downward force due to the weights always matched the chang-
ing upward force due to the pressure of the gas. When we set pex = p, eqn 2.5 becomes

dw = −pexdV = −pdV (2.9)rev

(Equations valid only for reversible processes are labelled with a subscript rev.)
Although the pressure inside the system appears in this expression for the work, it
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Fig. 2.8 The work done by a perfect gas
when it expands reversibly and
isothermally is equal to the area under the
isotherm p = nRT/V. The work done
during the irreversible expansion against
the same final pressure is equal to the
rectangular area shown slightly darker.
Note that the reversible work is greater
than the irreversible work.

Exploration Calculate the work of
isothermal reversible expansion of

1.0 mol CO2(g) at 298 K from 1.0 m3 to 
3.0 m3 on the basis that it obeys the van 
der Waals equation of state.

2 We shall see later that there is a compensating influx of energy as heat, so overall the internal energy is
constant for the isothermal expansion of a perfect gas.

does so only because pex has been set equal to p to ensure reversibility. The total work
of reversible expansion is therefore

w = −�
Vf

Vi

pdV (2.10)rev

We can evaluate the integral once we know how the pressure of the confined gas 
depends on its volume. Equation 2.10 is the link with the material covered in Chap-
ter 1 for, if we know the equation of state of the gas, then we can express p in terms of
V and evaluate the integral.

(e) Isothermal reversible expansion

Consider the isothermal, reversible expansion of a perfect gas. The expansion is made
isothermal by keeping the system in thermal contact with its surroundings (which
may be a constant-temperature bath). Because the equation of state is pV = nRT, we
know that at each stage p = nRT/V, with V the volume at that stage of the expansion.
The temperature T is constant in an isothermal expansion, so (together with n and R)
it may be taken outside the integral. It follows that the work of reversible isothermal
expansion of a perfect gas from Vi to Vf at a temperature T is

w = −nRT�
Vf

Vi

= −nRT ln (2.11)°rev

When the final volume is greater than the initial volume, as in an expansion, the
logarithm in eqn 2.11 is positive and hence w < 0. In this case, the system has done
work on the surroundings and the internal energy of the system has decreased as a 
result.2 The equations also show that more work is done for a given change of volume
when the temperature is increased. The greater pressure of the confined gas then
needs a higher opposing pressure to ensure reversibility.

We can express the result of the calculation as an indicator diagram, for the magni-
tude of the work done is equal to the area under the isotherm p = nRT/V (Fig. 2.8).
Superimposed on the diagram is the rectangular area obtained for irreversible expan-
sion against constant external pressure fixed at the same final value as that reached in
the reversible expansion. More work is obtained when the expansion is reversible (the
area is greater) because matching the external pressure to the internal pressure at each
stage of the process ensures that none of the system’s pushing power is wasted. We
cannot obtain more work than for the reversible process because increasing the external
pressure even infinitesimally at any stage results in compression. We may infer from
this discussion that, because some pushing power is wasted when p > pex, the maxi-
mum work available from a system operating between specified initial and final states
and passing along a specified path is obtained when the change takes place reversibly.

We have introduced the connection between reversibility and maximum work for
the special case of a perfect gas undergoing expansion. Later (in Section 3.5) we shall
see that it applies to all substances and to all kinds of work.

Example 2.1 Calculating the work of gas production

Calculate the work done when 50 g of iron reacts with hydrochloric acid in (a) a
closed vessel of fixed volume, (b) an open beaker at 25°C.

Vf

Vi

dV

V
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stage of the process ensures that none of the system’s pushing power is wasted. We
cannot obtain more work than for the reversible process because increasing the external
pressure even infinitesimally at any stage results in compression. We may infer from
this discussion that, because some pushing power is wasted when p > pex, the maxi-
mum work available from a system operating between specified initial and final states
and passing along a specified path is obtained when the change takes place reversibly.

We have introduced the connection between reversibility and maximum work for
the special case of a perfect gas undergoing expansion. Later (in Section 3.5) we shall
see that it applies to all substances and to all kinds of work.

Example 2.1 Calculating the work of gas production

Calculate the work done when 50 g of iron reacts with hydrochloric acid in (a) a
closed vessel of fixed volume, (b) an open beaker at 25°C.
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Слика 2.8  Работата извршена од идеален 
гас при негова изотермна реверзибилна 
експанзија е еднаква на плоштината под  
изотермата p = nRT/V. Работата извршена 
при иреверзибилна експанзија наспроти 
еднаков краен притисок е еднаква на пра­
воаголната плоштина, што е прикажана 
малку затемнето. Забележи дека реверзи­
билната работа е поголема (по апсолутна 
вредност; заб. прев.) од иреверзибилната.

Истражувачка активност  
Пресметај ја работата при изотерм­

на реверзибилна експанзија на 1,0 mol 
СО2(g) на 298 K од 1,0 m3 до 3,0 m3, при 
претпоставка дека гасот се покорува на  
Фан дер Валсовата равенка на состојбата.
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2 We shall see later that there is a compensating influx of energy as heat, so overall the internal energy is
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does so only because pex has been set equal to p to ensure reversibility. The total work
of reversible expansion is therefore

w = −�
Vf

Vi

pdV (2.10)rev

We can evaluate the integral once we know how the pressure of the confined gas 
depends on its volume. Equation 2.10 is the link with the material covered in Chap-
ter 1 for, if we know the equation of state of the gas, then we can express p in terms of
V and evaluate the integral.
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it may be taken outside the integral. It follows that the work of reversible isothermal
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w = −nRT�
Vf

Vi

= −nRT ln (2.11)°rev

When the final volume is greater than the initial volume, as in an expansion, the
logarithm in eqn 2.11 is positive and hence w < 0. In this case, the system has done
work on the surroundings and the internal energy of the system has decreased as a 
result.2 The equations also show that more work is done for a given change of volume
when the temperature is increased. The greater pressure of the confined gas then
needs a higher opposing pressure to ensure reversibility.

We can express the result of the calculation as an indicator diagram, for the magni-
tude of the work done is equal to the area under the isotherm p = nRT/V (Fig. 2.8).
Superimposed on the diagram is the rectangular area obtained for irreversible expan-
sion against constant external pressure fixed at the same final value as that reached in
the reversible expansion. More work is obtained when the expansion is reversible (the
area is greater) because matching the external pressure to the internal pressure at each
stage of the process ensures that none of the system’s pushing power is wasted. We
cannot obtain more work than for the reversible process because increasing the external
pressure even infinitesimally at any stage results in compression. We may infer from
this discussion that, because some pushing power is wasted when p > pex, the maxi-
mum work available from a system operating between specified initial and final states
and passing along a specified path is obtained when the change takes place reversibly.

We have introduced the connection between reversibility and maximum work for
the special case of a perfect gas undergoing expansion. Later (in Section 3.5) we shall
see that it applies to all substances and to all kinds of work.

Example 2.1 Calculating the work of gas production

Calculate the work done when 50 g of iron reacts with hydrochloric acid in (a) a
closed vessel of fixed volume, (b) an open beaker at 25°C.
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We can evaluate the integral once we know how the pressure of the confined gas 
depends on its volume. Equation 2.10 is the link with the material covered in Chap-
ter 1 for, if we know the equation of state of the gas, then we can express p in terms of
V and evaluate the integral.
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Consider the isothermal, reversible expansion of a perfect gas. The expansion is made
isothermal by keeping the system in thermal contact with its surroundings (which
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When the final volume is greater than the initial volume, as in an expansion, the
logarithm in eqn 2.11 is positive and hence w < 0. In this case, the system has done
work on the surroundings and the internal energy of the system has decreased as a 
result.2 The equations also show that more work is done for a given change of volume
when the temperature is increased. The greater pressure of the confined gas then
needs a higher opposing pressure to ensure reversibility.

We can express the result of the calculation as an indicator diagram, for the magni-
tude of the work done is equal to the area under the isotherm p = nRT/V (Fig. 2.8).
Superimposed on the diagram is the rectangular area obtained for irreversible expan-
sion against constant external pressure fixed at the same final value as that reached in
the reversible expansion. More work is obtained when the expansion is reversible (the
area is greater) because matching the external pressure to the internal pressure at each
stage of the process ensures that none of the system’s pushing power is wasted. We
cannot obtain more work than for the reversible process because increasing the external
pressure even infinitesimally at any stage results in compression. We may infer from
this discussion that, because some pushing power is wasted when p > pex, the maxi-
mum work available from a system operating between specified initial and final states
and passing along a specified path is obtained when the change takes place reversibly.

We have introduced the connection between reversibility and maximum work for
the special case of a perfect gas undergoing expansion. Later (in Section 3.5) we shall
see that it applies to all substances and to all kinds of work.
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ter 1 for, if we know the equation of state of the gas, then we can express p in terms of
V and evaluate the integral.

(e) Isothermal reversible expansion

Consider the isothermal, reversible expansion of a perfect gas. The expansion is made
isothermal by keeping the system in thermal contact with its surroundings (which
may be a constant-temperature bath). Because the equation of state is pV = nRT, we
know that at each stage p = nRT/V, with V the volume at that stage of the expansion.
The temperature T is constant in an isothermal expansion, so (together with n and R)
it may be taken outside the integral. It follows that the work of reversible isothermal
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When the final volume is greater than the initial volume, as in an expansion, the
logarithm in eqn 2.11 is positive and hence w < 0. In this case, the system has done
work on the surroundings and the internal energy of the system has decreased as a 
result.2 The equations also show that more work is done for a given change of volume
when the temperature is increased. The greater pressure of the confined gas then
needs a higher opposing pressure to ensure reversibility.

We can express the result of the calculation as an indicator diagram, for the magni-
tude of the work done is equal to the area under the isotherm p = nRT/V (Fig. 2.8).
Superimposed on the diagram is the rectangular area obtained for irreversible expan-
sion against constant external pressure fixed at the same final value as that reached in
the reversible expansion. More work is obtained when the expansion is reversible (the
area is greater) because matching the external pressure to the internal pressure at each
stage of the process ensures that none of the system’s pushing power is wasted. We
cannot obtain more work than for the reversible process because increasing the external
pressure even infinitesimally at any stage results in compression. We may infer from
this discussion that, because some pushing power is wasted when p > pex, the maxi-
mum work available from a system operating between specified initial and final states
and passing along a specified path is obtained when the change takes place reversibly.

We have introduced the connection between reversibility and maximum work for
the special case of a perfect gas undergoing expansion. Later (in Section 3.5) we shall
see that it applies to all substances and to all kinds of work.
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рех е избрано да биде еднакво на р за да се обезбеди реверзибилност. Вкупната работа 
при реверзибилна експанзија е, според тоа

Интегралот може да се пресмета доколку е позната зависноста на притисокот на зат­
ворениот гас од волуменот. Равенката 2.10 е врската со материјалот обработен во По­
главје 1, затоа што, ако е позната равенката на состојбата на гасот, тогаш р може да се 
изрази преку V и интегралот да се реши.

(е) Изотермна реверзибилна експанзија

Да разгледаме изотермна реверзибилна експанзија на идеален гас. Со термички кон­
такт на системот со околината (да речеме, со резервоар со константна температура) 
овозможено е експанзијата да биде изотермна. Бидејќи равенката на состојбата е  
pV =  nRT, познато е дека во секој момент p = nRT/V, каде V е волуменот во тој момент на 
експанзијата. Температурата Т е константна при изотермна експанзија, па така Т (заедно 
со n и R) може да се извлече пред интегралот. Следува дека работата при реверзибилна 
изотермна експанзија на идеален гас од Vi до Vf, при температура Т е

Кога крајниот волумен е поголем од почетниот, како при експанзија, логаритамот во 
рав. 2.11 е позитивен, па w < 0. Во ваков случај системот извршил работа врз околината 
и како резултат на тоа внатрешната енергија на системот се намалила2. Равенките 
покажуваат и дека за даден сооднос на волумените*, поголема е работата при повисока 
температура. Имено, поголемиот притисок на затворениот гас бара и повисок спротивен 
притисок, за да се обезбеди реверзибилност.

Резултатот од пресметката може да се прикаже на индикаторски дијаграм, затоа 
што големината на извршената работа е бројно еднаква на плоштината под изотермата  
p = nRT/V (Сл. 2.8). На истиот дијаграм е прикажана и правоаголна плоштина добиена 
за иреверзибилна експанзија наспроти константен надворешен притисок избран така 
што да има иста вредност со крајната вредност на притисокот достигнат при изотерм­
ната реверзибилна експанзија. Повеќе работа се добива при реверзибилна експанзија 
(плоштината, по апсолутна вредност, е поголема, но е негативна), затоа што усогласу­
вањето на надворешниот и внатрешниот притисок во секој момент од процесот обез­
бедува дека ниту делче од „движечката сила“ не е напразно изгубено. Не може да се 
добие повеќе работа отколку при реверзибилен процес, затоа што зголемувањето на 
притисокот, дури и бесконечно мало, во било кој момент доведува до компресија. Од 
дискусијата може да се заклучи дека, бидејќи дел од „движечката сила“ се губи при  
р > pex, максималната можна работа (за систем што работи меѓу определени почетна 
и крајна состојба и што минува по определен пат) се добива кога промената се одвива 
реверзибилно.

На ваков начин е воведена врската меѓу реверзибилноста и максималната работа, за 
специјалниот случај на идеален гас што врши експанзија. Подоцна (во Одделот 3.5) ќе 
биде покажано дека ова важи за сите супстанци и за сите видови работа.

Пример 2.1  Пресметување на работата при добивање гас 

Пресметај ја работата извршена кога 50 g железо реагираат со хлороводородна 
киселина во (а) затворен сад со константен волумен, (b) отворена чаша на 25 °C.

2	 Подоцна ќе биде покажано дека постои компензирачки дотур на енергија во вид на топлина, така што при изо­
термна експанзија на идеален гас внатрешната енергија, севкупно гледано, е константна.

*	Во изворниот текст пишува погрешно „за дадена промена на волуменот“ (заб. прев.).
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does so only because pex has been set equal to p to ensure reversibility. The total work
of reversible expansion is therefore

w = −�
Vf

Vi

pdV (2.10)rev

We can evaluate the integral once we know how the pressure of the confined gas 
depends on its volume. Equation 2.10 is the link with the material covered in Chap-
ter 1 for, if we know the equation of state of the gas, then we can express p in terms of
V and evaluate the integral.

(e) Isothermal reversible expansion

Consider the isothermal, reversible expansion of a perfect gas. The expansion is made
isothermal by keeping the system in thermal contact with its surroundings (which
may be a constant-temperature bath). Because the equation of state is pV = nRT, we
know that at each stage p = nRT/V, with V the volume at that stage of the expansion.
The temperature T is constant in an isothermal expansion, so (together with n and R)
it may be taken outside the integral. It follows that the work of reversible isothermal
expansion of a perfect gas from Vi to Vf at a temperature T is

w = −nRT�
Vf

Vi

= −nRT ln (2.11)°rev

When the final volume is greater than the initial volume, as in an expansion, the
logarithm in eqn 2.11 is positive and hence w < 0. In this case, the system has done
work on the surroundings and the internal energy of the system has decreased as a 
result.2 The equations also show that more work is done for a given change of volume
when the temperature is increased. The greater pressure of the confined gas then
needs a higher opposing pressure to ensure reversibility.

We can express the result of the calculation as an indicator diagram, for the magni-
tude of the work done is equal to the area under the isotherm p = nRT/V (Fig. 2.8).
Superimposed on the diagram is the rectangular area obtained for irreversible expan-
sion against constant external pressure fixed at the same final value as that reached in
the reversible expansion. More work is obtained when the expansion is reversible (the
area is greater) because matching the external pressure to the internal pressure at each
stage of the process ensures that none of the system’s pushing power is wasted. We
cannot obtain more work than for the reversible process because increasing the external
pressure even infinitesimally at any stage results in compression. We may infer from
this discussion that, because some pushing power is wasted when p > pex, the maxi-
mum work available from a system operating between specified initial and final states
and passing along a specified path is obtained when the change takes place reversibly.

We have introduced the connection between reversibility and maximum work for
the special case of a perfect gas undergoing expansion. Later (in Section 3.5) we shall
see that it applies to all substances and to all kinds of work.

Example 2.1 Calculating the work of gas production

Calculate the work done when 50 g of iron reacts with hydrochloric acid in (a) a
closed vessel of fixed volume, (b) an open beaker at 25°C.
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When the final volume is greater than the initial volume, as in an expansion, the
logarithm in eqn 2.11 is positive and hence w < 0. In this case, the system has done
work on the surroundings and the internal energy of the system has decreased as a 
result.2 The equations also show that more work is done for a given change of volume
when the temperature is increased. The greater pressure of the confined gas then
needs a higher opposing pressure to ensure reversibility.

We can express the result of the calculation as an indicator diagram, for the magni-
tude of the work done is equal to the area under the isotherm p = nRT/V (Fig. 2.8).
Superimposed on the diagram is the rectangular area obtained for irreversible expan-
sion against constant external pressure fixed at the same final value as that reached in
the reversible expansion. More work is obtained when the expansion is reversible (the
area is greater) because matching the external pressure to the internal pressure at each
stage of the process ensures that none of the system’s pushing power is wasted. We
cannot obtain more work than for the reversible process because increasing the external
pressure even infinitesimally at any stage results in compression. We may infer from
this discussion that, because some pushing power is wasted when p > pex, the maxi-
mum work available from a system operating between specified initial and final states
and passing along a specified path is obtained when the change takes place reversibly.

We have introduced the connection between reversibility and maximum work for
the special case of a perfect gas undergoing expansion. Later (in Section 3.5) we shall
see that it applies to all substances and to all kinds of work.
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372.4  РАЗМЕНИ НА ТОПЛИНА 

Метод  Треба да се оцени големината на промената на волуменот, па тогаш да се 
изведе заклучок како се одвива процесот. Ако нема промена на волуменот, нема 
ниту работа при експанзија, иако процесот се одвива. Ако системот се експандира 
наспроти константен надворешен притисок, работата може да се пресмета од рав. 
2.8. Едно општо својство на процесите при кои кондензирана фаза се менува во гас е 
дека волуменот на кондензираната фаза обично може да се пренебрегне во однос на 
волуменот на гасот што се создава.

Одговор  Во (а) волуменот не може да се измени, па нема ниту работа при експанзија 
и w = 0. Во (b) гасот ја потиснува атмосферата, па според тоа w = –pexΔV. Почетниот 
волумен може да се пренебрегне бидејќи крајниот волумен (по ослободувањето на 
гасот) е многу поголем, па така ΔV = Vf – Vi ≈ Vf = nRT/pex, каде n е количеството на 
издвоениот водород. Според тоа 

Бидејќи реакцијата е Fe(s) + 2HCl(aq) ® FeCl2(aq) + H2(g), познато е дека се генерира 
1 mol Н2 кога ќе изреагира 1 mol Fe и n може да се земе како количеството на атоми 
од Fe што реагираат*. Бидејќи моларната маса на железото е 55,85 g mol–1, следува 
дека

Системот (реакционата смеса) врши 2,2 kJ работа потиснувајќи ја атмосферата. 
Забележи дека (за овој систем од идеален гас) големината на надворешниот притисок 
нема влијание врз крајниот резултат: колку помал е притисокот, толку е поголем 
волуменот на гасот, па двата ефекта се поништуваат.

Тест за самопроверка 2.1  Пресметај ја работата при експанзија што се врши при 
целосна електролиза на 50 g вода при константен притисок и при температура од 
25 °С. 	 [–10 kJ]
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Method We need to judge the magnitude of the volume change and then to decide
how the process occurs. If there is no change in volume, there is no expansion work
however the process takes place. If the system expands against a constant external
pressure, the work can be calculated from eqn 2.8. A general feature of processes in
which a condensed phase changes into a gas is that the volume of the former may
usually be neglected relative to that of the gas it forms.

