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Termodünaamika I seadus 

Põhimõisted

Termodünaamika  uurib  ainult  makrosüsteeme,  mitte  üksikuid  molekule.  Termo-
dünaamilist  süsteemi  saab  ümbritsevast  keskkonnast  eraldada  ja  ekspe-
rimentaalselt uurida. 

Süsteemi iseloomustavad suurused

Olekuparameetrid iseloomustavad termodünaamilise süsteemi olekut. Füüsikaliselt
mõõdetavad  suurused  nagu  temperatuur  T,  rõhk  P,  mooliruumala  Vm,  kontsent-
ratsioon c või moolide arv n on olekuparameetrid.

Olekufunktsioon on  suurus,  mis  sõltub  ainult  süsteemi  olekust,  aga mitte  selle
oleku saavutamise viisist. Siseenergia  U, entalpia  H, Helmholtzi energia  F, Gibbsi
energia G ja entroopia S on olekufunktsioonid.

Protsessifunktsioon on suurus, mis sõltub protsessi läbiviimise viisist.  Töö  w ja
soojushulk q on protsessifunktsioonid.

Olekuvõrrand kirjeldab süsteemi olekut iseloomustavate parameetrite omavahelist
sõltuvust, nagu ideaalse gaasi olekuvõrrand PV = nRT.

Süsteemide jaotus seda väliskeskkonnaga siduvate protsesside järgi

Avatud süsteemis toimub nii energia- kui ka ainevahetus ümbritseva keskkonnaga.

Suletud  süsteemis puudub  ainevahetus  ümbrusega,  aga  võib  toimuda
energiaülekanne kas töö (mehaaniline toime) või soojusena (termiline toime). 

Isoleeritud süsteemis puudub nii energia- kui ka ainevahetus. Väliskeskkonnaga
pole ei mehaanilist ega soojuslikku kontakti.

Adiabaatilises  süsteemis puudub  soojusvahetus  väliskeskkonnaga,  kuid  võib
toimuda energia ülekanne tööna.

Protsesside liigid soojusvahetuse suuna järgi

Eksotermilises protsessis soojus eraldub süsteemist.

Endotermilises protsessis soojus neeldub süsteemist.

Protsesside liigid olekuparameetrite konstantsuse alusel

Isotermilises protsessis temperatuur on konstantne

Isobaarilises protsessis rõhk on konstantne.

Isokoorilises protsess ruumala on konstantne.

Mehaanilise toime liigid

Paisumistöö on  tingitud  ruumalamuutusest.  Kasulik  töö ei  ole  seotud
ruumalamuutusega  (näiteks  akus  või  kütuseelemendis  toimuva  keemilise
reaktsiooni töö).

Siseenergia 

Siseenergia U on süsteemi koguenergia. Kui kanda mingile kehale üle soojushulk
q, siis selle siseenergia  kasvab soojushulga võrra algväärtusest Ualg lõppväärtuseni
Ulõpp: ΔU = Ulõpp – Ualg = q. Kui süsteemi heaks tehakse tööd, siis tema siseenergia
samuti kasvab: ΔU = w.



Siseenergia on olekufunktsioon, seega ei sõltu see süsteemi oleku saavutamise
viisist.  Süsteemi  temperatuuri  saab tõsta andes sellele  soojushulga,   tehes selle
kasuks tööd või ka samaaegselt mõlema muutuse kaudu .

Termodünaamika I seadus

Termodünaamika I seadus ehk energia jäävuse seadus ütleb: isoleeritud süstee-
mis energia ei teki ega kao, vaid muundatakse mingiks teiseks vormiks.

Suletud süsteemi korral on siseenergia muutus üleminekul algolekust lõppolekusse
süsteemile antava soojushulga ja tema heaks tehtava töö summa:

ΔU = q + w

Suletud süsteemi energia muutub energiavahetuse tõttu keskkonnaga:

• Soojushulk, mis läheb välja (ekso-), on negatiivne.

• Töö, mida süsteem teeb, on negatiivne (töö läheb välja). 

Isoleeritud süsteemi koguenergia ei muutu, sest energia ülekanne puudub.

Tsüklilises protsessis langeb süsteemi lõppolek kokku algolekuga ja ΔU = 0. 

• tsüklilise protsessi töö on võrdne keskkonnalt saadud soojusega.

• ei saa luua jõumasinat, mis energiat tarbimata töötaks.