Answer In (a) the volume cannot change, so no expansion work is done and 
w = 0. In (b) the gas drives back the atmosphere and therefore w = −pex∆V. We can
neglect the initial volume because the final volume (after the production of gas) 
is so much larger and ∆V = Vf − Vi ≈ Vf = nRT/pex, where n is the amount of H2 pro-
duced. Therefore,

w = −pex∆V ≈ −pex × = −nRT

Because the reaction is Fe(s) + 2 HCl(aq) → FeCl2(aq) + H2(g), we know that 1 mol
H2 is generated when 1 mol Fe is consumed, and n can be taken as the amount of
Fe atoms that react. Because the molar mass of Fe is 55.85 g mol−1, it follows that

w ≈ − × (8.3145 J K−1 mol−1) × (298 K)

≈ −2.2 kJ

The system (the reaction mixture) does 2.2 kJ of work driving back the atmo-
sphere. Note that (for this perfect gas system) the magnitude of the external pres-
sure does not affect the final result: the lower the pressure, the larger the volume
occupied by the gas, so the effects cancel.

Self-test 2.1 Calculate the expansion work done when 50 g of water is electrolysed
under constant pressure at 25°C. [−10 kJ]

2.4 Heat transactions

In general, the change in internal energy of a system is

dU = dq + dwexp + dwe (2.12)

where dwe is work in addition (e for ‘extra’) to the expansion work, dwexp. For 
instance, dwe might be the electrical work of driving a current through a circuit. A 
system kept at constant volume can do no expansion work, so dwexp = 0. If the sys-
tem is also incapable of doing any other kind of work (if it is not, for instance, an 
electrochemical cell connected to an electric motor), then dwe = 0 too. Under these
circumstances:

dU = dq (at constant volume, no additional work) (2.13a)

We express this relation by writing dU = dqV , where the subscript implies a change at
constant volume. For a measurable change,

∆U = qV (2.13b)

It follows that, by measuring the energy supplied to a constant-volume system as heat
(q > 0) or obtained from it as heat (q < 0) when it undergoes a change of state, we are
in fact measuring the change in its internal energy.

50 g

55.85 g mol−1

nRT

pex
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2.4  Размени на топлина

Општо земено, промената на внатрешната енергија на еден систем е

dU = dq + dwexp + dwe						      (2.12)

каде dwe е дополнителната работа (индексот „е“ стои за „екстра“) во однос на работата 
при експанзија, dwexp. На пример, dwe може да биде електрична работа при протекување 
струја низ некакво коло. Систем во кој волуменот се одржува константен не може да 
врши работа при експанзија, па така dwexp = 0. Доколку системот не може да врши ниту 
друг вид работа (на пример, доколку не се работи за електрохемиски елемент поврзан 
со електромотор), тогаш и dwe = 0. При овие околности

dU = dq    (при константен волумен, без дополнителна работа) 	         (2.13а)

Оваа релација може да се напише dU = dqV, каде индексот укажува на промена при кон­
стантен волумен. За мерливо голема промена,

ΔU = qV							       (2.13b)

Следува дека, мерејќи ја енергијата што се доведува во вид на топлина (q > 0), или се 
оддава во вид на топлина (q < 0) од систем со константен волумен, кога неговата сос­
тојба се менува, всушност се мери промената на неговата внатрешна енергија.
*	 Во денешно време, на начинот на поставување на задачата и начинот на размислување, од методско–дидактичка 

гледна точка, може да се стават сериозни забелешки, без оглед на тоа што крајниот резултат е идентичен со 
оној на коректно поставената задача (заб. прев.).
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neglect the initial volume because the final volume (after the production of gas) 
is so much larger and ∆V = Vf − Vi ≈ Vf = nRT/pex, where n is the amount of H2 pro-
duced. Therefore,

w = −pex∆V ≈ −pex × = −nRT

Because the reaction is Fe(s) + 2 HCl(aq) → FeCl2(aq) + H2(g), we know that 1 mol
H2 is generated when 1 mol Fe is consumed, and n can be taken as the amount of
Fe atoms that react. Because the molar mass of Fe is 55.85 g mol−1, it follows that

w ≈ − × (8.3145 J K−1 mol−1) × (298 K)

≈ −2.2 kJ

The system (the reaction mixture) does 2.2 kJ of work driving back the atmo-
sphere. Note that (for this perfect gas system) the magnitude of the external pres-
sure does not affect the final result: the lower the pressure, the larger the volume
occupied by the gas, so the effects cancel.

Self-test 2.1 Calculate the expansion work done when 50 g of water is electrolysed
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In general, the change in internal energy of a system is

dU = dq + dwexp + dwe (2.12)

where dwe is work in addition (e for ‘extra’) to the expansion work, dwexp. For 
instance, dwe might be the electrical work of driving a current through a circuit. A 
system kept at constant volume can do no expansion work, so dwexp = 0. If the sys-
tem is also incapable of doing any other kind of work (if it is not, for instance, an 
electrochemical cell connected to an electric motor), then dwe = 0 too. Under these
circumstances:

dU = dq (at constant volume, no additional work) (2.13a)

We express this relation by writing dU = dqV , where the subscript implies a change at
constant volume. For a measurable change,

∆U = qV (2.13b)

It follows that, by measuring the energy supplied to a constant-volume system as heat
(q > 0) or obtained from it as heat (q < 0) when it undergoes a change of state, we are
in fact measuring the change in its internal energy.
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tem is also incapable of doing any other kind of work (if it is not, for instance, an 
electrochemical cell connected to an electric motor), then dwe = 0 too. Under these
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dU = dq (at constant volume, no additional work) (2.13a)

We express this relation by writing dU = dqV , where the subscript implies a change at
constant volume. For a measurable change,
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It follows that, by measuring the energy supplied to a constant-volume system as heat
(q > 0) or obtained from it as heat (q < 0) when it undergoes a change of state, we are
in fact measuring the change in its internal energy.
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2  ПРВ ПРИНЦИП38

Слика 2.9  Калориметарска бомба со кон­
стантен волумен. „Бомбата“ е централниот 
сад кој е достатно јак за да издржи високи 
притисоци. Калориметар (за кој мора да биде 
познат топлинскиот капацитет) е целиот 
уред покажан на сликата. За да се обезбеди 
адијабатичност, калориметарот е потопен 
во водна бања со температура која, во секој 
момент на согорувањето, континуирано се 
прилагодува на онаа на калориметарот.

38 2 THE FIRST LAW

Fig. 2.9 A constant-volume bomb
calorimeter. The ‘bomb’ is the central
vessel, which is strong enough to withstand
high pressures. The calorimeter (for which
the heat capacity must be known) is the
entire assembly shown here. To ensure
adiabaticity, the calorimeter is immersed 
in a water bath with a temperature
continuously readjusted to that of the
calorimeter at each stage of the
combustion.

Comment 2.4

Electrical charge is measured in
coulombs, C. The motion of charge gives
rise to an electric current, I, measured in
coulombs per second, or amperes, A,
where 1 A = 1 C s−1. If a constant current
I flows through a potential difference V
(measured in volts, V), the total energy
supplied in an interval t is

Energy supplied = IV t

Because 1 A V s = 1 (C s−1) V s =
1 C V = 1 J, the energy is obtained in
joules with the current in amperes, the
potential difference in volts, and the
time in seconds. We write the electrical
power, P, as

P = (energy supplied)/(time interval) 
= IV t/t = IV

3 If the system can change its composition, it is necessary to distinguish between equilibrium and fixed-
composition values of CV. All applications in this chapter refer to a single substance, so this complication
can be ignored.

(a) Calorimetry

Calorimetry is the study of heat transfer during physical and chemical processes. A
calorimeter is a device for measuring energy transferred as heat. The most common
device for measuring ∆U is an adiabatic bomb calorimeter (Fig. 2.9). The process we
wish to study—which may be a chemical reaction—is initiated inside a constant-
volume container, the ‘bomb’. The bomb is immersed in a stirred water bath, and the
whole device is the calorimeter. The calorimeter is also immersed in an outer water
bath. The water in the calorimeter and of the outer bath are both monitored and 
adjusted to the same temperature. This arrangement ensures that there is no net loss
of heat from the calorimeter to the surroundings (the bath) and hence that the
calorimeter is adiabatic.

The change in temperature, ∆T, of the calorimeter is proportional to the heat 
that the reaction releases or absorbs. Therefore, by measuring ∆T we can determine qV

and hence find ∆U. The conversion of ∆T to qV is best achieved by calibrating the
calorimeter using a process of known energy output and determining the calorimeter
constant, the constant C in the relation

q = C∆T (2.14a)

The calorimeter constant may be measured electrically by passing a constant current,
I, from a source of known potential difference, V, through a heater for a known period
of time, t, for then

q = IV t (2.14b)

Alternatively, C may be determined by burning a known mass of substance (benzoic
acid is often used) that has a known heat output. With C known, it is simple to inter-
pret an observed temperature rise as a release of heat.

Illustration 2.2 The calibration of a calorimeter

If we pass a current of 10.0 A from a 12 V supply for 300 s, then from eqn 2.14b the
energy supplied as heat is

q = (10.0 A) × (12 V) × (300 s) = 3.6 × 104 A V s = 36 kJ

because 1 A V s = 1 J. If the observed rise in temperature is 5.5 K, then the calorime-
ter constant is C = (36 kJ)/(5.5 K) = 6.5 kJ K−1.

(b) Heat capacity

The internal energy of a substance increases when its temperature is raised. The 
increase depends on the conditions under which the heating takes place and for the
present we suppose that the sample is confined to a constant volume. For example, 
the sample may be a gas in a container of fixed volume. If the internal energy is plotted
against temperature, then a curve like that in Fig. 2.10 may be obtained. The slope of
the tangent to the curve at any temperature is called the heat capacity of the system at
that temperature. The heat capacity at constant volume is denoted CV and is defined
formally as3
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Електричен 
термометар

Влез на 
кислород

Жици за 
согорување

Вода
Примерок

Грејач

Коментар 2.4
Електричниот полнеж се мери во кулони, 
С. Движењето на полнежи доведува до 
електрична струја, I, мерена во кулони во 
секунда или ампери, А, каде 1 А = 1 С ѕ–1. Ако 
константна струја I тече преку потенцијална 
разлика V  (мерена во волти, V), вкупната 
енергија доведена во интервал t е

Доведена енергија = I V  t

Бидејќи 1 А V s = 1 (C s–1) V s = 1 C V = 1 J, 
енергијата се добива во џули, ако струјата се 
мери во ампери, потенцијалната разлика во 
волти и времето во секунди. Електричната 
моќност Р може да се напише како

Р = (довед. енерг.)/(врем. интервал)  = 
    = I V  t/t = I V

(а) Калориметрија

Калориметрија е испитување на преносот на топлина во текот на физичките и хемис­
ките процеси. Калориметар е уред за мерење на енергијата пренесена како топлина. 
Највообичаен уред за мерење на ΔU е т.н. адијабатска калориметарска бомба (Сл. 
2.9). Процесот што сакаме да го испитуваме – тоа може да биде хемиска реакција – е 
инициран во садот со константен волумен, „бомбата“. Бомбата е потопена во водна 
бања (резервоар) со вода што циркулира и целиот уред се вика калориметар. И самиот 
калориметар е потопен во надворешна водна бања. Водата во калориметарот и во над­
ворешната водна бања се дотеруваат да бидат на иста температура. Ваквиот склоп обез­
бедува дека не постојат нето загуби на топлина од калориметарот во околината (ба­
њата), така што калориметарот е адијабатски.

Промената на температурата, ΔТ, на калориметарот е пропорционална на топлината 
ослободена или апсорбирана при реакцијата. Така, мерејќи ја ΔТ може да се определи qV, 
a од таму да се најде ΔU. Конверзијата на ΔТ во qV најдобро се остварува со калибрирање 
на калориметарот, употребувајќи процес со познат енергетски ефект и определувајќи ја 
константата на калориметарот, константата С во равенката

q = CΔT 							       (2.14a)

Константата на калориметарот може да се мери електрично, со пропуштање низ грејач 
на константна струја, I, од извор со позната потенцијална разлика, V, за определен (поз­
нат) временски период, t, при што

q = I V  t							       (2.14b)

Алтернативно, С може да се определи со согорување определена маса супстанца (чес­
то се употребува бензоева киселина) што има познат топлински ефект. При познато С, 
лесно е да се интерпретира забележаното покачување на температурата како ослобо­
дување топлина.

Илустрација 2.2  Калибрирање на калориметарот

Ако се пропушти струја од 10,0 А од извор со 12 V за 300 ѕ, тогаш од рав. 2.14b 
енергијата доведена во вид на топлина е

q = (10,0 A) × (12 V) × (300 ѕ) = 3,6 × 104 A V s = 36 kJ

бидејќи 1 A V s = 1 J. Ако забележениот пораст на температурата изнесува 5,5 K, 
тогаш константата на калориметарот е С = (36 kJ)/(5,5 K) = 6,5 kJ K–1.

(b) Toплински капацитет

Внатрешната енергија на една супстанца се зголемува кога температурата се покачува. 
Зголемувањето зависи од условите под кои се случува загревањето. Засега ќе сметаме 
дека образецот е затворен во сад со константен волумен. Ако внатрешната енергија се 
изрази како функција од температурата, може да се добие крива слична на онаа при­
кажана на Сл. 2.10. Наклонот на тангентата на кривата при било која температура се 
вика топлински капацитет на системот при таа температура. Топлинскиот капацитет 
при константен волумен е означен со СV и формално се дефинира како3

3	 Ако системот може да си го измени составот, неопходно е да се прави разлика меѓу вредностите на СV при 
рамнотежа и вредностите на СV при фиксен состав. Сè што е кажано во ова поглавје се однесува на една суп­
станца, така што последнава компликација може и да се пренебрегне.
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Comment 2.5

The partial-differential operation
(∂z/∂x)y consists of taking the first
derivative of z(x,y) with respect to x,
treating y as a constant. For example, 
if z(x,y) = x 2y, then

y

=
y

= y = 2yx

Partial derivatives are reviewed in
Appendix 2.

dx 2

dx

DEF
∂[x 2y]

∂x

ABC
DEF

∂z

∂x

ABC

Fig. 2.11 The internal energy of a system
varies with volume and temperature,
perhaps as shown here by the surface. The
variation of the internal energy with
temperature at one particular constant
volume is illustrated by the curve drawn
parallel to T. The slope of this curve at 
any point is the partial derivative
(∂U/∂T)V.

Fig. 2.10 The internal energy of a system
increases as the temperature is raised; this
graph shows its variation as the system is
heated at constant volume. The slope of the
tangent to the curve at any temperature is
the heat capacity at constant volume at that
temperature. Note that, for the system
illustrated, the heat capacity is greater at B
than at A.

CV =
V

[2.15]

In this case, the internal energy varies with the temperature and the volume of the
sample, but we are interested only in its variation with the temperature, the volume
being held constant (Fig. 2.11).

Illustration 2.3 Estimating a constant-volume heat capacity

The heat capacity of a monatomic perfect gas can be calculated by inserting the 
expression for the internal energy derived in Molecular interpretation 2.2. There we
saw that Um = Um(0) + 3–2RT, so from eqn 2.15

CV,m = (Um(0) + 3–2RT) = 3–2R

The numerical value is 12.47 J K−1 mol−1.

Heat capacities are extensive properties: 100 g of water, for instance, has 100 times
the heat capacity of 1 g of water (and therefore requires 100 times the energy as heat 
to bring about the same rise in temperature). The molar heat capacity at constant 
volume, CV,m = CV /n, is the heat capacity per mole of material, and is an intensive
property (all molar quantities are intensive). Typical values of CV,m for polyatomic
gases are close to 25 J K−1 mol−1. For certain applications it is useful to know the
specific heat capacity (more informally, the ‘specific heat’) of a substance, which is
the heat capacity of the sample divided by the mass, usually in grams: CV,s = CV /m. The
specific heat capacity of water at room temperature is close to 4 J K−1 g−1. In general,

∂
∂T

D
F

∂U

∂T

A
C
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graph shows its variation as the system is
heated at constant volume. The slope of the
tangent to the curve at any temperature is
the heat capacity at constant volume at that
temperature. Note that, for the system
illustrated, the heat capacity is greater at B
than at A.

CV =
V

[2.15]

In this case, the internal energy varies with the temperature and the volume of the
sample, but we are interested only in its variation with the temperature, the volume
being held constant (Fig. 2.11).

Illustration 2.3 Estimating a constant-volume heat capacity

The heat capacity of a monatomic perfect gas can be calculated by inserting the 
expression for the internal energy derived in Molecular interpretation 2.2. There we
saw that Um = Um(0) + 3–2RT, so from eqn 2.15

CV,m = (Um(0) + 3–2RT) = 3–2R

The numerical value is 12.47 J K−1 mol−1.

Heat capacities are extensive properties: 100 g of water, for instance, has 100 times
the heat capacity of 1 g of water (and therefore requires 100 times the energy as heat 
to bring about the same rise in temperature). The molar heat capacity at constant 
volume, CV,m = CV /n, is the heat capacity per mole of material, and is an intensive
property (all molar quantities are intensive). Typical values of CV,m for polyatomic
gases are close to 25 J K−1 mol−1. For certain applications it is useful to know the
specific heat capacity (more informally, the ‘specific heat’) of a substance, which is
the heat capacity of the sample divided by the mass, usually in grams: CV,s = CV /m. The
specific heat capacity of water at room temperature is close to 4 J K−1 g−1. In general,
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Коментар 2.5
Парцијалниот диференцијален оператор  
(∂z/∂x)y значи да се пресмета прв извод од 
z(x,y) во однос на х. На пример, ако 
z(x,y) = x2y, тогаш

 

Преглед на парцијалните изводи е даден во 
Додаток 2.

Слика 2.10  Внатрешната енергија на 
еден систем се зголемува при покачување 
на температурата. Графикот ја покажува 
оваа зависност кога системот се загрева 
при константен волумен. Наклонот на тан­
гентата на кривата при било која темпе- 
ратура го дава топлинскиот капацитет 
при константен волумен на таа темпе­
ратура. Забележи дека, за системот на 
илустрацијата, топлинскиот капацитет е 
поголем во В отколку во А.

Слика 2.11  Внатрешната енергија на еден 
систем зависи од температурата и волуменот, 
да речеме како што е покажано на површината 
на сликата. Зависноста на внатрешната енергија 
од температурата, при определен константен 
волумен е дадена со кривата што е паралелна со 
Т. Наклонот на оваа крива во било која точка е 
еднаков на парцијалниот извод (∂U/∂T)V.
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Илустрација 2.3  Проценка на топлинскиот капацитет при константен волумен

Топлинскиот капацитет на идеален едноатомски гас може да се пресмета со замена 
на изразот за внатрешната енергија од Молекуларна интерпретација 2.2. Таму беше 
покажано дека Um = Um(0) + RT, па од рав. 2.15

Нумеричката вредност е 12,47 Ј K–1 mol–1.

Топлинските капацитети се екстензивни својства: на пример, 100 g вода има 
100 пати поголем топлински капацитет од 1 g вода (и, според тоа, потребно е да се 
доведе 100 пати повеќе енергија во вид на топлина, за да се постигне исто покачува­
ње на температурата). Моларниот топлински капацитет при константен волумен, 
CV,m = CV/n, e топлинскиот капацитет за еден мол определена супстанца и е интензивно 
својство (впрочем, сите моларни величини се интензивни). Типичните вредности на CV,m 
за полиатомски гасови се блиски до 25 J K–1 mol–1. При некои примени корисно е да се 
знае специфичниот топлински капацитет (понеформално, „специфичната топлина“) 
на дадена супстанца. Тоа е количник од топлинскиот капацитет на образецот и неговата 
маса, обично изразена во грамови: CV,ѕ = CV/m. Специфичниот топлински капацитет 
на водата при собна температура е околу 4  Ј  K‑1  g–1. Во општ случај, топлинските 
капацитети зависат од температурата и се намалуваат при ниски температури. Сепак, 

2.4  РАЗМЕНИ НА ТОПЛИНА 

Во овој случај, внатрешната енергија зависи од температурата и од волуменот на 
образецот, но од интерес ќе биде само зависноста од температурата, затоа што волуменот 
е константен (Сл. 2.11). 



2  ПРВ ПРИНЦИП40

во мал температурен интервал на и над собната температура, промената на топлинските 
капацитети е сосема мала и за приближни пресметки топлинските капацитети може да 
се сметаат како речиси независни од температурата.

Топлинскиот капацитет се употребува како врска меѓу промената на внатрешната 
енергија и промената на температурата во систем со константен волумен. Од рав. 2.15 
следува дека

dU = CVdT 	 (при константен волумен) 				    (2.16а)

Значи, при константен волумен, бесконечно мала промена на температурата доведува до 
бесконечно мала промена на внатрешната енергија, а константата на пропорционалност 
е CV. Ако топлинскиот капацитет е независен од температурата во даден интервал на 
температури што се од интерес, мерливата промена на температурата, ΔТ, доведува до 
мерлива промена* на внатрешната енергија, каде

ΔU = CVΔT 	 (при константен волумен) 				    (2.16b)

Бидејќи промената на внатрешната енергија може да се идентифицира со топлината 
доведена/одведена при константен волумен (рав. 2.13b) последната равенка може да се 
напише и вака:

qV = CVΔT 			    				    (2.17)

Ова равенство овозможува едноставен начин за мерење на топлинските капацитети на 
даден образец: определено количество енергија се предава на образецот како топлина 
(да речеме со електрично загревање) и се мери промената на температурата. Количникот 
на енергијата предадена како топлина и од неа предизвиканото покачување на 
температурата (qV/ΔT) е топлинскиот капацитет на образецот, при константен волумен.

Голем топлински капацитет значи дека, за дадено количество енергија предадено 
како топлина, ќе има само мало покачување на температурата (образецот има голем 
капацитет за топлина). Бесконечно голем топлински капацитет значи дека нема да има 
пораст на температурата, независно колку енергија е предадена во вид на топлина. 
При фазен премин (фазна претворба), на пример, при точката на вриење на водата, 
температурата на супстанцата не се покачува при доведување енергија во вид на 
топлина: енергијата е употребена за да се овозможи ендотермниот премин, во случајов 
испарувањето на водата, а не покачувањето на температурата. Така, на температурата на 
фазниот премин†, топлинскиот капацитет на образецот е бесконечно голем. Својствата 
на топлинските капацитети блиску до фазните премини поцелосно се обработуваат во 
Оддел 4.7.

2.5  Енталпија

Промената на внатрешната енергија не е еднаква на пренесеното количество топлина 
ако системот може да си го менува волуменот. При овие услови дел од енергијата пре­
дадена на системот како топлина се враќа во околината во вид на работа при експанзија 
(Сл. 2.12), така што dU е помало од dq. Од друга страна, може да се покаже дека во 
ваков случај енергијата доведена како топлина при константен притисок е еднаква на 
промената на едно друго термодинамичко својство на системот, енталпијата.

(а) Дефиниција на енталпијата

Енталпијата, Н, е дефинирана како

H = U + pV							       [2.18]

каде р е притисокот во системот, а V е неговиот волумен. Бидејќи U,  и V се сите 
функции на состојбата, енталпијата е, исто така, функција на состојбата. Како што е 
вистина за било која функција на состојбата, промената на енталпијата, ΔН, помеѓу 
било која двојка почетни и крајни состојби не зависи од патот по кој се стигнало до 
состојбата.
*	 Во оригиналот стои пораст, што не е точно во секој случај (заб. прев.).
†	 Ова важи само во случај на т.н. фазни премини од прв ред (заб. прев.).

Слика 2.12  Кога еден систем е изложен 
на константен притисок и има слобода да 
си го менува волуменот, дел од доведената 
енергија во вид на топлина може да се врати 
во околината како работа. Во таков случај, 
промената на внатрешната енергија е помала 
отколку енергијата доведена како топлина.
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heat capacities depend on the temperature and decrease at low temperatures. How-
ever, over small ranges of temperature at and above room temperature, the variation
is quite small and for approximate calculations heat capacities can be treated as almost
independent of temperature.

The heat capacity is used to relate a change in internal energy to a change in tem-
perature of a constant-volume system. It follows from eqn 2.15 that

dU = CV dT (at constant volume) (2.16a)

That is, at constant volume, an infinitesimal change in temperature brings about an
infinitesimal change in internal energy, and the constant of proportionality is CV. If
the heat capacity is independent of temperature over the range of temperatures of 
interest, a measurable change of temperature, ∆T, brings about a measurable increase
in internal energy, ∆U, where

∆U = CV ∆T (at constant volume) (2.16b)

Because a change in internal energy can be identified with the heat supplied at con-
stant volume (eqn 2.13b), the last equation can be written

qV = CV∆T (2.17)

This relation provides a simple way of measuring the heat capacity of a sample: a mea-
sured quantity of energy is transferred as heat to the sample (electrically, for example),
and the resulting increase in temperature is monitored. The ratio of the energy trans-
ferred as heat to the temperature rise it causes (qV /∆T) is the constant-volume heat 
capacity of the sample.

A large heat capacity implies that, for a given quantity of energy transferred as heat,
there will be only a small increase in temperature (the sample has a large capacity for
heat). An infinite heat capacity implies that there will be no increase in temperature
however much energy is supplied as heat. At a phase transition, such as at the boiling
point of water, the temperature of a substance does not rise as energy is supplied as
heat: the energy is used to drive the endothermic transition, in this case to vaporize 
the water, rather than to increase its temperature. Therefore, at the temperature of 
a phase transition, the heat capacity of a sample is infinite. The properties of heat 
capacities close to phase transitions are treated more fully in Section 4.7.

2.5 Enthalpy

The change in internal energy is not equal to the energy transferred as heat when the
system is free to change its volume. Under these circumstances some of the energy
supplied as heat to the system is returned to the surroundings as expansion work 
(Fig. 2.12), so dU is less than dq. However, we shall now show that in this case the 
energy supplied as heat at constant pressure is equal to the change in another 
thermodynamic property of the system, the enthalpy.

(a) The definition of enthalpy

The enthalpy, H, is defined as

H = U + pV [2.18]

where p is the pressure of the system and V is its volume. Because U, p, and V are all
state functions, the enthalpy is a state function too. As is true of any state function, the
change in enthalpy, ∆H, between any pair of initial and final states is independent of
the path between them.

Fig. 2.12 When a system is subjected to
constant pressure and is free to change its
volume, some of the energy supplied as
heat may escape back into the
surroundings as work. In such a case, the
change in internal energy is smaller than
the energy supplied as heat.
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Иако дефиницијата на енталпијата може да изгледа произволно, величината има важни 
импликации во термохемијата. На пример, може да се покаже во следната Аргумен­
тација дека рав. 2.18 укажува оти промената на енталпијата е еднаква на енергијата 
доведена како топлина при константен притисок (доколку системот не врши допол­
нителна работа):

dH = dq 	 (при константен притисок, без дополнителна работа) 	 (2.19а)

За мерлива промена,

ΔН = qp							       (2.19b)

Аргументација 2.1  Равенството ΔH = qp

При една општа бесконечно мала промена на системот, U се менува во U  + dU, p се менува 
во р + dp и V се менува во V + dV, така што од дефиницијата во рав. 2.18, Н се менува од 
U + pV во

H + dH = (U + dU) + (p + dp)(V + dV) = U + dU + pV + pdV + Vdp + dpdV

Последниот член е производ од две бесконечно мали величини, па затоа може да се пре­
небрегне. Како резултат на тоа, по идентифицирање, од десната страна, на збирот U + pV 
како Н, се гледа дека 

H + dH = H + dU + pdV + Vdp

и, според тоа, дека

dH = dU + pdV + Vdp

Ако сега се замени dU = dq + dw во горниот израз, се добива

dH = dq + dw + pdV + Vdp

Ако системот е во механичка рамнотежа со својата околина при притисок р и врши само 
работа при експанзија, може да се напише dw = –pdV и да се добие

dH = dq + Vdp

Сега се поставува условот дека загревањето се одвива при константен притисок, пишувајќи 
dp = 0 и

dH = dq 	 (при константен притисок, без дополнителна работа)

како и во рав. 2.19а.

Во резултатот од рав. 2.19 се тврди дека, кога системот е изложен на константен притисок 
и единствениот вид работа е работата при експанзија, промената на енталпијата е 
еднаква на енергијата доведена во вид на топлина. На пример, ако се доведат 36 kJ 
енергија преку електричниот грејач потопен во отворена чаша со вода, енталпијата на 
водата се зголемува за 36 kJ и се пишува ΔH = +36 kJ.

(b) Мерење на промената на енталпијата

Промената на енталпијата може да се мери калориметриски, следејќи ја промената на 
температурата што ја придружува физичката или хемиската промена којашто се случува 
при константен притисок. Калориметарот за испитување на процеси при константен 
притисок се вика изобарен калориметар. Едноставен пример е термички изолиран 
сад, отворен кон атмосферата: топлината ослободена при реакцијата се следи преку 
мерење на промената на температурата на системот. За реакција на согорување може 
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Слика 2.13  Пламениот калориметар при 
константен притисок се состои од ваква 
компонента потопена во мешана водна бања. 
Палењето се случува кога познато количество 
реактант ќе се доведе во пламенот, а се следи 
покачувањето на температурата.

42 2 THE FIRST LAW

of the contents. For a combustion reaction an adiabatic flame calorimeter may be
used to measure ∆T when a given amount of substance burns in a supply of oxygen
(Fig. 2.13). Another route to ∆H is to measure the internal energy change by using 
a bomb calorimeter, and then to convert ∆U to ∆H. Because solids and liquids have
small molar volumes, for them pVm is so small that the molar enthalpy and molar 
internal energy are almost identical (Hm = Um + pVm ≈ Um). Consequently, if a pro-
cess involves only solids or liquids, the values of ∆H and ∆U are almost identical.
Physically, such processes are accompanied by a very small change in volume, the 
system does negligible work on the surroundings when the process occurs, so the 
energy supplied as heat stays entirely within the system. The most sophisticated way
to measure enthalpy changes, however, is to use a differential scanning calorimeter
(DSC). Changes in enthalpy and internal energy may also be measured by noncalori-
metric methods (see Chapter 7).

Example 2.2 Relating ∆H and ∆U

The internal energy change when 1.0 mol CaCO3 in the form of calcite converts to
aragonite is +0.21 kJ. Calculate the difference between the enthalpy change and the
change in internal energy when the pressure is 1.0 bar given that the densities of the
solids are 2.71 g cm−3 and 2.93 g cm−3, respectively.

Method The starting point for the calculation is the relation between the enthalpy
of a substance and its internal energy (eqn 2.18). The difference between the two
quantities can be expressed in terms of the pressure and the difference of their
molar volumes, and the latter can be calculated from their molar masses, M, and
their mass densities, ρ, by using ρ = M/Vm.

Answer The change in enthalpy when the transition occurs is

∆H = H(aragonite) − H(calcite)

= {U(a) + pV(a)} − {U(c) + pV(c)}

= ∆U + p{V(a) − V(c)} = ∆U + p∆V

The volume of 1.0 mol CaCO3 (100 g) as aragonite is 34 cm3, and that of 1.0 mol
CaCO3 as calcite is 37 cm3. Therefore,

p∆V = (1.0 × 105 Pa) × (34 − 37) × 10− 6 m3 = −0.3 J

(because 1 Pa m3 = 1 J). Hence,

∆H − ∆U = −0.3 J

which is only 0.1 per cent of the value of ∆U. We see that it is usually justifiable to
ignore the difference between the enthalpy and internal energy of condensed
phases, except at very high pressures, when pV is no longer negligible.

Self-test 2.2 Calculate the difference between ∆H and ∆U when 1.0 mol Sn(s, grey)
of density 5.75 g cm−3 changes to Sn(s, white) of density 7.31 g cm−3 at 10.0 bar. At
298 K, ∆H = +2.1 kJ. [∆H − ∆U = −4.4 J]

The enthalpy of a perfect gas is related to its internal energy by using pV = nRT in
the definition of H:

H = U + pV = U + nRT (2.20)°

Fig. 2.13 A constant-pressure flame
calorimeter consists of this component
immersed in a stirred water bath.
Combustion occurs as a known amount of
reactant is passed through to fuel the flame,
and the rise of temperature is monitored.
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да се употреби адијабатски пламен калориметар, за мерење на ΔТ кога определено 
количество супстанца согорува при доведување на кислород (Сл. 2.13). Друг пристап 
кон мерење на ΔН е да се мери промената на внатрешната енергија со употреба на 
калориметарска бомба, а потоа да се изврши конверзија на ΔU во ΔН. Со оглед на тоа 
што цврстите и течните супстанци имаат мал моларен волумен, производот pVm за 
нив е толку мал што моларната енталпија и моларната внатрешна енергија се речиси 
идентични (Hm = Um + pVm ≈ Um). Соодветно, ако еден процес вклучува само цврсти 
и течни супстанци, вредностите на ΔН и ΔU се практично идентични. Физички, вак­
вите процеси се придружени со многу мала промена на волуменот, системот врши 
занемарлива работа врз околината при одвивање на процесот, па енергијата доведена 
како топлина целосно останува во системот. Најсофистициран начин да се измерат про­
мените на енталпијата, всушност, е да се употреби диференцијална скенирачка кало­
риметрија (differential scanning calorimetry, DSC). Промените на енталпијата и внат­
решната енергија може да се мерат и со некалориметриски методи (в. Поглавје 7).

Пример 2.2  Врска меѓу ΔН и ΔU 

Промената на внатрешната енергија кога 1,0 mol CaCO3 во форма на калцит (calcite) 
се преведува во арагонит (aragonite) е +0,21 kJ. Пресметај ја разликата помеѓу про­
мената на енталпијата и промената на внатрешната енергија кога притисокот е 1,0 bar, 
знаејќи дека густините на супстанците се 2,71 g cm–3 и 2,93 g cm–3, соодветно.

Метод  Појдовната точка во пресметката е врската помеѓу енталпијата на супстанцата 
и нејзината внатрешна енергија (рав. 2.18). Разликата помеѓу двете величини може 
да се изрази преку производот од притисокот и разликата на моларните волумени на 
двете модификации, а последниве може да се пресметаат од нивните моларни маси, 
М и нивните масени густини, ρ, употребувајќи ρ = М/Vm.

Одговор  Промената на енталпијата при фазната претворба изнесува

ΔН	= Н(a) – Н(c) = 
     	 = {U(a) + pV(a)} – {U(c) + pV(c)} =
 	 = ΔU + p{V(a) – V(c)} = ΔU + pΔV

Волуменот на 1,0 mol CaCO3 (100 g) како арагонит е 34 cm3, a волуменот на 1,0 mol 
CaCO3 како калцит е 37 cm3. Според тоа,

pΔV = (1,0 × 105 Pa) × (34 – 37) × 10–6 m3 = –0,3 J

(бидејќи 1 Ра m3 = 1 J). Така,

ΔН – ΔU = –0,3 J

што е само 0,1 % од вредноста на ΔU. Може да се види дека обично е оправдано да 
се пренебрегне разликата меѓу енталпијата и внатрешната енергија во кондензирани 
фази, освен при многу високи притисоци, каде pV веќе не е занемарливо мал.

Тест за самопроверка 2.2  Пресметај ја разликата помеѓу ΔН и ΔU кога 1,0 mol 
Sn(s, сив) со густина 5,75 g cm–3 преминува во Sn(s, бел) со густина 7,31 g cm–3 при 
10,0 bar. На 298 K, ΔH = +2,1 kJ.			    	  [ΔН – ΔU = –4,4 J]

Енталпијата на идеален гас е поврзана со неговата внатрешна енергија. Со смената  
pV = nRT во дефиницијата за Н:

Н = U + pV = U + nRT 						      (2.20)°



43

Ова равенство укажува дека промената на енталпијата, при реакција во која се осло­
бодува или се троши гас, е

ΔН = ΔU + ΔngRT						      (2.21)°

при што Δng е промената на количеството гасни молекули во реакцијата.

Илустрација 2.4  Врска меѓу ΔН и ΔU за реакции во гасна фаза

Во реакцијата опишана со равенката* 2Н2(g) + O2(g) ® 2H2O(l), 3 mol молекули во 
гасна фаза се заменети со 2 mol молекули во течна фаза, па Δng = –3 mol. Според тоа, 
при 298 K, кога RT = 2,5 kJ mol–1, промените на енталпијата и внатрешната енергија 
што се случуваат во системот се поврзани на следниов начин:

ΔН – ΔU  =  –(3 mol) × RT  ≈  –7,4 kJ

Забележи дека разликата е изразена во килоџули, а не во џули како во Пример 2.2. 
Промената на енталпијата е помала (во случајов, помалку негативна) од промената 
на внатрешната енергија, бидејќи иако топлината го напушта системот при течењето 
на реакцијата, системот се контрахира при формирање течност, па неговата енергија 
се возобновува од околината.

Пример 2.3  Пресметување промена на енталпијата 

Вода се загрева до вриење при притисок од 1,0 atm. Кога електрична струја од  
0,50 А од извор со 12 V се пропушта за 300 ѕ низ отпорник што е во термички контакт 
со течноста, утврдено е дека 0,798 g од водата испариле. Пресметај ги промените на 
моларната внатрешна енергија и моларната енталпија при температурата на вриење 
(373,15 K).

Метод  Бидејќи испарувањето се случува при константен притисок, промената 
на енталпијата е еднаква на топлината доведена преку грејачот. Така, планот е да 
се пресмета енергијата предадена во вид на топлина (од q = I V  t ), да се изрази 
како промена на енталпијата и резултатот да се претвори во промена на моларната 
енталпија, делејќи ја добиената вредност со количеството молекули вода што 
испариле. За претворање на промената на енталпијата во промена на внатрешната 
енергија, се претпоставува дека парата се однесува како идеален гас и се употребува 
рав. 2.21.

Одговор  Промената на енталпијата е

ΔH = qp = (0,50 A) × (12 V) × (300 s) = +(0,50 × 12 × 3000) J

При ова е употребено 1 A V s = 1 J (види Коментар 2.4). Со оглед на тоа што 
0,798 g вода е (0,798 g)/(18,02 g mol–1) = (0,798/18,02) mol H2O, енталпијата на 
испарување по мол Н2О е

Во процесот H2O(l) ® H2O(g) промената на количеството гасни молекули е 
Δng = +1 mol, така што

ΔUm = ΔHm – RT = +38 kJ mol–1

Знакот плус се додава пред позитивните вредности за да се потенцира дека тие 
претставуваат покачување на внатрешната енергија или енталпија. Забележи дека 
промената на внатрешната енергија е помала од промената на енталпијата, бидејќи 
енергија се троши за потиснување на околната атмосфера за да се направи место за 
парата.

*	 Во англискиот оригинал пишува само „во реакцијата“, што е лоша (и погрешна) практика (заб. прев.).
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This relation implies that the change of enthalpy in a reaction that produces or con-
sumes gas is

∆H = ∆U + ∆ng RT (2.21)°

where ∆ng is the change in the amount of gas molecules in the reaction.