Paisumistöö

Töö avaldub jõu ja rõhu kaudu järgmiselt:

• töö on jõu F ja läbitud teepikkuse x korrutis: w = Fx

• töö on rõhu P ja ruumala V: w = PV (F = PA, V = Ax)

Paisumisel teeb gaas tööd välisjõudude vastu, tema energia väheneb ning seega on
töö negatiivne. Kokkusurumisel teeb tööd väliskeskkond ning süsteemi suhtes on
see töö positiivne.

Kui  gaas  paisub  konstantse  välisrõhu  Pex vastu (Pex =  const),  siis  saab  tööd
avaldada järgmiselt:

w = −Pex ∫
V 1

V 2

dV = −Pex ΔV

Kui paisumine toimub vaakumis, siis  Pex =0 ja järelikult on ka paisumistöö võrdne
nulliga (w = 0). Paisumine konstantse välisrõhu vastu on mittepöörduv paisumine,
sest süsteem ei ole tasakaaluolekus.

Pöörduv paisumine tähendab seda, et paisumise igal ajamomendil  on süsteemi
rõhk P võrdne välisrõhuga Pex, st süsteem ei eemaldu tasakaaluolekust.

dw = −PexdV = −PdV

w = − ∫
V 1

V 2

PdV

Kuna süsteemi rõhk pidevalt muutub, siis saab pöörduva paisumise töö arvutada
ainult sel juhul, kui on teada, kuidas rõhk sõltub ruumalast.



Ideaalgaasi pöörduva ja pöördumatu isotermiline paisumise võrdlus

Vaatleme  gaasi  isotermilist  paisu-
mist  kahel  erineval juhul. Esimesel
juhul muutuvad nii sise- kui ka välis-
rõhk  aeglaselt  ja  igal  ajamomendil
on sise-ja  välissüsteem tasakaalus
(kui  meil  on  kolviga  eraldatud
silinder,  siis  igal  ajamomendil  on
rõhk kolvi sees ja kolvist väljaspool
sama).  Teisel  juhul  kujutame  ette,
et välisrõhk langeb järsult rõhult  P1

rõhuni P2. Süsteem teeb seega tööd konstantse rõhu P2 suhtes. Vastavad tööd on
joonisel märgitud tumedama piirkonnana. Jooniselt on näha, et pöörduva protsessi
korral on gaasi poolt paisumisel tehtav töö suurem.

Ideaalgaasi pöörduva paisumise töö:

w rev = − ∫
V1

V 2

nRT
V

dV = −nRT ln
V 2

V 1

Mittepöörduva paisumise töö: 

w irr = − ∫
V 1

V 2

P 2dV = −P2 ∫
V 1

V 2

dV = −P2 (V 2−V 1) = −P2 ΔV

Mittepöörduva protsessi töö on alati väiksem kui pöörduva protsessi töö.

Soojushulk (soojusefekt)

Mingi  ainehulga  temperatuuri  muutmisele  vastava  soojushulga  (soojusefekti)
saab arvutada, kui on teada aine soojusmahtuvus: 

q = CΔT,

kus soojusmahtuvus C on soojushulk, mis kulub keha temperatuuri tõstmiseks ühe
kraadi võrra.  C =  nCm (molaarse soojusmahtuvuse korral) ja C =  mCe (erisoojus-
mahtuvuse korral)

Soojusmahtuvus sõltub sellest, millistes tingimustes süsteemis muutus toimub. Järg-
nevalt vaatame, miks see nii on.

Soojusefekt konstantsel ruumalal ja siseenergia

Termodünaamika I seadusest (ΔU = q + w) kui ruumala ei muutu (ΔV = 0), siis w = 0
ning ΔU = qV.  Kui V = const, soojusefekt qV on olekufunktsioon, nimelt siseenergia
muutus (ΔU). Sissenergia muutus on soojusefekt konstantsel ruumalal.

Tähistame molaarse soojusmahtuvuse konstantsel ruumalal  CV-ga ja saame sise-
energia seose soojusmahtuvusega:

ΔU = nCVΔT,

kusjuures, ideaalgaasi CV ei sõltu temperatuurist.

Soojusefekt konstantsel rõhul ja entalpia

Termodünaamika I seadusest (ΔU = q + w) kui rõhk ei muutu, siis, siis w = PΔV ning
ΔU =  qP +  PΔV.  Kui  P = const, soojusefekt  qP on olekufunktsioon, nimelt entalpia
muutus (ΔH). Entalpia muutus on soojusefekt konstantsel rõhul.