Illustration 2.4 The relation between ∆H and ∆U for gas-phase reactions

In the reaction 2 H2(g) + O2(g) → 2 H2O(l), 3 mol of gas-phase molecules is 
replaced by 2 mol of liquid-phase molecules, so ∆ng = −3 mol. Therefore, at 298 K,
when RT = 2.5 kJ mol−1, the enthalpy and internal energy changes taking place in
the system are related by

∆H − ∆U = (−3 mol) × RT ≈ −7.4 kJ

Note that the difference is expressed in kilojoules, not joules as in Example 2.2. The
enthalpy change is smaller (in this case, less negative) than the change in internal
energy because, although heat escapes from the system when the reaction occurs,
the system contracts when the liquid is formed, so energy is restored to it from the
surroundings.

Example 2.3 Calculating a change in enthalpy

Water is heated to boiling under a pressure of 1.0 atm. When an electric current of
0.50 A from a 12 V supply is passed for 300 s through a resistance in thermal con-
tact with it, it is found that 0.798 g of water is vaporized. Calculate the molar inter-
nal energy and enthalpy changes at the boiling point (373.15 K).

Method Because the vaporization occurs at constant pressure, the enthalpy change
is equal to the heat supplied by the heater. Therefore, the strategy is to calculate the
energy supplied as heat (from q = IV t), express that as an enthalpy change, and
then convert the result to a molar enthalpy change by division by the amount of
H2O molecules vaporized. To convert from enthalpy change to internal energy
change, we assume that the vapour is a perfect gas and use eqn 2.21.

Answer The enthalpy change is

∆H = qp = (0.50 A) × (12 V) × (300 s) = +(0.50 × 12 × 300) J

Here we have used 1 A V s = 1 J (see Comment 2.4). Because 0.798 g of water is
(0.798 g)/(18.02 g mol−1) = (0.798/18.02) mol H2O, the enthalpy of vaporization
per mole of H2O is

∆Hm = + = +41 kJ mol−1

In the process H2O(l) → H2O(g) the change in the amount of gas molecules is 
∆ng = +1 mol, so

∆Um = ∆Hm − RT = +38 kJ mol−1

The plus sign is added to positive quantities to emphasize that they represent an 
increase in internal energy or enthalpy. Notice that the internal energy change is
smaller than the enthalpy change because energy has been used to drive back the
surrounding atmosphere to make room for the vapour.

0.50 × 12 × 300 J

(0.798/18.02) mol
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Self-test 2.3 The molar enthalpy of vaporization of benzene at its boiling point
(353.25 K) is 30.8 kJ mol−1. What is the molar internal energy change? For how
long would the same 12 V source need to supply a 0.50 A current in order to 
vaporize a 10 g sample? [+27.9 kJ mol−1, 660 s]

(c) The variation of enthalpy with temperature

The enthalpy of a substance increases as its temperature is raised. The relation be-
tween the increase in enthalpy and the increase in temperature depends on the condi-
tions (for example, constant pressure or constant volume). The most important
condition is constant pressure, and the slope of the tangent to a plot of enthalpy
against temperature at constant pressure is called the heat capacity at constant pres-
sure, Cp, at a given temperature (Fig. 2.14). More formally:

Cp =
p

[2.22]

The heat capacity at constant pressure is the analogue of the heat capacity at constant
volume, and is an extensive property.4 The molar heat capacity at constant pressure,
Cp,m, is the heat capacity per mole of material; it is an intensive property.

The heat capacity at constant pressure is used to relate the change in enthalpy to a
change in temperature. For infinitesimal changes of temperature,

dH = CpdT (at constant pressure) (2.23a)

If the heat capacity is constant over the range of temperatures of interest, then for a
measurable increase in temperature

∆H = Cp∆T (at constant pressure) (2.23b)

Because an increase in enthalpy can be equated with the energy supplied as heat at
constant pressure, the practical form of the latter equation is

qp = Cp∆T (2.24)

This expression shows us how to measure the heat capacity of a sample: a measured
quantity of energy is supplied as heat under conditions of constant pressure (as in a
sample exposed to the atmosphere and free to expand), and the temperature rise is
monitored.

The variation of heat capacity with temperature can sometimes be ignored if the
temperature range is small; this approximation is highly accurate for a monatomic
perfect gas (for instance, one of the noble gases at low pressure). However, when it is
necessary to take the variation into account, a convenient approximate empirical 
expression is

Cp,m = a + bT + (2.25)

The empirical parameters a, b, and c are independent of temperature (Table 2.2).

c

T 2

D
F

∂H

∂T

A
C

4 As in the case of CV , if the system can change its composition it is necessary to distinguish between 
equilibrium and fixed-composition values. All applications in this chapter refer to pure substances, so this
complication can be ignored.

Fig. 2.14 The slope of the tangent to a curve
of the enthalpy of a system subjected to a
constant pressure plotted against
temperature is the constant-pressure heat
capacity. The slope may change with
temperature, in which case the heat
capacity varies with temperature. Thus, the
heat capacities at A and B are different. For
gases, at a given temperature the slope of
enthalpy versus temperature is steeper than
that of internal energy versus temperature,
and Cp,m is larger than CV,m.
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Слика 2.14  Наклонот на тангентата кон кри­
вата на енталпијата на системот (подложен на 
константен притисок), изразен како функција 
од температурата, е топлинскиот капацитет 
при константен притисок. Наклонот може да  
се менува со температурата, па во тој случај  
топлинскиот капацитет зависи од температу­
рата. Така, топлинските капацитети во А 
и В се различни. За гасови, при зададена 
температура, наклонот на енталпијата нас­
проти температурата е пострм отколку нак­
лонот на внатрешната енергија наспроти 
температурата, па Ср,m e поголемо од CV,m.
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(c) Зависност на енталпијата од температурата

Енталпијата на супстанците се зголемува при покачување на температурата. Врската 
меѓу зголемувањето на енталпијата и покачувањето на температурата зависи од усло­
вите (на пример, константен притисок или константен волумен). Најважниот услов е  
константен притисок и наклонот на тангентата кон кривата на енталпијата како функ­
ција од температурата при константен притисок се вика топлински капацитет при 
константен притисок, Ср, при зададена температура (Сл. 2.14). Така:

		  [2.22]

Топлинскиот капацитет при константен притисок е аналог на топлинскиот капацитет при 
константен волумен.4 Моларниот топлински капацитет при константен притисок, 
Cp,m, e топлинскиот капацитет на еден мол супстанца; тој е интензивно својство.*

Топлинскиот капацитет при константен притисок ја поврзува промената на ентал­
пијата со промената на температурата. За бесконечно мали промени на температурата,

dH = CpdT 	 (при константен притисок)				    (2.23a)

Ако топлинскиот капацитет е константен во интервал на температури што се од интерес, 
тогаш за мерлив пораст на температурата

ΔH = CpΔT 	 (при константен притисок)				    (2.23b)

Со оглед на тоа што порастот на енталпијата може да се изедначи со енергијата доведена 
како топлина при константен притисок, практичниот облик на равенството е

qp = CpΔT 	 (при константен притисок)				      (2.24)

Овој израз покажува како да се мерат топлинските капацитети на некој образец: мерено 
количество енергија се предава како топлина во услови на константен притисок (како 
кај образец отворен кон атмосферата, што слободно може да се експандира) и се следи 
порастот на температурата.

Зависноста на топлинскиот капацитет од температурата понекогаш може да се пре­
небрегне, ако температурниот интервал е мал; ова е апроксимација со висока точност 
за едноатомски идеален гас (на пример, некој од благородните гасови при низок при­
тисок). Сепак, кога е потребно оваа промена да се земе предвид, згоден приближен 
емпириски израз е

Емпириските параметри а, b и с се независни од температурата (Табела 2.2).

4 	Како и во случај на СV, ако системот може да си го менува составот, неопходно е да се разликуваат вредностите 
што се однесуваат на рамнотежа, од оние што се однесуваат на фиксен состав. Сите примени во ова поглавје 
се однесуваат на чисти супстанци, па оваа компликација може да се пренебрегне.

* 	Подобро е моларниот топлински капацитет да се дефинира како количник од топлинските капацитет на опре­
делено количество супстанца, поделен со тоа количество. Аналогно би требало да се постапи и во други слу­
чаи, на кои ќе наидеме подоцна (заб. прев.).

Teст за самопроверка 2.3  Моларната енталпија на испарување на бензенот при 
неговата температура на вриење (353,25 K) е 20,8 kJ mol–1. Колкава е промената на 
моларната внатрешна енергија? Колку долго би требало истиот извор од 12 V да 
обезбедува струја од 0,50 А, за да испарат 10 g од образецот?
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Self-test 2.3 The molar enthalpy of vaporization of benzene at its boiling point
(353.25 K) is 30.8 kJ mol−1. What is the molar internal energy change? For how
long would the same 12 V source need to supply a 0.50 A current in order to 
vaporize a 10 g sample? [+27.9 kJ mol−1, 660 s]

(c) The variation of enthalpy with temperature

The enthalpy of a substance increases as its temperature is raised. The relation be-
tween the increase in enthalpy and the increase in temperature depends on the condi-
tions (for example, constant pressure or constant volume). The most important
condition is constant pressure, and the slope of the tangent to a plot of enthalpy
against temperature at constant pressure is called the heat capacity at constant pres-
sure, Cp, at a given temperature (Fig. 2.14). More formally:

Cp =
p

[2.22]

The heat capacity at constant pressure is the analogue of the heat capacity at constant
volume, and is an extensive property.4 The molar heat capacity at constant pressure,
Cp,m, is the heat capacity per mole of material; it is an intensive property.

The heat capacity at constant pressure is used to relate the change in enthalpy to a
change in temperature. For infinitesimal changes of temperature,

dH = CpdT (at constant pressure) (2.23a)

If the heat capacity is constant over the range of temperatures of interest, then for a
measurable increase in temperature

∆H = Cp∆T (at constant pressure) (2.23b)

Because an increase in enthalpy can be equated with the energy supplied as heat at
constant pressure, the practical form of the latter equation is

qp = Cp∆T (2.24)

This expression shows us how to measure the heat capacity of a sample: a measured
quantity of energy is supplied as heat under conditions of constant pressure (as in a
sample exposed to the atmosphere and free to expand), and the temperature rise is
monitored.

The variation of heat capacity with temperature can sometimes be ignored if the
temperature range is small; this approximation is highly accurate for a monatomic
perfect gas (for instance, one of the noble gases at low pressure). However, when it is
necessary to take the variation into account, a convenient approximate empirical 
expression is

Cp,m = a + bT + (2.25)

The empirical parameters a, b, and c are independent of temperature (Table 2.2).

c

T2

D
F

∂H

∂T

A
C

4 As in the case of CV , if the system can change its composition it is necessary to distinguish between 
equilibrium and fixed-composition values. All applications in this chapter refer to pure substances, so this
complication can be ignored.

Fig. 2.14 The slope of the tangent to a curve
of the enthalpy of a system subjected to a
constant pressure plotted against
temperature is the constant-pressure heat
capacity. The slope may change with
temperature, in which case the heat
capacity varies with temperature. Thus, the
heat capacities at A and B are different. For
gases, at a given temperature the slope of
enthalpy versus temperature is steeper than
that of internal energy versus temperature,
and Cp,m is larger than CV,m.
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Synoptic Table 2.2* Temperature variation of molar heat capacities, Cp,m/(J K−1 mol−1) =
a + bT + c/T 2

a b/(10−3 K) c/(105 K2)

C(s, graphite) 16.86 4.77 −8.54

CO2(g) 44.22 8.79 −8.62

H2O(l) 75.29 0 0

N2(g) 28.58 3.77 −0.50

* More values are given in the Data section.

Example 2.4 Evaluating an increase in enthalpy with temperature

What is the change in molar enthalpy of N2 when it is heated from 25°C to 100°C?
Use the heat capacity information in Table 2.2.

Method The heat capacity of N2 changes with temperature, so we cannot use eqn
2.23b (which assumes that the heat capacity of the substance is constant). There-
fore, we must use eqn 2.23a, substitute eqn 2.25 for the temperature dependence of
the heat capacity, and integrate the resulting expression from 25°C to 100°C.

Answer For convenience, we denote the two temperatures T1 (298 K) and T2 (373 K).
The integrals we require are

�
H

H(T1)

(T2)

dH = �
T2

T1

a + bT + dT

Notice how the limits of integration correspond on each side of the equation: the
integration over H on the left ranges from H(T1), the value of H at T1, up to H(T2),
the value of H at T2, while on the right the integration over the temperature ranges
from T1 to T2. Now we use the integrals

�dx = x + constant �x dx = 1–2x 2 + constant � = − + constant

to obtain

H(T2) − H(T1) = a(T2 − T1) + 1–2b(T 2
2 − T 2

1) − c −

Substitution of the numerical data results in

H(373 K) = H(298 K) + 2.20 kJ mol−1

If we had assumed a constant heat capacity of 29.14 J K−1 mol−1 (the value given 
by eqn 2.25 at 25°C), we would have found that the two enthalpies differed by 
2.19 kJ mol−1.

Self-test 2.4 At very low temperatures the heat capacity of a solid is proportional
to T3, and we can write Cp = aT3. What is the change in enthalpy of such a substance
when it is heated from 0 to a temperature T (with T close to 0)? [∆H = 1–4aT 4]

Most systems expand when heated at constant pressure. Such systems do work on
the surroundings and therefore some of the energy supplied to them as heat escapes
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H(T2) − H(T1) = a(T2 − T1) + 1–2b(T 2
2 − T 2

1) − c −

Substitution of the numerical data results in

H(373 K) = H(298 K) + 2.20 kJ mol−1

If we had assumed a constant heat capacity of 29.14 J K−1 mol−1 (the value given 
by eqn 2.25 at 25°C), we would have found that the two enthalpies differed by 
2.19 kJ mol−1.

Self-test 2.4 At very low temperatures the heat capacity of a solid is proportional
to T3, and we can write Cp = aT3. What is the change in enthalpy of such a substance
when it is heated from 0 to a temperature T (with T close to 0)? [∆H = 1–4aT 4]

Most systems expand when heated at constant pressure. Such systems do work on
the surroundings and therefore some of the energy supplied to them as heat escapes
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Synoptic Table 2.2* Temperature variation of molar heat capacities, Cp,m/(J K−1 mol−1) =
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* More values are given in the Data section.
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Substitution of the numerical data results in

H(373 K) = H(298 K) + 2.20 kJ mol−1

If we had assumed a constant heat capacity of 29.14 J K−1 mol−1 (the value given 
by eqn 2.25 at 25°C), we would have found that the two enthalpies differed by 
2.19 kJ mol−1.
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to T3, and we can write Cp = aT3. What is the change in enthalpy of such a substance
when it is heated from 0 to a temperature T (with T close to 0)? [∆H = 1–4aT 4]
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Коментар 2.6
Интегралите што вообичаено се среќаваат 
во физичката хемија се набележени од 
внатрешната страна на предната корица.

Табела 2.2*  Зависност на моларните топлински капацитети од температурата,
Cp,m/(J K–1 mol–1) = a + bT + c/T2

a b/(10–3 K) c/(105 K2)

С(ѕ, графит) 16,86 4,77 –8,54

CO2(g) 44,22 8,79 –8,62

H2O(l) 75,29 0   0

N2(g) 28,58 3,77 –0,50

*  Повеќе вредности има во Одделот за податоци.

Пример 2.4  Пресметување на порастот на енталпијата со температурата

Колкава е промената на моларната енталпија на N2, кога тој ќе се загрее од 25 °С до 
100 °С? Употреби ги информациите за топлинските капацитети од Табела 2.2.

Метод  Топлинскиот капацитет на N2 се менува со температурата, така што не 
може да се употреби рав. 2.23b (која претпоставува дека топлинскиот капацитет на 
супстанците е константен). Затоа, треба да се употреби рав. 2.23а, заменувајќи го за 
температурната зависност на топлинскиот капацитет изразот од рав. 2.25 и крајниот 
израз да се интегрира од 25 °С до 100 °С.

Одговор  За поудобна работа, двете температури ќе бидат означени со Т1 (25 °С) и Т2 
(100 °С). Интегралите што се потребни се

Забележи како границите на интеграцијата соодветствуваат на секоја страна од 
равенството: интеграцијата по Н од левата страна е во интервалот од Н(Т1), вредноста 
на Н при Т1, до Н(Т2), вредноста на Н при Т2. На десната страна интеграцијата по 
температурата се движи во температурен интервал од Т1 до Т2. Сега ќе се употребат 
интегралите

за да се добие

Замената на нумеричките податоци дава

Н(373 K) = Н(298 K) + 2,20 kJ mol–1

Ако беше претпоставен константен топлински капацитет од 29,14 J K–1 mol–1 (вред­
носта дадена со рав. 2.25 при 25 °С), би се добило дека двете енталпии се разликуваат 
за 2,19 kJ mol–1.

Teст за самопроверка 2.4  При многу ниски температури, топлинскиот капацитет 
на цврстите супстанци е пропорционален на Т 

3, па може да се напише Ср  =  аТ 
3. 

Колкава е промената на енталпијата на таква супстанца, кога таа се загрева од 0 до 
температура Т (при што Т е блиска до 0)? 	 [ΔН = 1

4аТ 
4]

Најголем дел системи се експандираат со загревање при константен притисок. Таквите 
системи вршат работа врз околината и, според тоа, дел од енергијата што им се доведува 
во вид на топлина се губи назад во околината. Како резултат на тоа, температурата 
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Synoptic Table 2.2* Temperature variation of molar heat capacities, Cp,m/(J K−1 mol−1) =
a + bT + c/T 2

a b/(10−3 K) c/(105 K2)

C(s, graphite) 16.86 4.77 −8.54

CO2(g) 44.22 8.79 −8.62

H2O(l) 75.29 0 0

N2(g) 28.58 3.77 −0.50

* More values are given in the Data section.

Example 2.4 Evaluating an increase in enthalpy with temperature

What is the change in molar enthalpy of N2 when it is heated from 25°C to 100°C?
Use the heat capacity information in Table 2.2.

Method The heat capacity of N2 changes with temperature, so we cannot use eqn
2.23b (which assumes that the heat capacity of the substance is constant). There-
fore, we must use eqn 2.23a, substitute eqn 2.25 for the temperature dependence of
the heat capacity, and integrate the resulting expression from 25°C to 100°C.

Answer For convenience, we denote the two temperatures T1 (298 K) and T2 (373 K).
The integrals we require are

�
H

H(T1)

(T2)

dH = �
T2

T1

a + bT + dT

Notice how the limits of integration correspond on each side of the equation: the
integration over H on the left ranges from H(T1), the value of H at T1, up to H(T2),
the value of H at T2, while on the right the integration over the temperature ranges
from T1 to T2. Now we use the integrals

�dx = x + constant �x dx = 1–2x 2 + constant � = − + constant

to obtain

H(T2) − H(T1) = a(T2 − T1) + 1–2b(T 2
2 − T 2

1) − c −

Substitution of the numerical data results in

H(373 K) = H(298 K) + 2.20 kJ mol−1

If we had assumed a constant heat capacity of 29.14 J K−1 mol−1 (the value given 
by eqn 2.25 at 25°C), we would have found that the two enthalpies differed by 
2.19 kJ mol−1.

Self-test 2.4 At very low temperatures the heat capacity of a solid is proportional
to T3, and we can write Cp = aT3. What is the change in enthalpy of such a substance
when it is heated from 0 to a temperature T (with T close to 0)? [∆H = 1–4aT 4]

Most systems expand when heated at constant pressure. Such systems do work on
the surroundings and therefore some of the energy supplied to them as heat escapes
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the surroundings and therefore some of the energy supplied to them as heat escapes

D
F

1

T1

1

T2

A
C

1

x

dx

x 2

D
F

c

T 2

A
C

Comment 2.6

Integrals commonly encountered in
physical chemistry are listed inside the
front cover.

PC8eC02  1/27/06  21:05  Page 45



2  ПРВ ПРИНЦИП46
46 2 THE FIRST LAW

back to the surroundings. As a result, the temperature of the system rises less than
when the heating occurs at constant volume. A smaller increase in temperature 
implies a larger heat capacity, so we conclude that in most cases the heat capacity at
constant pressure of a system is larger than its heat capacity at constant volume. 
We show later (Section 2.11) that there is a simple relation between the two heat 
capacities of a perfect gas:

Cp − CV = nR (2.26)°

It follows that the molar heat capacity of a perfect gas is about 8 J K−1 mol−1 larger at
constant pressure than at constant volume. Because the heat capacity at constant vol-
ume of a monatomic gas is about 12 J K−1 mol−1, the difference is highly significant
and must be taken into account.

IMPACT ON BIOCHEMISTRY AND MATERIALS SCIENCE

I2.1 Differential scanning calorimetry

A differential scanning calorimeter (DSC) measures the energy transferred as heat to or
from a sample at constant pressure during a physical or chemical change. The term
‘differential’ refers to the fact that the behaviour of the sample is compared to that of
a reference material which does not undergo a physical or chemical change during the
analysis. The term ‘scanning’ refers to the fact that the temperatures of the sample and
reference material are increased, or scanned, during the analysis.

A DSC consists of two small compartments that are heated electrically at a constant
rate. The temperature, T, at time t during a linear scan is T = T0 + αt, where T0 is the
initial temperature and α is the temperature scan rate (in kelvin per second, K s−1). A
computer controls the electrical power output in order to maintain the same temper-
ature in the sample and reference compartments throughout the analysis (see Fig. 2.15).

The temperature of the sample changes significantly relative to that of the reference
material if a chemical or physical process involving the transfer of energy as heat 
occurs in the sample during the scan. To maintain the same temperature in both 
compartments, excess energy is transferred as heat to or from the sample during the
process. For example, an endothermic process lowers the temperature of the sample
relative to that of the reference and, as a result, the sample must be heated more
strongly than the reference in order to maintain equal temperatures.

If no physical or chemical change occurs in the sample at temperature T, we write
the heat transferred to the sample as qp = Cp∆T, where ∆T = T − T0 and we have 
assumed that Cp is independent of temperature. The chemical or physical process 
requires the transfer of qp + qp,ex, where qp,ex is excess energy transferred as heat, to 
attain the same change in temperature of the sample. We interpret qp,ex in terms of an
apparent change in the heat capacity at constant pressure of the sample, Cp, during the
temperature scan. Then we write the heat capacity of the sample as Cp + Cp,ex, and

qp + qp,ex = (Cp + Cp,ex)∆T

It follows that

Cp,ex = = =

where Pex = qp,ex /t is the excess electrical power necessary to equalize the temperature
of the sample and reference compartments.

A DSC trace, also called a thermogram, consists of a plot of Pex or Cp,ex against T (see
Fig. 2.16). Broad peaks in the thermogram indicate processes requiring transfer of 
energy as heat. From eqn 2.23a, the enthalpy change associated with the process is
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Fig. 2.15 A differential scanning calorimeter.
The sample and a reference material are
heated in separate but identical metal heat
sinks. The output is the difference in power
needed to maintain the heat sinks at equal
temperatures as the temperature rises.

Fig. 2.16 A thermogram for the protein
ubiquitin at pH = 2.45. The protein retains
its native structure up to about 45oC and
then undergoes an endothermic
conformational change. (Adapted from B.
Chowdhry and S. LeHarne, J. Chem. Educ.
74, 236 (1997).)
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back to the surroundings. As a result, the temperature of the system rises less than
when the heating occurs at constant volume. A smaller increase in temperature 
implies a larger heat capacity, so we conclude that in most cases the heat capacity at
constant pressure of a system is larger than its heat capacity at constant volume. 
We show later (Section 2.11) that there is a simple relation between the two heat 
capacities of a perfect gas:

Cp − CV = nR (2.26)°
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на системот се покачува помалку отколку кога загревањето се врши при константен 
волумен. Помал пораст на температурата укажува на поголем топлински капацитет, па 
може да се заклучи дека во најголем број случаи топлинскиот капацитет при константен 
притисок на еден систем е поголем од топлинскиот капацитет при константен волумен. 
Подоцна ќе биде покажано (Оддел 2.11) дека постои едноставна врска помеѓу двата 
топлински капацитета на идеален гас:

Cp – CV = nR 							       (2.26)°

Следува дека моларниот топлински капацитет на идеален гас е за околу 8 J K–1 поголем 
при константен притисок отколку при константен волумен. Со оглед на тоа што топлин­
скиот капацитет при константен волумен за едноатомски гас е околу 12 J K–1, разликата 
е високо сигнификантна и мора да биде земена предвид.

ВЛИЈАНИЕ ВРЗ БИОХЕМИЈАТА И НАУКАТА ЗА МАТЕРИЈАЛИТЕ
I2.1  Диференцијална скенирачка калориметрија

Диференцијалниот скенирачки калориметар (DSC) ja мери енергијата пренесена како 
топлина кон или од образецот при константен притисок во текот на физичка или хе­
миска промена. Терминот „диференцијална“ се однесува на фактот дека однесувањето 
на испитуваниот образец се споредува со она на референтниот материјал кој не трпи 
физичка или хемиска промена за време на анализата. Терминот „скенирачка“ е во врска 
со фактот дека температурите на образецот и на референтниот материјал се покачуваат, 
односно се скенираат (следат) во текот на анализата.

Еден DSC се состои од два мали оддела, што се греат електрично при константна 
брзина. Температурата, Т, во момент t од линеарното скенирање, изнесува Т = Т0 + αt, 
каде Т0 е почетната температура, а α е брзината на скенирање (изразена во келвини во 
секунда, K s–1). Со компјутер се контролира излезната моќност, за да се одржи еднаква 
температура во одделите за образецот и за референтниот материјал во текот на анализата.

Температурата на образецот се менува значително во споредба со онаа на рефе­
рентниот материјал, ако за време на скенирањето дојде до хемиски или физички процес 
што вклучува пренос на енергија во вид на топлина. За да се одржи еднаква температура 
во обата оддела, енергија се пренесува како топлина кон или од образецот за време на 
процесот. На пример, при ендотермен процес температурата на образецот ќе се снижи 
во споредба со онаа на референтниот материјал. Како резултат, образецот мора посилно 
да се загрее отколку референтниот материјал за температурата да се одржи еднаква.

Ако не дојде до физичка или хемиска промена на образецот при температура Т, топ-
лината пренесена на образецот може да се напише како qp = CpΔT, каде ΔТ = Т – Т0 
при што се претпоставува дека Ср не зависи од температурата. Хемискиот или фи­
зичкиот процес бара пренос на qp + qp,ex, каде qp,ex е вишокот енергија пренесен во вид на 
топлина, за да се достигне истата промена на температурата на образецот. Величината 
qp,ex може да се интерпретира како привидна промена на топлинскиот капацитет при 
константен притисок, Ср, на образецот во текот на скенирањето на температурата. То­
гаш топлинскиот капацитет може да се напише како Ср + Ср,ех и

qp + qp,ex = (Ср + Ср,ех)ΔТ

Следува дека

каде Рех = qp,ex/t е вишокот електрична моќност неопходен за изедначување на темпера­
турата во одделите на образецот и на референтниот материјал.

Излезниот резултат од DSC, наречен и термограм, се состои од график на Рех или 
Ср,ех наспроти Т (в. Сл. 2.16). Широките максимуми во термограмот укажуваат на про­
цеси што бараат пренос на енергија во вид на топлина. Од рав. 2.23а, промената на ен­
талпијата поврзана со процесот е

Слика 2.15  Диференцијален скенирачки 
калориметар. Образецот и референтниот 
материјал се загреваат во одделни, но 
идентични метални сатчиња за загревање. 
Резултатот е разликата во моќноста потребна 
да се одржат сатчињата за загревање на иста 
температура, како што температурата расте.

Слика 2.16  Термограм на протеинот 
убиквитин, при рН = 2,45. Протеинот 
ја задржува нативната структура сè до 
околу 45 °С и тогаш доаѓа до ендотермна 
конформациона промена (преземено од B. 
Chowdhry и S. LeHerne, J. Chem. Educ. 74, 
236 (1997).)
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Fig. 2.17 To achieve a change of state from
one temperature and volume to another
temperature and volume, we may consider
the overall change as composed of two
steps. In the first step, the system expands
at constant temperature; there is no change
in internal energy if the system consists of a
perfect gas. In the second step, the
temperature of the system is reduced at
constant volume. The overall change in
internal energy is the sum of the changes
for the two steps.
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T1
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where T1 and T2 are, respectively, the temperatures at which the process begins and
ends. This relation shows that the enthalpy change is then the area under the curve of
Cp,ex against T. With a DSC, enthalpy changes may be determined in samples of
masses as low as 0.5 mg, which is a significant advantage over bomb or flame
calorimeters, which require several grams of material.

Differential scanning calorimetry is used in the chemical industry to characterize
polymers and in the biochemistry laboratory to assess the stability of proteins, nucleic
acids, and membranes. Large molecules, such as synthetic or biological polymers, 
attain complex three-dimensional structures due to intra- and intermolecular inter-
actions, such as hydrogen bonding and hydrophobic interactions (Chapter 18).
Disruption of these interactions is an endothermic process that can be studied with a
DSC. For example, the thermogram shown in the illustration indicated that the pro-
tein ubiquitin retains its native structure up to about 45°C. At higher temperatures,
the protein undergoes an endothermic conformational change that results in the loss
of its three-dimensional structure. The same principles also apply to the study of
structural integrity and stability of synthetic polymers, such as plastics.

2.6 Adiabatic changes

We are now equipped to deal with the changes that occur when a perfect gas expands
adiabatically. A decrease in temperature should be expected: because work is done but
no heat enters the system, the internal energy falls, and therefore the temperature of
the working gas also falls. In molecular terms, the kinetic energy of the molecules falls
as work is done, so their average speed decreases, and hence the temperature falls.

The change in internal energy of a perfect gas when the temperature is changed
from Ti to Tf and the volume is changed from Vi to Vf can be expressed as the sum of
two steps (Fig. 2.17). In the first step, only the volume changes and the temperature is
held constant at its initial value. However, because the internal energy of a perfect 
gas is independent of the volume the molecules occupy, the overall change in internal 
energy arises solely from the second step, the change in temperature at constant 
volume. Provided the heat capacity is independent of temperature, this change is

∆U = CV (Tf − Ti) = CV∆T

Because the expansion is adiabatic, we know that q = 0; because ∆U = q + w, it then 
follows that ∆U = wad. The subscript ‘ad’ denotes an adiabatic process. Therefore, 
by equating the two values we have obtained for ∆U, we obtain

wad = CV∆T (2.27)

That is, the work done during an adiabatic expansion of a perfect gas is proportional
to the temperature difference between the initial and final states. That is exactly what
we expect on molecular grounds, because the mean kinetic energy is proportional 
to T, so a change in internal energy arising from temperature alone is also expected 
to be proportional to ∆T. In Further information 2.1 we show that the initial and 
final temperatures of a perfect gas that undergoes reversible adiabatic expansion 
(reversible expansion in a thermally insulated container) can be calculated from

Tf = Ti

1/c

(2.28a)°rev
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каде Т1 и Т2 се, соодветно, температурите при кои процесот започнува и завршува. 
Ова равенство покажува дека промената на енталпијата е зададена со плоштината 
под кривата на Ср,ех како функција од Т. Со DSC, промените на енталпијата може да се 
определат во обрасци со мала маса (дури до 0,5 mg) што е значајна предност во однос на 
калориметарската бомба или пламениот калориметар, каде се потребни неколку грама 
материјал.

Диференцијалната скенирачка калориметрија се употребува во хемиската индус­
трија за карактеризација на полимери и во биохемиските лаборатории за оценка на ста­
билноста на протеини, нуклеински киселини и мембрани. Големи молекули, како оние 
на синтетички или биолошки полимери, ја задржуваат комплексната тридимензионална 
структура како резултат на интра- и интермолекулски интеракции на пример, водородно 
сврзување и хидрофобни интеракции (Поглавје 18). Прекинувањето на овие интеракции 
е ендотермен процес што може да се испитува со DSC. На пример, термограмот 
покажан на илустрацијата укажува дека протеинот убиквитин ја задржува својата 
нативна структура сè до околу 45 °С. На повисоки температури во протеинот доаѓа до 
ендотермна конформациона промена, што доведува до губење на тридимензионалната 
структура. Истите принципи се однесуваат и на испитувањето на структурниот 
интегритет и стабилноста на синтетичките полимери, на пример, пластичните маси.

2.6  Адијабатски промени

Сега може да се премине на промените до кои доаѓа при адијабатска експанзија на 
идеален гас. Би требало да се очекува снижување на температурата: бидејќи се врши 
работа, а топлина не влегува во системот, внатрешната енергија се намалува па, 
поради тоа, се снижува и температурата. На молекуларно ниво, кинетичката енергија 
на молекулите се намалува при вршење работа, па нивната просечна брзина опаѓа, 
следствено опаѓа и температурата.

Промената на внатрешната енергија на идеален гас, при промена на температурата 
од Тi до Тf и промена на волуменот од Vi до Vf може да се прикаже како сума на два 
чекора (Сл. 2.17). Во првиот чекор, само волуменот се менува, а температурата се 
одржува константна на почетната вредност. Со оглед на тоа што внатрешната енергија 
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константен волумен. Доколку топлинскиот капацитет е независен од температурата, 
оваа промена е

ΔU = CV(Tf – Ti) = CVΔT 

Бидејќи експанзијата е адијабатска, познато е дека q = 0; од ΔU = q + w тогаш следува 
дека ΔU = wad. Долниот индекс „ad“ означува адијабатски процес. Така, прирамнувајќи 
ги двете вредности добиени за ΔU, се добива

wad = CVΔТ							       (2.27)

Toa значи дека работата извршена при адијабатска експанзија на идеален гас е про­
порционална на температурната разлика меѓу почетната и крајната состојба. Токму 
ова е она што се очекува врз основа на разгледувања на молекуларно ниво, затоа што 
средната кинетичка енергија е пропорционална на Т, па и промената на внатрешната 
енергија (која зависи само од температурата) е пропорционална на ΔТ. Во Дополнителна 
информација 2.1 се покажува дека почетната и крајната температура на идеален гас кој 
учествува во реверзибилна адијабатска експанзија (реверзибилно ширење во термички 
изолиран сад) може да се пресмета од

2.6  АДИЈАБАТСКИ  ПРОМЕНИ

Слика 2.17  За да дојде до промена на состој­
бата од една температура и волумен до друга 
температура и волумен, целата промена може  
да се разгледа како да е составена од два че­
кора. Во првиот чекор системот се експандира 
при константна температура; ако се работи за 
систем од идеален гас при ова нема промена 
на внатрешната енергија,. Во вториот чекор, 
температурата на системот се намалува при 
константен волумен. Вкупната промена на 
внатрешната енергија е збир од промените во 
двата чекора.
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Fig. 2.17 To achieve a change of state from
one temperature and volume to another
temperature and volume, we may consider
the overall change as composed of two
steps. In the first step, the system expands
at constant temperature; there is no change
in internal energy if the system consists of a
perfect gas. In the second step, the
temperature of the system is reduced at
constant volume. The overall change in
internal energy is the sum of the changes
for the two steps.

∆H = �
T2

T1

Cp,exdT

where T1 and T2 are, respectively, the temperatures at which the process begins and
ends. This relation shows that the enthalpy change is then the area under the curve of
Cp,ex against T. With a DSC, enthalpy changes may be determined in samples of
masses as low as 0.5 mg, which is a significant advantage over bomb or flame
calorimeters, which require several grams of material.

Differential scanning calorimetry is used in the chemical industry to characterize
polymers and in the biochemistry laboratory to assess the stability of proteins, nucleic
acids, and membranes. Large molecules, such as synthetic or biological polymers, 
attain complex three-dimensional structures due to intra- and intermolecular inter-
actions, such as hydrogen bonding and hydrophobic interactions (Chapter 18).
Disruption of these interactions is an endothermic process that can be studied with a
DSC. For example, the thermogram shown in the illustration indicated that the pro-
tein ubiquitin retains its native structure up to about 45°C. At higher temperatures,
the protein undergoes an endothermic conformational change that results in the loss
of its three-dimensional structure. The same principles also apply to the study of
structural integrity and stability of synthetic polymers, such as plastics.

2.6 Adiabatic changes

We are now equipped to deal with the changes that occur when a perfect gas expands
adiabatically. A decrease in temperature should be expected: because work is done but
no heat enters the system, the internal energy falls, and therefore the temperature of
the working gas also falls. In molecular terms, the kinetic energy of the molecules falls
as work is done, so their average speed decreases, and hence the temperature falls.

The change in internal energy of a perfect gas when the temperature is changed
from Ti to Tf and the volume is changed from Vi to Vf can be expressed as the sum of
two steps (Fig. 2.17). In the first step, only the volume changes and the temperature is
held constant at its initial value. However, because the internal energy of a perfect 
gas is independent of the volume the molecules occupy, the overall change in internal 
energy arises solely from the second step, the change in temperature at constant 
volume. Provided the heat capacity is independent of temperature, this change is

∆U = CV (Tf − Ti) = CV∆T

Because the expansion is adiabatic, we know that q = 0; because ∆U = q + w, it then 
follows that ∆U = wad. The subscript ‘ad’ denotes an adiabatic process. Therefore, 
by equating the two values we have obtained for ∆U, we obtain

wad = CV∆T (2.27)

That is, the work done during an adiabatic expansion of a perfect gas is proportional
to the temperature difference between the initial and final states. That is exactly what
we expect on molecular grounds, because the mean kinetic energy is proportional 
to T, so a change in internal energy arising from temperature alone is also expected 
to be proportional to ∆T. In Further information 2.1 we show that the initial and 
final temperatures of a perfect gas that undergoes reversible adiabatic expansion 
(reversible expansion in a thermally insulated container) can be calculated from

Tf = Ti
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Fig. 2.18 An adiabat depicts the variation of
pressure with volume when a gas expands
adiabatically. (a) An adiabat for a perfect
gas undergoing reversible expansion. 
(b) Note that the pressure declines more
steeply for an adiabat than it does for an
isotherm because the temperature
decreases in the former.

Exploration Explore how the
parameter γ affects the dependence

of the pressure on the volume. Does the
pressure–volume dependence become
stronger or weaker with increasing volume?

where c = CV,m/R, or equivalently

ViT i
c = VfT f

c (2.28b)°rev

This result is often summarized in the form VT c = constant.

Illustration 2.5 Work of adiabatic expansion

Consider the adiabatic, reversible expansion of 0.020 mol Ar, initially at 25°C,
from 0.50 dm3 to 1.00 dm3. The molar heat capacity of argon at constant volume is
12.48 J K−1 mol−1, so c = 1.501. Therefore, from eqn 2.28a,

Tf = (298 K) ×
1/1.501

= 188 K

It follows that ∆T = −110 K, and therefore, from eqn 2.27, that

w = {(0.020 mol) × (12.48 J K−1 mol−1)} × (−110 K) = −27 J

Note that temperature change is independent of the amount of gas but the work 
is not.

Self-test 2.5 Calculate the final temperature, the work done, and the change of 
internal energy when ammonia is used in a reversible adiabatic expansion from
0.50 dm3 to 2.00 dm3, the other initial conditions being the same.