Tähistame molaarse soojusmahtuvuse konstantsel rõhul  CP-ga ja saame entalpia
seose soojusmahtuvusega:

ΔH = nCPΔT

Faasilise ülemineku soojusefekt ja entalpia

Faasilisel üleminekul, kui kaks faasi on teineteisega tasakaalus, püsib temperatuur
konstantsena nii kaua, kuni üks faas on täielikult üle läinud teiseks. Samal ajal on
selge, et tahkise sulatamiseks või vedeliku aurustamiseks on vaja kulutada energiat
(ning vastupidiste protsesside käigus energia vabaneb). Sellist energiat nimetatakse
faasilise ülemineku soojusefektiks (qfü). Kui eeldada, et faasiline üleminek toimub
lisaks ka konstantsel rõhul, saab faasilise ülemineku soojusefekti siduda faasilise
ülemineku  entalpiaga,  mis  on  tabelites  toodud  tavaliselt  standardse  molaarse
suurusena. Järelikult qfü,P = nΔHfü.

Soojusefekti sõltuvus temperatuurist

Ideaalse gaasi soojusmahtuvus ei sõltu temperatuurist ning gaasi temperatuuri
muutmiseks  vajalikku  soojushulka  ehk  soojusefekti saab  arvutada  lihtsustatud
valemite alusel:

q = nCmΔT

Üldjuhul on soojusmahtuvus temperatuuri funktsioon: 

• Väikestes temperatuurivahemikes võib kasutada keskmist soojusmahtuvust
või lugeda soojusmahtuvus konstantseks.

• Suures  temperatuurivahemikus  tuleb  kasutada  soojusmahtuvuse  tem-
peratuurist  sõltuvuse avaldist.  Kui  jätta  välja  väga madalad temperatuurid,
siis  kirjeldavad  gaaside  soojusmahtuvusi  konstantsel  rõhul  järgmised  võr-
randid: CP=a+bT +cT ± 2 kus a, b ja c on ainele iseloomulikud suurused.

• Soojusefekti temperatuurisõltuvus konstantsel rõhul avaldub järgmiselt:

qP = ΔH = n ∫
T 1

T 2

CP dT = n ∫
T 1

T 2

(a+bT +cT ±2 )dT

Ideaalgaasi  siseenergia,  entalpia  ja  soojusmahtuvuse  molekulaarkineetiline
tagapõhi

Gaasimolekuli energia võib jaotada kahte ossa:

• temperatuurist sõltumatu osa ε0 vastab molekulide energia kõige madala-
male nivoole.

• temperatuurist sõltuv osa εT on seotud molekuli üleminekuga kõrgematele
energianivoodele tänu termilisele ergastamisele. 

εT on  seotud  molekuli  kineetilise  energia  kasvuga  temperatuuri  tõstmisel.  εT ja
liikumise vabadusastmete arvu av vahel kehtib järgmine seos: εT = (av/2)k BT  , kus
kB on Boltzmanni konstant. Siseenergia temperatuurist sõltuv osa 1 mooli kohta:

UT = N A εT =
av

2
RT ,

kus NA on Avogadro arv ja NA k B = R (gaasi universaalkonstant).

Gaasiosake liigub kolmemõõtmelises ruumis (x, y, z), seega on tal 3 kulgliikumise
vabadusastet. 



Osake  võib  pöörelda  ka  ümber  oma  telje.  Pöörlemise  vabadusastmete  arv  r
sõltub elementaarosakese ehitusest:

• 1-aatomiline gaas: r = 0 

• 2-aatomiline gaas: r = 2 

• 3-aatomiline gaas: r = 3

Lisaks eelnevatele liikumisviisidele toimub ka molekulidesisene võnkliikumine, kuid
see saab arvestatava tähtsuse alles kõrgematel temperatuuridel. Madalamatel tem-
peratuuridel (k.a toatemperatuur) võib võnkliikumise jätta arvestamata. 

Asendades  UT avaldises  liikumise  vabadusastmete  arvu  av kulg-  ja  pöörleva
liikumise vabadusastmete kaudu, saame:

UT =
3
2

RT +
r
2

RT ,

kus esimene liige tähistab kulgliikumise osa ja teine pöörlemise osa.