[195 K, −56 J, −56 J]

We also show in Further information 2.1 that the pressure of a perfect gas that 
undergoes reversible adiabatic expansion from a volume Vi to a volume Vf is related
to its initial pressure by

pfV f
γ = piV i

γ (2.29)°rev

where γ = Cp,m/CV,m. This result is summarized in the form pV γ = constant. For a
monatomic perfect gas, CV,m =

3–2R (see Illustration 2.3), and from eqn 2.26 Cp,m = 5–2R;
so γ = 5–3. For a gas of nonlinear polyatomic molecules (which can rotate as well as
translate), CV,m = 3R, so γ = 4–3 . The curves of pressure versus volume for adiabatic
change are known as adiabats, and one for a reversible path is illustrated in Fig. 2.18.
Because γ > 1, an adiabat falls more steeply (p ∝ 1/V γ) than the corresponding
isotherm (p ∝ 1/V). The physical reason for the difference is that, in an isothermal 
expansion, energy flows into the system as heat and maintains the temperature; as a
result, the pressure does not fall as much as in an adiabatic expansion.

Illustration 2.6 The pressure change accompanying adiabatic expansion

When a sample of argon (for which γ = 5–3 ) at 100 kPa expands reversibly and adia-
batically to twice its initial volume the final pressure will be

pf =
γ

pi =
5/3

× (100 kPa) = 32 kPa 

For an isothermal doubling of volume, the final pressure would be 50 kPa.
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каде с = CV,m/R, или еквивалентно

Овој резултат често се дава во сумарна форма VT 
c = const.
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Илустрација 2.5  Работа при адијабатска експанзија

Ќе разгледаме реверзибилна адијабатска експанзија на 0,020 mol Аr, на почетокот 
при 25 °С, од 0,50 dm3 до 1,00 dm3. Моларниот топлински капацитет на аргонот при 
константен волумен е 12,48 J K–1 mol–1 така што с = 1,501. Тогаш, од равенката 2.28а

Следува дека ΔT = –110 K, па според тоа, од рав. 2.27 се добива

w = {(0,020 mol) × (12,48 J K–1 mol–1)} × (–110 K) = –27 J

Обрни внимание дека промената на температурата (за разлика од работата) не зависи 
од количеството гас.

Teст за самопроверка 2.5  Пресметај ја крајната температура, извршената работа 
и промената на внатрешната енергија кога амонијак учествува во реверзибилна ади­
јабатска експанзија од 0,50 dm3 до 2,00 dm3, а другите почетни услови се исти како во 
претходната задача				                 [195 K, – 56 J, – 56 J]

Во Дополнителна информација 2.1 ќе биде покажано дека притисокот на идеален 
гас што учествува во реверзибилна адијабатска експанзија од волумен Vi до волумен Vf 
е поврзан со притисокот на почетокот со 

каде γ = Cp,m/CV,m. Овој резултат обично се дава сумарно во облик PV 
γ = const. За едно­

атомски идеален гас, CV,m = 3
3R (види Илустрација 2.3), a од равенката 2.26 Cp,m = 5

2R; 
оттука γ = 5

3. За гас од нелинеарни полиатомски молекули, (кои може и да ротираат 
и да се транслатираат) CV,m = 3R и γ = 4

3. Кривите што ја даваат зависноста на прити­
сокот од волуменот при адијабатска промена се познати како адијабати и една од 
нив (за реверзибилно воден процес) е илустрирана на Сл. 2.18. Со оглед на тоа што  
γ > 1, адијабатата опаѓа побрзо (р ∝ 1/V 

γ) одошто соодветната изотерма (р ∝ 1/V). 
Физичката причина за разликата е дека, при изотермна експанзија, енергијата се предава 
на системот во вид на топлина и ја одржува температурата; затоа притисокот не опаѓа 
онолку брзо како кај адијабатска експанзија.

Илустрација 2.6  Промена на притисокот при адијабатска експанзија

Кога образец од аргон (за кој γ = 5
3) при 100 kPa се експандира реверзибилно и адија­

батски до двојно поголем волумен од почетниот, крајниот притисок ќе биде

За изотермно удвојување на волуменот, крајниот притисок би бил 50 kPa.
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Fig. 2.18 An adiabat depicts the variation of
pressure with volume when a gas expands
adiabatically. (a) An adiabat for a perfect
gas undergoing reversible expansion. 
(b) Note that the pressure declines more
steeply for an adiabat than it does for an
isotherm because the temperature
decreases in the former.

Exploration Explore how the
parameter γ affects the dependence

of the pressure on the volume. Does the
pressure–volume dependence become
stronger or weaker with increasing volume?

where c = CV,m/R, or equivalently

ViT i
c = VfT f

c (2.28b)°rev

This result is often summarized in the form VT c = constant.

Illustration 2.5 Work of adiabatic expansion

Consider the adiabatic, reversible expansion of 0.020 mol Ar, initially at 25°C,
from 0.50 dm3 to 1.00 dm3. The molar heat capacity of argon at constant volume is
12.48 J K−1 mol−1, so c = 1.501. Therefore, from eqn 2.28a,

Tf = (298 K) ×
1/1.501

= 188 K

It follows that ∆T = −110 K, and therefore, from eqn 2.27, that

w = {(0.020 mol) × (12.48 J K−1 mol−1)} × (−110 K) = −27 J

Note that temperature change is independent of the amount of gas but the work 
is not.

Self-test 2.5 Calculate the final temperature, the work done, and the change of 
internal energy when ammonia is used in a reversible adiabatic expansion from
0.50 dm3 to 2.00 dm3, the other initial conditions being the same.

[195 K, −56 J, −56 J]

We also show in Further information 2.1 that the pressure of a perfect gas that 
undergoes reversible adiabatic expansion from a volume Vi to a volume Vf is related
to its initial pressure by

pfV f
γ = piV i

γ (2.29)°rev

where γ = Cp,m/CV,m. This result is summarized in the form pV γ = constant. For a
monatomic perfect gas, CV,m =

3–2R (see Illustration 2.3), and from eqn 2.26 Cp,m = 5–2R;
so γ = 5–3. For a gas of nonlinear polyatomic molecules (which can rotate as well as
translate), CV,m = 3R, so γ = 4–3 . The curves of pressure versus volume for adiabatic
change are known as adiabats, and one for a reversible path is illustrated in Fig. 2.18.
Because γ > 1, an adiabat falls more steeply (p ∝ 1/V γ) than the corresponding
isotherm (p ∝ 1/V). The physical reason for the difference is that, in an isothermal 
expansion, energy flows into the system as heat and maintains the temperature; as a
result, the pressure does not fall as much as in an adiabatic expansion.

Illustration 2.6 The pressure change accompanying adiabatic expansion

When a sample of argon (for which γ = 5–3 ) at 100 kPa expands reversibly and adia-
batically to twice its initial volume the final pressure will be

pf =
γ

pi =
5/3

× (100 kPa) = 32 kPa 

For an isothermal doubling of volume, the final pressure would be 50 kPa.
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Слика 2.18  Адијабатата ја отсликува 
зависноста на притисокот од волуменот 
кога гасот се експандира адијабатски.  
(а) Адијабата за идеален гас што врши 
реверзибилна експанзија. (b) Забележи 
дека притисокот се намалува побрзо за 
адијабатата отколку за изотермата, бидејќи 
во првиот случај температурата се намалува.

Истражувачка активност  Провери 
како влијае параметарот γ врз завис­

носта на притисокот од волуменот. Дали оваа 
зависност станува посилна или послаба со 
зголемување на волуменот?
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Fig. 2.18 An adiabat depicts the variation of
pressure with volume when a gas expands
adiabatically. (a) An adiabat for a perfect
gas undergoing reversible expansion. 
(b) Note that the pressure declines more
steeply for an adiabat than it does for an
isotherm because the temperature
decreases in the former.

Exploration Explore how the
parameter γ affects the dependence

of the pressure on the volume. Does the
pressure–volume dependence become
stronger or weaker with increasing volume?
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3–2R (see Illustration 2.3), and from eqn 2.26 Cp,m = 5–2R;
so γ = 5–3. For a gas of nonlinear polyatomic molecules (which can rotate as well as
translate), CV,m = 3R, so γ = 4–3 . The curves of pressure versus volume for adiabatic
change are known as adiabats, and one for a reversible path is illustrated in Fig. 2.18.
Because γ > 1, an adiabat falls more steeply (p ∝ 1/V γ) than the corresponding
isotherm (p ∝ 1/V). The physical reason for the difference is that, in an isothermal 
expansion, energy flows into the system as heat and maintains the temperature; as a
result, the pressure does not fall as much as in an adiabatic expansion.

Illustration 2.6 The pressure change accompanying adiabatic expansion

When a sample of argon (for which γ = 5–3 ) at 100 kPa expands reversibly and adia-
batically to twice its initial volume the final pressure will be

pf =
γ
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5/3
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For an isothermal doubling of volume, the final pressure would be 50 kPa.

D
F

1

2

A
C

D
F

Vi

Vf

A
C

D
F

0.50 dm3

1.00 dm3

A
C

PC8eC02  1/27/06  21:05  Page 48

γ

48 2 THE FIRST LAW

Fig. 2.18 An adiabat depicts the variation of
pressure with volume when a gas expands
adiabatically. (a) An adiabat for a perfect
gas undergoing reversible expansion. 
(b) Note that the pressure declines more
steeply for an adiabat than it does for an
isotherm because the temperature
decreases in the former.

Exploration Explore how the
parameter γ affects the dependence

of the pressure on the volume. Does the
pressure–volume dependence become
stronger or weaker with increasing volume?

where c = CV,m/R, or equivalently

ViT i
c = VfT f

c (2.28b)°rev

This result is often summarized in the form VT c = constant.

Illustration 2.5 Work of adiabatic expansion

Consider the adiabatic, reversible expansion of 0.020 mol Ar, initially at 25°C,
from 0.50 dm3 to 1.00 dm3. The molar heat capacity of argon at constant volume is
12.48 J K−1 mol−1, so c = 1.501. Therefore, from eqn 2.28a,

Tf = (298 K) ×
1/1.501

= 188 K

It follows that ∆T = −110 K, and therefore, from eqn 2.27, that

w = {(0.020 mol) × (12.48 J K−1 mol−1)} × (−110 K) = −27 J

Note that temperature change is independent of the amount of gas but the work 
is not.

Self-test 2.5 Calculate the final temperature, the work done, and the change of 
internal energy when ammonia is used in a reversible adiabatic expansion from
0.50 dm3 to 2.00 dm3, the other initial conditions being the same.

[195 K, −56 J, −56 J]

We also show in Further information 2.1 that the pressure of a perfect gas that 
undergoes reversible adiabatic expansion from a volume Vi to a volume Vf is related
to its initial pressure by

pfV f
γ = piV i

γ (2.29)°rev

where γ = Cp,m/CV,m. This result is summarized in the form pV γ = constant. For a
monatomic perfect gas, CV,m =

3–2R (see Illustration 2.3), and from eqn 2.26 Cp,m = 5–2R;
so γ = 5–3. For a gas of nonlinear polyatomic molecules (which can rotate as well as
translate), CV,m = 3R, so γ = 4–3 . The curves of pressure versus volume for adiabatic
change are known as adiabats, and one for a reversible path is illustrated in Fig. 2.18.
Because γ > 1, an adiabat falls more steeply (p ∝ 1/V γ) than the corresponding
isotherm (p ∝ 1/V). The physical reason for the difference is that, in an isothermal 
expansion, energy flows into the system as heat and maintains the temperature; as a
result, the pressure does not fall as much as in an adiabatic expansion.

Illustration 2.6 The pressure change accompanying adiabatic expansion

When a sample of argon (for which γ = 5–3 ) at 100 kPa expands reversibly and adia-
batically to twice its initial volume the final pressure will be

pf =
γ

pi =
5/3

× (100 kPa) = 32 kPa 

For an isothermal doubling of volume, the final pressure would be 50 kPa.

D
F

1

2

A
C

D
F

Vi

Vf

A
C

D
F

0.50 dm3

1.00 dm3

A
C

PC8eC02  1/27/06  21:05  Page 48

,

, ,



49

Термохемија

Изучувањето на енергијата пренесена како топлина за време на течењето на хемиските 
реакции е наречено термохемија. Термохемијата е гранка на термодинамиката, бидејќи 
реакциониот сад и неговата содржина образуваат систем, а хемиските реакции дове­
дуваат до размена на енергија меѓу системот и околината. Така, калориметријата може 
да се употреби за да се измери енергијата доведена или одведена во вид на топлина 
од реакцијата и q може да се идентифицира како промена на внатрешната енергија 
(ако реакцијата се одвива при константен волумен) или како промена на енталпијата 
(ако реакцијата се одвива при константен притисок). Обратно, ако е позната ΔU или 
ΔH на една реакција, може да се претскаже енергијата (пренесена како топлина) што 
реакцијата ќе ја произведе.

Веќе беше забележено дека процес при кој се ослободува енергија со загревање 
на околината се класифицира како егзотермен, а оној при кој се апсорбира енергија 
со ладење на околината е класифициран како ендотермен. Бидејќи ослободувањето 
енергија со загревање на околината значи намалување на енталпијата на системот 
(при константен притисок), може да се види дека за егзотермен процес при константен 
притисок важи ΔH < 0. И обратно, со оглед на тоа што апсорпцијата на енергија по пат 
на ладење на околината доведува до пораст на енталпијата, за ендотермен процес при 
константен притисок важи ΔH > 0.

2.7  Стандардни промени на енталпијата

Промените на енталпијата обично се даваат за процеси што се случуваат при определено 
множество стандардни услови. Во најголем број случаи ќе биде разгледувана стандард­
ната промена на енталпијата, ΔН$, промена на енталпијата за процес во кој супстан­
ците на почетокот и на крајот се во нивните стандардни состојби:

Стандардната состојба на една супстанца при дадена температура е истата таа суп­
станца во чиста состојба, при 1 bar.5

На пример, стандардната состојба на течен етанол при 298 K е чист течен етанол на 
298 K и 1 bar; стандардната состојба на цврсто железо при 500 K е чисто железо при 
500 K и 1 bar. Стандардната промена на енталпијата за една реакција или физички 
процес е разликата меѓу енталпиите на продуктите во нивната стандардна состојба и 
енталпиите на реактантите во нивната стандардна состојба*, сите при иста специфи­
цирана температура.

Како пример за стандардна промена на енталпијата, стандардната енталпија на 
испарување, ΔvapH$, е промената на енталпијата на еден мол чиста течност, која при 
1 bar испарува во гас на притисок од 1 bar, како во

Н2О(l) ® H2O(g)            ΔvapH$(373 K) = +40,66 kJ mol–1

Пожелна практика  Допишувањето на називот на преминот кон симболот Δ, ка­
ко во ΔvapH, е модерна конвенција. И покрај тоа, постарата конвенција, ΔHvap, е сè 
уште во широка употреба. Новата конвенција е пологична бидејќи долниот индекс 
го идентифицира типот на промената, а не мерливата физичка величина што е по­
врзана со промената.

5	 Дефиницијата за стандардна состојба е пософистицирана за реален гас (Дополнителна информација 3.2) и за 
раствори (Оддели 5.6 и 5.7).

* 	Во оригиналот пишува „разликата меѓу продуктите во нивните стандардни состојби и реактантите во 
нивните стандардни состојби ...“. Патем, стандардните промени се во исто време и моларни, како што може да 
се види од единиците (заб. прев.).

2.7  СТАНДАРДНИ ПРОМЕНИ НА ЕНТАЛПИЈАТА
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Табела 2.3*  Стандардни енталпии на топење и на испарување, при температурата на фазниот 
премин, ΔtrsH$/(kJ mol–1)

Tf/K Топење Tb/K Испарување

Ar   83,81   1,188   87,29   6,506

C6H6 278,61 10,59 353,2 30,8

H2O 273,15   6,008 373,15 40,656 (44,016 при 298 K)

He     3,5   0,021     4,22   0,084

*  Повеќе вредности се дадени во Одделот за податоци.

(а) Енталпии на физички промени

Стандардната промена на енталпијата што е во врска со промената на физичката состојба 
е наречена стандардна енталпија на претворбата/преминот  и се означува со ΔtrsH$ 
(Табела 2.3). Стандардната енталпија на испарување, ΔvapH$, е еден пример. Друг 
пример е стандардната енталпија на топење, ΔfusH$, стандардната промена на ентал­
пијата при претворба на цврста супстанца во течност, како при

H2O(s) ® H2O(l)       ΔfusH$(273 K) = +6,01 kJ mol–1

Како во горниот случај, понекогаш е погодно да се знае стандардната промена на ентал­
пијата при температурата на претворбата, како и при одбраната стандардна температура.

Со оглед на тоа што енталпијата е функција на состојбата, промената на енталпи­
јата е независна од патот помеѓу двете состојби. Ова својство е од големо значење во 
термохемијата затоа што оттаму следува дека иста вредност за ΔH$ ќе се добие неза­
висно од тоа како е дојдено до промена од почетната до крајната состојба. На пример, 
претворбата цврсто ® гасовито може да се претстави како резултат на сублимација 
(директна претворба од цврсто во гасовито),

H2O(s) ® H2O(g)         ΔsubH$

или како да се одвива во два чекора: првин топење, а потоа испарување на добиената 
течност:

		  H2O(s) ® H2O(l) 		  ΔfusH$

		  H2O(l) ® H2O(g)		  ΔvapH$

Сумарно:	 H2O(s) ® H2O(g)		  ΔfusH$ + ΔvapH$

Бидејќи сумарниот резултат на индиректниот пат е еднаков на оној на директниот пат, 
целокупната промена на енталпијата е еднаква во обата случаја (1) и може да се заклучи 
дека (за процеси што се одвиваат на иста температура)

ΔsubH$ = ΔfusH$ + ΔvapH$					        (2.30)

Веднаш се заклучува дека, бидејќи сите енталпии на топење се позитивни, енталпијата 
на сублимација на дадена супстанца е поголема од нејзината енталпија на испарување 
(при дадената температура).

Друга последица на фактот дека Н е функција на состојбата е дека стандардната 
промена на енталпијата на директниот и обратниот процес се разликуваат по предзнакот 
(2):

ΔH$(А®В) = – ΔH$(В®А) 					       (2.31)

На пример, бидејќи енталпијата на испарување на водата е 44 kJ mol–1 при 298 K, ен­
талпијата на кондензација на истата температура е –44 kJ mol–1.
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(a) Enthalpies of physical change

The standard enthalpy change that accompanies a change of physical state is called the
standard enthalpy of transition and is denoted ∆ trsH

7 (Table 2.3). The standard 
enthalpy of vaporization, ∆vapH 7, is one example. Another is the standard enthalpy
of fusion, ∆fusH

7, the standard enthalpy change accompanying the conversion of a
solid to a liquid, as in

H2O(s) → H2O(l) ∆fusH
7(273 K) = +6.01 kJ mol−1

As in this case, it is sometimes convenient to know the standard enthalpy change at the
transition temperature as well as at the conventional temperature.

Because enthalpy is a state function, a change in enthalpy is independent of the path
between the two states. This feature is of great importance in thermochemistry, for it
implies that the same value of ∆H 7 will be obtained however the change is brought
about between the same initial and final states. For example, we can picture the con-
version of a solid to a vapour either as occurring by sublimation (the direct conversion
from solid to vapour),

H2O(s) → H2O(g) ∆subH 7

or as occurring in two steps, first fusion (melting) and then vaporization of the result-
ing liquid:

H2O(s) → H2O(l) ∆ fusH
7

H2O(l) → H2O(g) ∆ vapH 7

Overall: H2O(s) → H2O(g) ∆fusH
7 + ∆ vapH 7

Because the overall result of the indirect path is the same as that of the direct path, the
overall enthalpy change is the same in each case (1), and we can conclude that (for
processes occurring at the same temperature)

∆subH 7 = ∆fusH
7 + ∆ vapH 7 (2.30)

An immediate conclusion is that, because all enthalpies of fusion are positive, the 
enthalpy of sublimation of a substance is greater than its enthalpy of vaporization (at
a given temperature).