Kogu molaarne siseenergia avaldub seega järgmiselt:

U = U0+
3
2

RT +
r
2

RT

Kuna  H =  U +  PV ja 1 mooli ideaalgaasi korral  PV =  RT, siis saame avaldise ka
molaarse entalpia jaoks:

H = U0+
3
2

RT +
r
2

RT +RT

Ideaalse  gaasi  soojusmahtuvus ei  sõltu  temperatuurist.  Seetõttu  saab võrrandist
dU = CV dT avaldada soojusmahtuvuse konstantsel ruumalal:

CV =
dU
dT

=
3
2

R+
r
2

R

Analoogselt saame Cp avaldise entalpia avaldise diferentseerimisel:

CP =
dH
dT

=
3
2

R +
r
2

R+R

Järelikult CP = CV + R, mis kehtib ideaalgaasi korral.

Soojusmahtuvuste koondtabel (v.a võnkliikumised, mis saavad oluliseks kõrgel T-l)

Aatomite  arv
molekulis

Kulgliikumise
av

Pöörlemise  
av (r)

CV Cp

1 3 0 3/2·R 5/2·R

2 3 2 5/2·R 7/2·R

3 3 3 6/2·R 8/2·R



Ideaalgaaside protsesside töö, soojusefekt, entalpia ja siseenergia 

Pöörduv isobaariline protsess

Isobaarilise protsessi käigus rõhk ei muutu (P = const), kuid
V muutub, T muutub ning soojusvahetus toimub. 

Vaatleme  ruumala  vähenemist  V1-lt  V2-ni. Kui  rõhk  on
konstantne, siis gaasi  ruumala peab vähenema, kui  tem-
peratuur langeb.

Pöörduva isobaarilise protsessi töö:

w = − ∫
V 1

V 2

P dV = −P ∫
V 1

V 2

dV = −P ( V 2−V 1 ) = −P ΔV

(joonisel märgitud halli pinnana).

Isobaarilise protsessi töö avaldada ka temperatuurimuutuse kaudu:

w = −P (V 2−V 1)=−P ( nRT 2

P
−

nRT 1

P ) = −nR (T 2−T 1) = −nR ΔT

Ideaalgaasi Cp ei sõltu temperatuurist järelikult:

qP = ΔH = nCP ΔT

Siseenergia avaldise ideaalgaasi jaoks saab tuletada termodünaamika I seaduse
põhjal, arvestades q ja w avaldisi:

ΔU = q+w = nCP ΔT −nR ΔT = n (CP−R ) ΔT = nCV ΔT

Pöörduv isokooriline protsess

Isokoorilise  protsessi  käigus  ruumala  ei  muutu  (V  =
const),  kuid  P muutub,  T muutub  ning  soojusvahetus
toimub.

Vaatleme üleminekut  kõrgemalt  temperatuurilt  madala-
male, mille tulemusena süsteemi rõhk väheneb: P1 → P2.
w = −PdV = 0, sest ruumala ei muutu.

Vastavalt  termodünaamika  I  seadusele  soojushulk
konstantsel ruumalal on võrdne siseenergia muuduga: 

qV = ΔU = nCV ΔT

Ka siin eeldasime, et CV ei sõltu temperatuurist.

Entalpia muutuse  saab avaldada ideaalse gaasi olekuvõrrandi  PV =  nRT  ja  ΔU
soojusmahtuvusest sõltuvuse kaudu:

ΔH = ΔH +Δ(PV ) = nCV ΔT +nR ΔT = n (CV+R ) ΔT = nCP ΔT

Isokoorilise ja isobaarilise pöörduva protsessi  ΔU ja  ΔH on ideaalse gaasi korral
samad, kui temperatuurivahemik on sama. Järelikult ideaalse gaasi ΔU ja ΔH sõltu-
vad ainult temperatuurist. Töö ja soojusefekt on aga erinevad.



Pöörduv isotermiline protsess

Isotermiline  protsess  toimub  konstantsel  temperatuuril
(T =  const).  P muutub,  V muutub ning soojusvahetus
toimub.

Pöörduva isotermilise protsessi töö:

w rev = − ∫
V1

V 2

nRT
V

dV = −nRT ln
V 2

V 1

Kuna  T =  const,  siis  siseenergia ja  entalpia  ei  muutu
(ΔU = 0 ja ΔH = 0).

Suletud  süsteemi  korral  (puudub  ainevahetus
ümbrusega) ΔU = q + w (Td. I seadus), järelikult ΔU = q + w = 0.

Sellest saab avaldada soojusefekti:

q = −w rev = nRT ln
V 2

V 1

Pöörduv adiabaatiline protsess

Adiabaatilise protsessi korral puudub süsteemi ja teda ümbritseva keskkonna vahel
soojusvahetus. Vaatleme adiabaatilist kokkusurumist.

Muutub nii  T,  p kui  ka  V,  soojusvahetus  väliskesk-
konnaga puudub (q = 0), seega ΔU = w.

ΔU = w = ∫
T 1

T 2

nCV dT

Ideaalse gaasi korral (soojusmahtuvus ei sõltu T-st)

ΔH = nCP ΔT

ΔU = nCV ΔT

w = nCV ΔT

Temperatuur,  rõhk  ning  ruumala  on  omavahel
seotud järgmiste võrrandite kaudu:

T 2

T 1

= ( V 1

V 2
)
γ −1

, 
P2

P1

= ( V 1

V 2
)
γ

 ja 
T 1

T 2

= ( P2

P1
)

1−γ
γ

, kus γ =
CP

CV

Need seosed kehtivad ideaalsete gaaside korral.



Adiabaatilise ja isotermilise kokkusurumise võrdlus

Parameeter Isotermiline protsess Adiabaatiline protsess

Temperatuur T = konstant T muutub

Töö üldjuhul
w rev = − ∫

V1

V 2

P dV w rev = − ∫
V1

V 2

P dV = ∫
V1

V 2

nCV dT

Töö ideaalse gaasi korral
w rev = −nRT ln

V 2

V 1

w = nCV ΔT

Soojusefekt q = −w rew q = 0

Siseenergia ΔU = 0 ΔU = wrev

Entalpia ΔH = 0 ΔH = ∫
T 1

T 2

nCP dT



Termokeemia

Termokeemia  põhineb  termodünaamika  I  seadusel  ja  tegeleb  keemiliste
muundumiste  soojusefektidega,  ehk  energiahulkadega,  mis  vabanevad  või
neelduvad lõpuni kulgevas reaktsioonis.
Keemilised  reaktsioonid  jagatakse  endotermilisteks  (süsteem  neelab  soojust)  ja
eksotermilisteks (süsteem annab soojust ära) protsessideks vastavalt lähteainete ja
saadusainete energiavaru erinevusele.

Konstantsel  rõhul  (nt  atmosfäärirõhul)  energiavaru  erinevust  määratakse
entalpiamuudu  ΔH kaudu.  Standardne  entalpiamuut  ΔH° on  sellise  protsessi
entalpiamuut, mille korral nii lähteained kui ka saadused on oma standardolekus, st
puhtas vormis rõhul 105 Pa.

Standardolekutest  saab  rääkida  suvalisel  temperatuuril.  Näiteks  vedela  etanooli
standardolek 298 K juures on puhas vedel etanool 298 K ja  105 Pa juures, tahke
raua  standardolek  500  K  juures  on  puhas  tahke  raud  500  K  ja  105 Pa juures.
Samamoodi saab standardset entalpiat leida suvalisel temperatuuril. Tavaliselt on
tabelites toodud ΔH° väärtused 25°C juures, kui pole märgitud teisiti.

Entalpia muut füüsikaliste protsesside korral
Faasilise ülemineku soojusefekt on üldjuhul entalpiamuut üleminekul ühest faasist
teise. 

 Standardne aurustumisentalpia (e aurustumissoojus) on soojushulk, mis
on  vajalik  1  mooli  puhta  vedeliku  üleminekul  auruks,  kui  nii  vedel  faas
algolekus kui ka aur lõppolekus on rõhul 105 Pa.
N: H2O(v) → H2O(g) ΔaH° = +40,66 kJ mol−1 (373K)
vastupidise protsessi –  kondensatsioonisoojuse – väärtus on sama, kuid
vastasmärgiline.

 Standardne sulamissoojus on soojushulk, mis on vajalik 1 mooli tahke aine
sulatamiseks.
N: H2O(t) → H2O(v) ΔsH°(273K) = +6,01 kJ mol−1

Tahkumisel on märk vastupidine.

 Standardne sublimatsioonisoojus on  soojushulk,  mis  on  vajalik  1  mooli
tahke aine üleminekul auruks (p = 105 Pa
N: C(grafiit) → C(g) ΔsubH°(298K) = +716,68 kJ mol−1

ΔsubH° = ΔsH° + ΔaH°
Standardne  lahustumisentalpia  ΔlahH° (lahustumissoojus)  on  entalpiamuut,  kui
1 mool ainet lahustub mingis märgitud koguses lahustis. Kuna siin on lahusti kogus
suvaline, siis kasutatakse ka piirilist standardset lahustumisenetalpiat – see on
soojusefekt 1 mooli  aine lahustumisel lõpmata hulgas lahustis,  ehk saavutatakse
olukord, kui lahustunud aine osakeste vahel puudub lahuses vastastikune toime.