Another consequence of H being a state function is that the standard enthalpy
changes of a forward process and its reverse differ in sign (2):

∆H 7(A → B) = −∆H 7(B → A) (2.31)

For instance, because the enthalpy of vaporization of water is +44 kJ mol−1 at 298 K,
its enthalpy of condensation at that temperature is −44 kJ mol−1.

Synoptic Table 2.3* Standard enthalpies of fusion and vaporization at the transition
temperature, ∆trsH

7/(kJ mol−1)

Tf /K Fusion Tb/K Vaporization

Ar 83.81 1.188 87.29 6.506

C6H6 278.61 10.59 353.2 30.8

H2O 273.15 6.008 373.15 40.656 (44.016 at 298 K)

He 3.5 0.021 4.22 0.084

* More values are given in the Data section.
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512.7  СТАНДАРДНИ ПРОМЕНИ НА ЕНТАЛПИЈАТА

Табела 2.4  Енталпии на премин (во заграда е даден англискиот термин; заб. прев.)

Премин Процес Симбол*

Претворба (transition) Фаза α ® фаза β ΔtrsH

Топење (fusion) s ® l ΔfusH

Испарување (vaporization) l ® g ΔvapH

Сублимација (sublimation) s ® g ΔsubH

Мешање (mixing) Чисто ® смеса ΔmixH

Растворање (solution) Растворена супстанца ® раствор ΔsolH

Хидратација (hydration) X±(g) ® X±(aq) ΔhydH

Атомизација (atomization) Супстанци(s,l,g) ® aтоми(g) ΔatH

Јонизација (ionization) X(g) ® X+(g) + e–(g) ΔionH

Примање електрон (electron gain) X(g) + e–(g) ® X–(g) ΔegH

Реакција (reaction) Реактанти ® продукти ΔrH

Согорување (combustion) Соединенија (s,l,g) + O2(g) ® CO2(g), H2O(l,g) ΔcH

Образување (formation) Елементи ® соединенија ΔfH

Активација (activation) Реактанти ® активиран комплекс Δ‡H

*	 Препораки на IUPAC. Во вообичаената употреба, долните индекси често се пишуваат покрај ΔH, на при­
мер ΔHtrs.

Различните типови енталпии што се среќаваат во термохемијата, сумарно се прикажани 
во Табела 2.4. Со нив повторно ќе се сретнеме на различни места во текстот.

(b) Енталпии при хемиски промени

Сега ќе биде обрнато внимание на промените на енталпијата што ги придружуваат 
хемиските реакции. Има два начина да се забележи промената на енталпијата во врска 
со хемиска реакција. Првиот е да се напише термохемиска равенка, комбинација на 
хемиска равенка и соодветна промена на стандардната енталпија:

CH4(g) + 2O2(g) ® CO2(g) + 2H2O(l)         ΔH$ = –890 kJ

ΔH$ е промената на енталпијата кога реактантите, во нивната стандардна состојба, 
преминуваат во продукти, во нивната стандардна состојба:

Чисти, одделени реактанти во нивната стандардна состојба ®
® чисти, одделени продукти во нивната стандардна состојба

Освен во случај на јонски реакции во раствор, промените на енталпијата што се јавуваат 
при мешање и разделување се безначајни во споредба со уделот од самата реакција. За 
согорување на метан, стандардната вредност се однесува на реакција во која 1 mol CH4 
во вид на чист гасовит метан при 1 bar, реагира целосно со 2 mol О2 во вид на чист 
гасовит кислород, за да даде 1 mol CO2 како чист јаглерод диоксид при 1 bar и 2 mol 
H2O како чиста течна вода при 1 bar; нумеричката вредност се однесува на реакцијата 
при 298 K. 

Алтернативно, се пишува хемиската равенка и потоа се даваат податоци за стан­
дардната реакциона енталпија, ΔrH$. Така, при реакцијата на согорување може да 
се напише

CH4(g) + 2O2(g) ® CO2(g) + 2H2O(l)         ΔrH$ = –890 kJ mol–1

За реакцијата опишана со равенката

2А + В ® 3С + D
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Табела 2.5*  Стандардни енталпии на образување и согорување на органски соединенија 
при 298 K

ΔfH$/(kJ mol–1) ΔcH$/(kJ mol–1)

Бензен, С6Н6(l)     +49,0 –3268

Етан, C2H6(g)     –84,7 –1560

Глукоза, C6H12O6(s) –1274 –2808

Метан, CH4(g)     –74,8   –890

Метанол, CH3OH(l)   –238,7   –721

*  Повеќе вредности се дадени во Одделот за податоци.

52 2 THE FIRST LAW

the standard reaction enthalpy is

∆ r H 7 = {3H 7
m(C) + H 7

m(D)} − {2H 7
m(A) + H 7

m(B)}

where H 7
m(J) is the standard molar enthalpy of species J at the temperature of interest.

Note how the ‘per mole’ of ∆rH
7 comes directly from the fact that molar enthalpies

appear in this expression. We interpret the ‘per mole’ by noting the stoichiometic
coefficients in the chemical equation. In this case ‘per mole’ in ∆rH

7 means ‘per 2 mol
A’, ‘per mole B’, ‘per 3 mol C’, or ‘per mol D’. In general,

∆rH
7 =

Products
∑νH 7

m −
Reactants

∑νH 7
m (2.32)

where in each case the molar enthalpies of the species are multiplied by their stoichio-
metric coefficients, ν.6

Some standard reaction enthalpies have special names and a particular significance.
For instance, the standard enthalpy of combustion, ∆c H 7, is the standard reaction
enthalpy for the complete oxidation of an organic compound to CO2 gas and liquid
H2O if the compound contains C, H, and O, and to N2 gas if N is also present. An 
example is the combustion of glucose:

C6H12O6(s) + 6 O2(g) → 6 CO2(g) + 6 H2O(l) ∆c H 7 = −2808 kJ mol−1

The value quoted shows that 2808 kJ of heat is released when 1 mol C6H12O6 burns
under standard conditions (at 298 K). Some further values are listed in Table 2.5.

IMPACT ON BIOLOGY

I2.2 Food and energy reserves

The thermochemical properties of fuels Table 2.6 and foods are commonly discussed
in terms of their specific enthalpy, the enthalpy of combustion per gram of material.
Thus, if the standard enthalpy of combustion is ∆c H 7 and the molar mass of the com-
pound is M, then the specific enthalpy is ∆cH7/M. Table 2.6 lists the specific enthalpies
of several fuels.

A typical 18–20 year old man requires a daily input of about 12 MJ; a woman of the
same age needs about 9 MJ. If the entire consumption were in the form of glucose 
(3; which has a specific enthalpy of 16 kJ g−1), that would require the consumption of
750 g of glucose for a man and 560 g for a woman. In fact, digestible carbohydrates
have a slightly higher specific enthalpy (17 kJ g−1) than glucose itself, so a carbohydrate

Synoptic Table 2.5* Standard enthalpies of formation and combustion of organic
compounds at 298 K

∆ f H 7/(kJ mol−1) ∆cH 7/(kJ mol−1)

Benzene, C6H6(l) +49.0 −3268

Ethane, C2H6(g) −84.7 −1560

Glucose, C6H12O6(s) −1274 −2808

Methane, CH4(g) −74.8 −890

Methanol, CH3OH(l) −238.7 −721

* More values are given in the Data section.

6 In this and similar expressions, all stoichiometric coefficients are positive. For a more sophisticated way
of writing eqn 2.32, see Section 7.2.
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продукти реактанти

стандардната реакциона енталпија е 

каде H $m (J) е стандардната моларна енталпија на конституентот J на дадена температура. 
Обрни внимание како ΔrH$ е автоматски „по мол“, тргнувајќи од фактот дека во изразот 
фигурираат исклучиво моларни енталпии. При интерпретацијата на „по мол“ треба да 
се имаат предвид стехиометриските коефициенти во хемиската равенка. Во конкретниот 
случај „по мол“ на ΔrH$ значи „по 2 мола А“, „по мол В“, „по 3 мола С“ или „по мол 
D“. Во општ случај,

каде во секој случај моларните енталпии на конституентите се множат со вредностите 
на нивните стехиометриски коефициенти, ν.6

Некои стандардни реакциони енталпии имаат специјални имиња и специјално зна­
чење. Така, на пример, стандардната енталпија на согорување, ΔcH$, е стандардната 
реакциона енталпија за комплетна оксидација на органско соединение до гасовит СО2 и 
течна вода Н2О, ако соединението содржи С, Н и О, а и до гасовит N2, ако соединението 
содржи и N. Пример е согорувањето на глукозата:

C6H12O6(s) + 6O2(g) ® 6CO2(g) + 6H2O(l)        ΔcH$ = –2808 kJ mol–1

Наведената вредност кажува дека при согорување на 1 mol глукоза при стандардни ус­
лови (298 K), се ослободува топлина од 2808 kJ. Повеќе вредности може да се најдат 
во Табела 2.5.

ВЛИЈАНИЕ ВРЗ БИОЛОГИЈАТА
I2.2  Храна и енергетски резерви

Термохемиските својства на горивните материјали (Табела 2.6) и на храната обично се 
дискутираат преку нивната специфична енталпија, енталпијата на согорување по грам 
материјал. Така, ако стандардната енталпија на согорување е ΔcH$, а моларната маса на 
соединението е М, тогаш специфичната енталпија е ΔcH$/М. Во Табела 2.6 се наведени 
специфичните енталпии на неколку горива.

Типично, за маж на 18–20 годишна возраст потребно е дневно да се внесат 12 МЈ; 
жена на истата возраст има потреба од 9 МЈ. Доколку целата потрошувачка би била во 
форма на глукоза (3, која има специфична енталпија од 16 kJ g–1), таа би изнесувала 
750 g глукоза за маж и 560 g за жена. Всушност, сварливите јаглехидрати имаат 
малку поголема специфична енталпија (17 kJ g–1) отколку самата глукоза, така што 
јаглехидратната диета е малку помалку заплашителна во споредба со чисто глукозната 

6	 Во овој и слични изрази, сите стехиометриски коефициенти се позитивни. За пософистициран начин на пишу­
вање на рав. 2.32 види Оддел 7.2.
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Табела 2.6  Термохемиски својства на некои горива

Гориво Рав. на согорување ΔcH$/(kJ mol–1) Специфична 
енталпија (kJ g–1)

Густина на  
енталпијата (kJ dm–3)

Водород   –286 142 13

Метан   –890   55 40

Октан –5471   48 3,8 × 104

Метанол   –726   23 1,8 × 104

диета, а и посоодветна е во форма на „влакнести“ производи (несварлива целулоза) кои 
гo помагаат движењето на продуктите од варењето низ дигестивните органи.

Специфичната енталпија на мастите кои се естери со долги низи, како тристеаринот 
(говедски масти), е многу поголема од онаа на јаглехидратите (приближно 38 kJ g–1), 
а малку помала од вредноста на јаглеводородните масла кога се употребуваат како го­
ривни материјали (44 kJ g–1). Мастите обично служат како енергетски резервоар, кој 
се користи само кога полесно достапните јаглехидрати ќе паднат под определена гра­
ница. Кај арктичките видови, акумулираното сало служи и како изолаторски слој; кај 
пустинските видови, пак (како камилите), мастите може да бидат и извор на вода, која е 
еден од нивните оксидациони продукти.

Протеините, исто така, се користат како извор на енергија, но нивните компоненти 
(аминокиселините), се честопати премногу драгоцени за да се употребуваат на ваков 
расипнички начин, па затоа се употребуваат при синтеза на други протеини. Кога про­
теините се оксидираат до уреа, CO(NH2)2, еквивалентната густина на енталпијата (оваа 
величина никаде не е дефинирана; заб. прев.) е споредлива со онаа на јаглехидратите.

Топлината ослободена при оксидација на храната се троши на одржување на телес­
ната температура која е, типично, во граници од 35,6–36,8 °С. Голем број механизми 
учествуваат вo ваквиот акт на хомеостаза, способност на организмот да ги компензира 
промените во околината со физиолошки одговори. Општата рамномерност на телесната 
температурата се одржува главно преку течењето на крвта. Кога е потребно да дојде до 
брзо расејување на топлина, топлата крв се упатува да тече низ капиларите на кожата, 
што доведува до црвенило. Зрачењето е еден од начините за елиминација на топлината; 
друг е испарувањето и енергијата потребна поради енталпијата на испарување на водата. 
Испарувањето елиминира околу 2,4 kJ по грам излачена вода. Koга интензивно вежбање 
ќе доведе до потење (под влијание на топлинските селектори во хипоталамусот), 
на час може да се излачат 1–2 dm3 вода, што соодветствува на загуба на енергија од 
2,4–5,0 МЈ h–1.

(c) Хесов закон

Стандардните енталпии на индивидуалните реакции може да се комбинираат за да се 
добие енталпијата на некоја друга реакција. Оваа примена на Првиот принцип е наре­
чена Хесов закон (Hess):

Стандардната енталпија на сумарната реакција е сума на стандардните енталпии на 
индивидуалните реакции на кои реакцијата може да се раздели.

Индивидуалните чекори не мора да бидат и практично остварливи: може да се работи 
за хипотетични реакции; единствениот услов е нивните хемиски равенки да може да се 
израмнат. Термодинамичката основа на законот е независноста на вредноста на ΔrH$ од 
патот и импликацијата дека може да се земе некој конкретен реактант, да се помине преку 
било која (можеби и хипотетичка) низа од реакции до бараните продукти и да се добие 
истата промена на енталпијата. Значењето на Хесовиот закон е дека информацијата за 
реакцијата од интерес, која може да биде тешко достапна при директно определување, 
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diet is slightly less daunting than a pure glucose diet, as well as being more appropri-
ate in the form of fibre, the indigestible cellulose that helps move digestion products
through the intestine.

The specific enthalpy of fats, which are long-chain esters like tristearin (beef fat), is
much greater than that of carbohydrates, at around 38 kJ g−1, slightly less than the value
for the hydrocarbon oils used as fuel (48 kJ g−1). Fats are commonly used as an energy
store, to be used only when the more readily accessible carbohydrates have fallen into
short supply. In Arctic species, the stored fat also acts as a layer of insulation; in desert
species (such as the camel), the fat is also a source of water, one of its oxidation products.

Proteins are also used as a source of energy, but their components, the amino 
acids, are often too valuable to squander in this way, and are used to construct other
proteins instead. When proteins are oxidized (to urea, CO(NH2)2), the equivalent 
enthalpy density is comparable to that of carbohydrates.

The heat released by the oxidation of foods needs to be discarded in order to 
maintain body temperature within its typical range of 35.6–37.8°C. A variety of 
mechanisms contribute to this aspect of homeostasis, the ability of an organism to
counteract environmental changes with physiological responses. The general uni-
formity of temperature throughout the body is maintained largely by the flow of
blood. When heat needs to be dissipated rapidly, warm blood is allowed to flow
through the capillaries of the skin, so producing flushing. Radiation is one means of
discarding heat; another is evaporation and the energy demands of the enthalpy of 
vaporization of water. Evaporation removes about 2.4 kJ per gram of water perspired.
When vigorous exercise promotes sweating (through the influence of heat selectors
on the hypothalamus), 1–2 dm3 of perspired water can be produced per hour, cor-
responding to a heat loss of 2.4–5.0 MJ h−1.

(c) Hess’s law

Standard enthalpies of individual reactions can be combined to obtain the enthalpy of
another reaction. This application of the First Law is called Hess’s law:

The standard enthalpy of an overall reaction is the sum of the standard enthalpies
of the individual reactions into which a reaction may be divided.

The individual steps need not be realizable in practice: they may be hypothetical 
reactions, the only requirement being that their chemical equations should balance.
The thermodynamic basis of the law is the path-independence of the value of ∆rH

7

and the implication that we may take the specified reactants, pass through any (pos-
sibly hypothetical) set of reactions to the specified products, and overall obtain the
same change of enthalpy. The importance of Hess’s law is that information about a 

Table 2.6 Thermochemical properties of some fuels

∆cH 7/ Specific enthalpy/ Enthalpy density/
Fuel Combustion equation (kJ mol−1) (kJ g−1) (kJ dm−3)

Hydrogen H2(g) + 1–
2 O2(g) 

→ H2O(l) −286 142 13

Methane CH4(g) + 2O2(g) 
→ CO2(g) + 2H2O(l) −890 55 40

Octane C8H18(l) + 25––
2 O2(g) 

→ 8CO2(g) + 9H2O(l) −5471 48 3.8 × 104

Methanol CH3OH(l) + 3–
2 O2(g) 

→ CO2(g) + 2H2O(l) −726 23 1.8 × 104
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може да се добие од информации за други реакции.

Пример 2.5  Примена на Хесовиот закон

Стандардната реакциона енталпија за хидрогенацијата на пропенот,

CH2=CHCH3(g) + H2(g) ® CH3CH2CH3(g)

e –124 kJ mol–1. Стандардната реакциона енталпија при согорувањето на пропанот,

CH3CH2CH3(g) + 5О2(g) ® 3CO2(g) + 4H2O(l)

изнесува –2220 kJ mol–1. Пресметај ја стандардната енталпија на согорување на 
пропенот.

Метод  Вештината што треба да се развие е способноста да се конструира потребната 
термохемиска равенка од зададените. Дозволено е да се собираат и одземаат реакци­
оните равенки*, заедно со други кои се потребни, за да се репродуцира бараната 
равенка. Тогаш, на истиот начин се собираат или одземаат и реакционите енталпии. 
Дополнителни податоци се дадени во Табела 2.5

Одговор  Потребна е реакционата равенка за согорувањето на пропенот

   C3H6(g) + 92O2(g) ® 3CO2(g) + 3H2O(l)

Оваа реакциона равенка може да се изведе со следново сумирање:

						      ΔrH$/(kJ mol–1)

   C3H6(g) + H2(g) ® C3H8(g) 			     –124

   C3H8(g) + 5O2(g) ® 3CO2(g) + 4H2O(l)		  –2220

   H2O(l) ® H2(g) + 12O2(g) 			     +286

   C3H6(g) + 92O2(g) ® 3CO2(g) + 3H2O(l)		  –2058

Teст за самопроверка 2.6  Пресметај ја енталпијата на хидрогенација на бензенот 
од податоците за енталпиите на согорување на бензенот и на циклохексанот

[–205 kJ mol–1]

2.8  Стандардни енталпии на образување

Стандардната енталпија на образување, ΔfH$, на некоја супстанца е стандардната ре­
акциона енталпија за образување на соединението од елементите во нивната референтна 
состојба. Референтната состојба на некој елемент е неговата најстабилна состојба при 
специфицирана температура и 1 bar. На пример, при 298 K референтната состојба на 
азотот е гасовит азот образуван од N2 молекули, онаа на живата е течна жива, онаа 
на јаглеродот е графит, а онаа на калајот е белата (метална) модификација. Има еден 
исклучок во ваквата генерална шема на референтни состојби: земено е референтната 
состојба на фосфорот да биде белиот фосфор, иако овој алотроп не е најстабилниот, но 
е најрепродуцибилната форма на елементот. Стандардните енталпии на образување се 
изразуваат како енталпии по мол молекули или (за јонски супстанци) по мол формулни 
единици на соединението. Така, стандардната енталпија на образување на течен бензен 
при 298 K се однесува на реакцијата

6C(s, графит) + 3H2(g) ® C6H6(l)

и изнесува 49,0 kJ mol–1. Стандардните енталпии на образување на елементите во нив­
ната референтна состојба се нула при било која температура, бидејќи тоа се енталпии 
на „нултите“ реакции, како на пример N2(g) ® N2(g). Некои енталпии на образување се 
прикажани во Табела 2.5 и 2.7.