Saab rääkida veel paljude protsesside soojusefektidest:
• ionisatsioonientalpia

• sideme moodustumise entalpia

• dissotsiatsioonientalpia

• atomisatsioonientalpia

Keemiku jaoks on aga väga oluline keemilise reaktsiooni entalpia.



Keemilise reaktsiooni entalpia
Keemilise  reaktsiooni  entalpia  muut  on  soojusefekt,  mis  kaasneb  keemilise
reaktsiooniga (kui rõhk ja temperatuur ei muutu). 

Standardne  tekkentalpia –  soojusefekt  1  mooli  aine  tekkimisel  puhastest
lihtainetest nende standardolekus.

Standardne  põlemisentalpia –  soojusefekt  1  mooli  orgaanilise  aine  täielikul
oksüdeerumisel CO2-ks, veeks ning lisaks N2-ks, kui ühend sisaldab lämmastikku.

Üldkujul suvalise reaktsiooni korral on reaktsiooni standardse entalpia muut võrdne
järgmise reaktsiooni soojusefektiga, kuna segunemise ja eraldamise soojusefektid
väikesed ning need võib jätta arvestamata:

puhtad segamata reagendid nende st. olekutes → puhtad eraldatud produktid
nende st. olekutes

Reaktsiooni soojusefekt konstantsel ruumalal ja konstantsel rõhul

Termodünaamika I seaduse põhjal: q = ΔU + PΔV. Kui reaktsioonis osalevad ained
on ideaalgaasid, siis  PΔV = ΔnRT.  Kui temperatuur ei muutu, siis ainus asi,  mis
ruumala  muutuse  võib  esile  kutsuda,  on  gaasi  moolide  arvu  muutus  reaktsiooni
käigus.  Tehes  asendused  saame:  qP =  qV +  ΔnRT.  Järelikult,  kui  reaktsioonis
gaaside summaarne moolide arv ei muutu, siis qP = qV ehk ΔH = ΔU.

Kondenseeritud süsteemides, kuna ΔV ≈ 0, siis ΔH ≈ ΔU.

Reaktsiooni soojusefekti arvutamine
Keemiliste  reaktsioonide  soojusefekti  arvutamine  põhineb  Hessi  seadusel,  mille
järgi  reaktsiooni  soojusefekt  sõltub süsteemi alg-  ja  lõppolekust,  aga mitte
protsessi läbiviimise viisist ega reaktsiooni vahestaadiumidest.

Seega reaktsiooni soojusefekti saame, kui produktide standradsete tekkeentalpiate
summast lahutame lähteainete tekkeentalpiate summa, arvestades stöhhiomeetrilisi
koefitsiente. Suvalise reaktsiooni jaoks v1L1 + v2L2 + … viLi … + vnLn→ vn+1S + vn+2S +
… + vjSj + … (Li on i-ne lähteaine, Sj on j-ne saadusaine):

ΔrH° = ∑ j
v j ΔH j°−∑i

v i ΔH i°,

kus  ΔH° on  reaktsioonis  osaleva  aine  entalpia  muut  ja  v on  temale  vastav
stöhhiomeetriline  koefitsient,  mille  märk  näitab  aine teket  või  kadu. Reaktsiooni
standardse  soojusefekti  arvutamisel  võetakse  kõikideks  stöhhiomeetrilisteks
koefitsientideks väikseimad täisarvulised suurused.
Reaktsioonientalpiat  saab  arvutada  tekkeentalpiate  (ΔfH°)  ja  põlemisentalpiate
(ΔcH°) järgi:

ΔrH° = ∑ j
|v j|Δ fH j° (saadusained)−∑i

|v i|Δ fH i°( lähtained)

ΔrH° = ∑i
|v i|ΔcH i° (lähtained)−∑ j

|v j|ΔcH j° (saadusained)

Tekkeentalpiale vastab reaktsioonientalpia muut, kus stabiilsetest  lihtainetest tekib
üks mool  saadust.  Sarnaselt  tekkeentapliaga arvutatakse tihti  soojusefekt  ühe  n-
inda aine suhtes:

ΔrHn° =
∑ j

v j ΔH j°−∑i
v i ΔH i°

vn



Hessi  seadus  võimaldab  arvutada  ka  selliste  reaktsioonide  soojusefekte,  mida
reaalses elus pole võimalik läbi viia.

Näiteks me ei saa süsinikku põletada nii, et tekiks ainult CO, alati tekib ka CO 2. Küll
aga  saame  küllaldase  hapniku  olemasolul  kätte  CO2.  Samuti  saame  määrata
süsihappegaasi süsinikmonooksiidiks reageerimise soojusefekti:

Skeem näitab, et otsitava soojusefekti saame põhimõtteliselt järgmiselt.

ΔH3 = ΔH1 + ΔH2

C + O2 → CO2

CO2 + C → 2CO

C + O2 + CO2 + C → CO2 + 2CO

Enamasti on vaja reaktsioonide stöhhimeetrilised koefitensenid täisarvuga korrutada
või kastuada vastassuunalist reaktsiooni, et vajalikku tulemust saada. Sel juhul tuleb
ka vastava reaktsiooni standardset entalpiat korrutada või võtta vastasmärgiga.

Reaktsioonientalpia sõltuvus temperatuurist
Kui temperatuur muutub, siis 1 mooli aine entalpia muut: dH = CPdT (kui P = const).

Kirjutame suvalise reaktsiooni jaoks:

d (∑ j
v j ΔH j°−∑i

v i ΔH i° ) = (∑ j
v j CP , j −∑i

v i CP , i ) dT

ΔrH° = ΔrCP ΔT ,

kus ΔrCP on leitav analoogselt reaktsiooni entalpiamuuduga:

ΔrCP = ∑ j
v j CP , j −∑i

v i CP , i

Reaktsiooni temperatuurikoefitsiendi avaldis on Kirchhoffi seaduse väljendus:
Reaktsiooni soojusefekti temperatuurikoefitsient on võrdne reaktsioonist osavõtvate
ainete  soojusmahtuvuste  aritmeetilise  summaga,  arvestades  stöhhiomeetrilisi
koefitsiente ning et lähteainete stöhhiomeetrilised koefitsiendid on negatiivsed.

Saame võrrandi  reaktsiooni  soojusefekti  arvutamiseks suvalisel  temperatuuril,  kui
mingil  temperatuuril  on  soojusefekt  teada.  Tavaliselt  kasutatakse  tuntud
soojusefektina  reaktsiooni  standardset  entalpiat 298 K juures.  Seda võrrandit
tuntakse Kirchhoffi võrrandi nime all:

ΔrH2° = Δ rH1°+ ∫
T 1

T 2

ΔrCP dT

Laias  temperatuurivahemikus  sõltub  ainete  soojusmahtuvus  temperatuurist  ja
järelikult  on  ka  ΔrCP temperatuuri  funktsioon.  Kui  jätta  välja  väga  madalad
temperatuurid,  siis  on  aine  soojusmahtuvuse sõltuvus temperatuurist  väljendatav
ühega järgmistest võrrandist: CP = a+bT +cT ±2, kus a, b ja c on ainele iseloomulikud
suurused  (antud  termodünaamiliste  suuruste  tabelites).  Reaktsioonile  vastavad
kordajad  Δa,  Δb ja  Δc arvutatakse  analoogselt  reaktsiooni  soojusmahtuvuse
muuduga.



Seega saame reaktsiooni soojusmahtuvuse muudu arvutada järgmiste valemite abil:

ΔrCP=Δa+ΔbT +Δc T ± 2

Kui temperatuurivahemik on väike või reaktsioonis osalevad ainult ideaalsed gaasid,
siis võime lugeda ΔrCP konstandiks ja valem lihtsustub:

ΔrH2° = Δ rH1°+ΔrCPdT



Termodünaamika II seadus

Protsessid looduses toimuvad iseenesest vaid ühes suunas, kuigi termodünaamika I
seadus ei keela nende toimumist ka vastassuunas. Igasugust iseeneslikku protsessi
võib  põhimõtteliselt  kasutada  töö  saamiseks.  Selle  käigus  saavutab  süsteem
tasakaaluoleku  ning  kaotab  võime  edasi  tööd  teha.  Iseenesest  süsteem
tasakaaluolekust  välja  ei  lähe.  Protsesside  suuna  ja  tasakaaluoleku
kindlakstegemine põhineb termodünaamika II seadusel:

• I  postulaat:  ei  ole  võimalik  selline  protsess,  kus  kogu  soojus  muudetaks
tööks ning pole võimalik kanda soojust üle külmemalt kehalt soojemale ilma
tööd tegemata.