*	 Повторно во оригиналот стои „...да се собираат реакциите.“. Во иднина, најчесто, веќе нема да укажуваме на 
грешките од ваков тип, туку само ќе ги направиме поправките (заб. прев.).

Табела 2.7* Стандардни енталпии на 
образување на неоргански соединенија при 
298 K

*	 Повеќе вредности се дадени во Одделот за 
податоци.

ΔfH$/(kJ mol–1)

H2O(l) –285,83

H2O(g) –187,78

NH3(g)   –46,11

N2H4(l)   +50,63

NO2(g)   +33,18

N2O4(g)     +9,16

NaCl(s) –411,15

KCl(s) –436,75

Коментар 2.7

Различни „линкови“ (врски) до онлајн бази 
на податоци за термодинамички величини/
податоци може да се најдат на NIST WebBook 
кој е наведен на веб-сајтот на оваа книга.
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Further information

Further information 2.1 Adiabatic processes

Consider a stage in a reversible adiabatic expansion when the
pressure inside and out is p. The work done when the gas expands by
dV is dw = −pdV; however, for a perfect gas, dU = CV dT.

Therefore, because for an adiabatic change (dq = 0) dU = dw + dq =
dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain

= −

To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,

CV�
Tf

Ti

= −nR�
Vf

Vi

(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to

ln = ln 

With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)

ln

c

= ln

which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 

eqn 2.28.
The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write

=

However, we have just shown that

=
1/c

=
γ −1

where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain

= ×
γ −1

=
γ

which rearranges to piV i
γ = pfV f

γ , which is eqn 2.29.
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Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
p

− 
V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
p

= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V

− p

When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V

(2.57)

We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that

V p T

= −1

Comment 2.8

The Euler chain relation states that, for a differentiable function 
z = z(x,y),

z y x

= −1

For instance, if z(x,y) = x2y,
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dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain

= −

To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,

CV�
Tf

Ti

= −nR�
Vf

Vi

(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to

ln = ln 

With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)

ln

c

= ln

which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 

eqn 2.28.
The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write

=

However, we have just shown that

=
1/c

=
γ −1

where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain
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which rearranges to piV i
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γ , which is eqn 2.29.
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Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
p

− 
V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
p

= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V

− p

When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V

(2.57)

We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that

V p T

= −1

Comment 2.8

The Euler chain relation states that, for a differentiable function 
z = z(x,y),

z y x
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For instance, if z(x,y) = x2y,
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pressure inside and out is p. The work done when the gas expands by
dV is dw = −pdV; however, for a perfect gas, dU = CV dT.

Therefore, because for an adiabatic change (dq = 0) dU = dw + dq =
dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain
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To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,
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(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to
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With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)
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which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 
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The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write
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However, we have just shown that
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where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain

= ×
γ −1

=
γ
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γ , which is eqn 2.29.

DEF
Vf

Vi

ABC
DEF

Vf

Vi

ABC
Vf

Vi

pi

pf

DEF
Vf

Vi

ABC
DEF

Vf

Vi

ABC
Ti

Tf

Ti

Tf

piVi

pfVf

DEF
Vi

Vf

ABC
DEF

Tf

Ti

ABC

Vi

Vf

Tf

Ti

CV

nR

Vf

Vi

Tf

Ti

dV

V

dT

T

nRdV

V

CV dT

T

Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
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V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
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= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V
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When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V
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We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that
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Consider a stage in a reversible adiabatic expansion when the
pressure inside and out is p. The work done when the gas expands by
dV is dw = −pdV; however, for a perfect gas, dU = CV dT.

Therefore, because for an adiabatic change (dq = 0) dU = dw + dq =
dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain

= −

To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,

CV�
Tf

Ti

= −nR�
Vf

Vi

(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to

ln = ln 

With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)

ln

c
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which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 

eqn 2.28.
The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write
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However, we have just shown that

=
1/c

=
γ −1

where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain
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which rearranges to piV i
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Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
p

− 
V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
p

= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V

− p

When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V

(2.57)

We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that

V p T

= −1

Comment 2.8

The Euler chain relation states that, for a differentiable function 
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Consider a stage in a reversible adiabatic expansion when the
pressure inside and out is p. The work done when the gas expands by
dV is dw = −pdV; however, for a perfect gas, dU = CV dT.

Therefore, because for an adiabatic change (dq = 0) dU = dw + dq =
dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain

= −

To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,

CV�
Tf

Ti

= −nR�
Vf

Vi

(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to

ln = ln 

With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)

ln

c

= ln

which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 

eqn 2.28.
The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write

=

However, we have just shown that

=
1/c

=
γ −1

where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain

= ×
γ −1
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which rearranges to piV i
γ = pfV f

γ , which is eqn 2.29.
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Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
p

− 
V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
p

= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V

− p

When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V

(2.57)

We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that

V p T

= −1

Comment 2.8

The Euler chain relation states that, for a differentiable function 
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Consider a stage in a reversible adiabatic expansion when the
pressure inside and out is p. The work done when the gas expands by
dV is dw = −pdV; however, for a perfect gas, dU = CV dT.

Therefore, because for an adiabatic change (dq = 0) dU = dw + dq =
dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain

= −

To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,

CV�
Tf

Ti

= −nR�
Vf

Vi

(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to

ln = ln 

With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)

ln

c

= ln

which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 

eqn 2.28.
The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write

=

However, we have just shown that

=
1/c

=
γ −1

where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain

= ×
γ −1
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which rearranges to piV i
γ = pfV f

γ , which is eqn 2.29.
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Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
p

− 
V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
p

= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V

− p

When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V

(2.57)

We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that
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The Euler chain relation states that, for a differentiable function 
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Consider a stage in a reversible adiabatic expansion when the
pressure inside and out is p. The work done when the gas expands by
dV is dw = −pdV; however, for a perfect gas, dU = CV dT.

Therefore, because for an adiabatic change (dq = 0) dU = dw + dq =
dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain

= −

To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,

CV�
Tf

Ti

= −nR�
Vf

Vi

(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to

ln = ln 

With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)

ln
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which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 

eqn 2.28.
The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write
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However, we have just shown that
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where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain
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which rearranges to piV i
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Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
p

− 
V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
p

= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V

− p

When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V

(2.57)

We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that

V p T

= −1

Comment 2.8

The Euler chain relation states that, for a differentiable function 
z = z(x,y),

z y x

= −1

For instance, if z(x,y) = x2y,
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Further information 2.1 Adiabatic processes

Consider a stage in a reversible adiabatic expansion when the
pressure inside and out is p. The work done when the gas expands by
dV is dw = −pdV; however, for a perfect gas, dU = CV dT.

Therefore, because for an adiabatic change (dq = 0) dU = dw + dq =
dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain

= −

To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,

CV�
Tf

Ti

= −nR�
Vf

Vi

(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to

ln = ln 

With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)

ln

c

= ln

which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 

eqn 2.28.
The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write

=

However, we have just shown that

=
1/c

=
γ −1

where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain

= ×
γ −1

=
γ

which rearranges to piV i
γ = pfV f

γ , which is eqn 2.29.
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Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
p

− 
V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
p

= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V

− p

When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V

(2.57)

We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that

V p T

= −1

Comment 2.8

The Euler chain relation states that, for a differentiable function 
z = z(x,y),

z y x

= −1

For instance, if z(x,y) = x2y,
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Consider a stage in a reversible adiabatic expansion when the
pressure inside and out is p. The work done when the gas expands by
dV is dw = −pdV; however, for a perfect gas, dU = CV dT.

Therefore, because for an adiabatic change (dq = 0) dU = dw + dq =
dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain

= −

To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,

CV�
Tf

Ti

= −nR�
Vf

Vi

(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to

ln = ln 

With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)

ln

c

= ln

which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 

eqn 2.28.
The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write

=

However, we have just shown that

=
1/c

=
γ −1

where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain

= ×
γ −1
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which rearranges to piV i
γ = pfV f

γ , which is eqn 2.29.
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Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
p

− 
V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
p

= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V

− p

When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V

(2.57)

We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that

V p T

= −1

Comment 2.8

The Euler chain relation states that, for a differentiable function 
z = z(x,y),

z y x

= −1

For instance, if z(x,y) = x2y,

D
E
F

∂z

∂y

A
B
C

D
E
F

∂x

∂z

A
B
C

D
E
F

∂y

∂x

A
B
C

DEF
∂V

∂p

ABC
DEF

∂T

∂V

ABC
DEF

∂p

∂T

ABC

DEF
∂p

∂T

ABC

DEF
∂p

∂T

ABC

DEF
∂V

∂T

ABC
DEF

∂(pV)

∂T

ABC

DEF
∂U

∂T

ABC
DEF

∂(pV)

∂T

ABC
DEF

∂U

∂T

ABC

DEF
∂U

∂T

ABC
DEF

∂H

∂T

ABC

PC8eC02  1/27/06  21:05  Page 69

FURTHER INFORMATION 69

Further information

Further information 2.1 Adiabatic processes

Consider a stage in a reversible adiabatic expansion when the
pressure inside and out is p. The work done when the gas expands by
dV is dw = −pdV; however, for a perfect gas, dU = CV dT.

Therefore, because for an adiabatic change (dq = 0) dU = dw + dq =
dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain

= −

To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,

CV�
Tf

Ti

= −nR�
Vf

Vi

(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to

ln = ln 

With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)

ln

c

= ln

which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 

eqn 2.28.
The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write

=

However, we have just shown that

=
1/c

=
γ −1

where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain

= ×
γ −1

=
γ

which rearranges to piV i
γ = pfV f

γ , which is eqn 2.29.
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Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
p

− 
V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
p

= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V

− p

When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V

(2.57)

We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that

V p T

= −1

Comment 2.8

The Euler chain relation states that, for a differentiable function 
z = z(x,y),

z y x

= −1

For instance, if z(x,y) = x2y,
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Further information 2.1 Adiabatic processes

Consider a stage in a reversible adiabatic expansion when the
pressure inside and out is p. The work done when the gas expands by
dV is dw = −pdV; however, for a perfect gas, dU = CV dT.

Therefore, because for an adiabatic change (dq = 0) dU = dw + dq =
dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain

= −

To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,

CV�
Tf

Ti

= −nR�
Vf

Vi

(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to

ln = ln 

With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)

ln

c

= ln

which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 

eqn 2.28.
The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write

=

However, we have just shown that

=
1/c

=
γ −1

where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain

= ×
γ −1

=
γ

which rearranges to piV i
γ = pfV f

γ , which is eqn 2.29.
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Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
p

− 
V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
p

= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V

− p

When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V

(2.57)

We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that

V p T

= −1

Comment 2.8

The Euler chain relation states that, for a differentiable function 
z = z(x,y),
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For instance, if z(x,y) = x2y,
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Further information 2.1 Adiabatic processes

Consider a stage in a reversible adiabatic expansion when the
pressure inside and out is p. The work done when the gas expands by
dV is dw = −pdV; however, for a perfect gas, dU = CV dT.

Therefore, because for an adiabatic change (dq = 0) dU = dw + dq =
dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain

= −

To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,

CV�
Tf

Ti

= −nR�
Vf

Vi

(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to

ln = ln 

With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)

ln

c

= ln

which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 

eqn 2.28.
The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write

=

However, we have just shown that

=
1/c

=
γ −1

where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain

= ×
γ −1

=
γ

which rearranges to piV i
γ = pfV f

γ , which is eqn 2.29.
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Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
p

− 
V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
p

= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V

− p

When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V

(2.57)

We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that

V p T

= −1
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The Euler chain relation states that, for a differentiable function 
z = z(x,y),

z y x

= −1

For instance, if z(x,y) = x2y,
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Дополнителна информација 2.1  Адијабатски процеси

Ќе разгледаме еден степен од реверзибилна адијабатска експанзија, 
кога внатрешниот и надворешниот притисок е р. Работата извршена 
кога гасот се експандира за dV е dw = –pdV; од друга страна, за 
идеален гас, dU = CVdT.

Според тоа, бидејќи за адијабатска промена (dq = 0) 
dU = dw + dq = dw, овие два израза може да се изедначат меѓу себе и за 
dU да се напише 

CVdT = –pdV

Се работи за идеален гас, па р може да се замени со nRT/V и да се 
добие

 

За да се интегрира оваа равенка, се води сметка дека Т е еднакво на 
Ti кога V e еднакво на Vi, a е еднакво на Tf кога V e еднакво на Vf, на 
крајот од експанзијата. Според тоа

(се смета дека CV е независно од температурата). Тогаш, бидејќи 
∫dx/x = ln x + const., се добива

Бидејќи ln(x/y) = –ln(y/x), со средување на изразот се добива

На крајот, со смената с = CV/nR се добива (бидејќи ln xa = a ln x)

што доведува до (Тf/Ti)c = (Vi/Vf), a по средување се добива рав. 2.28.
Почетната и крајната состојба на идеален гас го задоволуваат законот 
за идеален гас, независно од тоа на кој начин доаѓа до промена на 
состојбата, па употребувајќи ја равенката  
pV = nRT

Од друга страна, само што беше покажано дека

во која се употребува дефиницијата за количникот на топлинските 
капацитети, каде γ = Cp,m/CV,m како и фактот дека, за идеален гас, 
Cp,m - CV,m = R (ова е моларната верзија на рав. 2.26). Потоа со 
комбинација на двата израза, се добива

што преминува во piV 
g
i  = pfV 

g
f , a тоа е рав. 2.29.

Дополнителна информација 2.2  Врска меѓу топлинските 
капацитети

Корисно правило при решавање термодинамички проблеми е да се 
исползуваат основните принципи. Во сегашниот проблем, тоа ќе 
биде сторено двапати: прво со прикажување на Ср и CV преку нивните 
дефинициони равенства, а потоа со вметнување на дефиницијата  
H = U + pV:

Разликата меѓу првиот и третиот член од десната страна е веќе 
пресметана, а рав. 2.45 дозволува таа да се напише како α πТV. Факторот 
αV ја дава промената на волуменот при покачување на температурата, 
а πТ = (∂U/∂V)Т ја претвора оваа промена на волуменот во промена на 
внатрешната енергија. Членот што останува може да се упрости, водејќи 
сметка дека р е константно,

Се покажува дека средниот член во овој израз е придонесот кон 
работата потребна за „оттурнување“ на атмосферата: (∂V∂T)р е 
промената на волуменот предизвикана со промената на температурата, 
што при множење со р ја претвора оваа експанзија во работа.

Собирањето на двата придонеса дава

Cp – CV = α(p + πT)V 	 (2.56)

Како што штотуку беше забележено, првиот член од десната страна, 
αpV, e мерка за работата потребна да се оттурне атмосферата; вториот 
член од десно, α πТV, e работата потребна да се одделат молекулите што 
се дел од системот.

Сега може да се оди понатаму, користејќи го резултатот докажан во 
Оддел 3.8, дека

Кога овој израз ќе се замени во последната равенка, се добива

   			   (2.57)

Последниот парцијален извод може да се трансформира. Од Ојлеровиот 
верижен сооднос, следува дека

Коментар 2.8
Ојлеровиот верижен сооднос вели дека, за диференцијабилна функција 
z = z(x,y),

На пример, ако z(x,y) = x2y,
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Further information

Further information 2.1 Adiabatic processes

Consider a stage in a reversible adiabatic expansion when the
pressure inside and out is p. The work done when the gas expands by
dV is dw = −pdV; however, for a perfect gas, dU = CV dT.

Therefore, because for an adiabatic change (dq = 0) dU = dw + dq =
dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain

= −

To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,

CV�
Tf

Ti

= −nR�
Vf

Vi

(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to

ln = ln 

With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)

ln

c

= ln

which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 

eqn 2.28.
The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write

=

However, we have just shown that

=
1/c

=
γ −1

where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain

= ×
γ −1

=
γ

which rearranges to piV i
γ = pfV f

γ , which is eqn 2.29.
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Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
p

− 
V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
p

= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V

− p

When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V

(2.57)

We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that

V p T

= −1

Comment 2.8

The Euler chain relation states that, for a differentiable function 
z = z(x,y),

z y x

= −1

For instance, if z(x,y) = x2y,
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Further information

Further information 2.1 Adiabatic processes

Consider a stage in a reversible adiabatic expansion when the
pressure inside and out is p. The work done when the gas expands by
dV is dw = −pdV; however, for a perfect gas, dU = CV dT.

Therefore, because for an adiabatic change (dq = 0) dU = dw + dq =
dw, we can equate these two expressions for dU and write

CV dT = −pdV

We are dealing with a perfect gas, so we can replace p by nRT/V and
obtain

= −

To integrate this expression we note that T is equal to Ti when V is
equal to Vi, and is equal to Tf when V is equal to Vf at the end of the
expansion. Therefore,

CV�
Tf

Ti

= −nR�
Vf

Vi

(We are taking CV to be independent of temperature.) Then, because
∫dx/x = ln x + constant, we obtain

CV ln = −nR ln 

Because ln(x /y) = −ln(y/x), this expression rearranges to

ln = ln 

With c = CV /nR we obtain (because ln x a = a ln x)

ln

c

= ln

which implies that (Tf /Ti)
c = (Vi /Vf) and, upon rearrangement, 

eqn 2.28.
The initial and final states of a perfect gas satisfy the perfect gas law

regardless of how the change of state takes place, so we can use 
pV = nRT to write

=

However, we have just shown that

=
1/c

=
γ −1

where we use the definition of the heat capacity ratio where 
γ = Cp,m/CV,m and the fact that, for a perfect gas, Cp,m – CV,m = R (the
molar version of eqn 2.26). Then we combine the two expressions, to
obtain

= ×
γ −1

=
γ

which rearranges to piV i
γ = pfV f

γ , which is eqn 2.29.
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Further information 2.2 The relation between heat capacities

A useful rule when doing a problem in thermodynamics is to go back
to first principles. In the present problem we do this twice, first by
expressing Cp and CV in terms of their definitions and then by
inserting the definition H = U + pV:

Cp − CV =
p

−
V

=
p

+ 
p

− 
V

We have already calculated the difference of the first and third terms
on the right, and eqn 2.45 lets us write this difference as απTV. The
factor αV gives the change in volume when the temperature is raised,
and πT = (∂U/∂V)T converts this change in volume into a change in
internal energy. We can simplify the remaining term by noting that,
because p is constant,

p

= p
p

= αpV

The middle term of this expression identifies it as the contribution to
the work of pushing back the atmosphere: (∂V/∂T)p is the change of
volume caused by a change of temperature, and multiplication by p
converts this expansion into work.

Collecting the two contributions gives

Cp − CV = α(p + πT)V (2.56)

As just remarked, the first term on the right, αpV, is a measure of the
work needed to push back the atmosphere; the second term on the
right, απTV, is the work required to separate the molecules
composing the system.

At this point we can go further by using the result we prove in
Section 3.8 that

πT = T
V

− p

When this expression is inserted in the last equation we obtain

Cp − CV = αTV
V

(2.57)

We now transform the remaining partial derivative. It follows from
Euler’s chain relation that

V p T

= −1

Comment 2.8

The Euler chain relation states that, for a differentiable function 
z = z(x,y),

z y x

= −1

For instance, if z(x,y) = x2y,
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