• II postulaat: isoleeritud süsteemis kulgevad kõik protsessid entroopia kasvu
suunas.

Carnot’ ringprotsess

Carnot’  ringprotsess  on  ideaalmudel  termodünaamika  II  seaduse  esimese
postulaadi kirjeldamiseks. Üks mool gaasi paisub isotermiliselt ja adiabaatiliselt ning
seejärel  surutakse  isotermiliselt  ning  adiabaatiliselt  kokku,  nii  et  gaasi  lõppolek
vastaks  algolekule  ja  kõik  protsessid  on  pöörduvad.  Avaldame iga  osaprotsessi
soojushulga, töö, siseenergia ja entalpia muudu.

Adiabaatsed protsessid ei anna kokku summaarsetesse suurustesse panust, sest
kompenseerivad teineteist:

q2 + q4 = 0 (sest q2 = q4 = 0)

w2 + w4 = 0 (sest w2 = −w4)

ΔU2 + ΔU4 = 0 (sest ΔU2 = −ΔU4)

ΔH2 + ΔH4 = 0 (sest ΔH2 = −ΔH4)

Isotermilised protsessid annavad panuse ringprotsessi töösse ja soojushulka:

ΔUisot = 0 (sest T = const)

ΔHisot = 0

wring = w1 + w3

qring = q1 + q3



Carnot’ ringprotsessi töö ja soojushulga bilanss

Tõestame, et Carnot’ ringprotsess teeb tööd.

Summaarne töö: w ring = −RT soc ln
V B

V A

−RT külmln
V D

V C

.

Kuna 
V B

V A

=
VC

V D

 siis w ring = (T külm−T soc)R ln
V B

V A

.

Kuna VB  > VA, siis logaritmiliige positiivne. Kuna Tsoe > Tkülm, siis on temperatuuride
vahe võrrandis negatiivne, seega  wring < 0.  Järelikult teeb Carnot’ ringprotsess
tööd. 

Isotermiliste osaprotsesside kohta teame, et q1 = –w1 ja q3 = –w3. Seega qring = −wring.
Järelikult  on kogu Carnot’  ringprotsessi  soojusefekt  positiivne ja  absoluut-
väärtuselt võrdne tööga.

Carnot’ ringprotsessi kasutegur

Carnot’ ringprotsessi töö analüüsist on näha, et töö on seda suurem, mida suurem
on sooja ja külma keha temperatuuride erinevus. Analüüsist selgus ka, et Carnot’
ringprotsess neelab tööga võrdse hulga soojust. Kui vaadelda kogu tsüklit “meie”
suhtes, siis saame teha järgmisi järeldusi.

Me  anname  Carnot’  ringprotsessil  põhinevale  soojusmasinale  soojushulga  q1 ja
saame vastu töö. Osa soojust aga kantakse üle külmale kehale ja läheb meie jaoks
kaduma. Selle põhjal saame avaldada Carnot’ ringprotsessi kasuteguri:

η=
|töö|

soojale kehale antav soojus
=

|w |
qsoe

Tõestus, et Carnot’ tsükli kasutegur on alati väiksem ühest

Kuna w = −(qsoe + qkülm), siis η =
|w |
qsoe

=
qsoe+qkülm

qsoe

.

Asendame soojushulgad nende avaldistega:

η =

RT soe ln
V B

V A

−RT külm ln
V B

V A

RT soe ln
V B

V A

=
T soe−T külm

T soe

Kuna  Tsoe –  Tkülm <  Tsoe,  siis  η ≤ 1.  Vaatlesime  seni  pöörduvat  protsessi.
Mittepöörduva protsessi töö on alati väiksem, seega on ka kasutegur sel juhul
väiksem kui pöörduva protsessi korral.

Olulised järeldused Carnot’ tsükli põhjal

Carnot’ ringprotsess teeb tööd (w < 0), kuid see töö on palju väiksem soojushulgast
qsoe, mille arvelt see töö tehakse. Carnot’ ringprotsess näitab, et põhimõtteliselt ei
saa kogu soojust muundada tööks. Carnot’ ringprotsessi kasutegur on alati väiksem
1-st. Pöörduva protsessi kasutegur on maksimaalseim võimalikest ja sõltub ainult
temperatuuride  erinevusest.  Mittepöörduva  protsessi  kasutegur  on  väiksem
pöörduva protsessi kasutegurist.



Energia hajumine

On protsesse, mis toimuvad iseeneslikult, ja protsesse, mis iseenesest ei toimu.

Oletame, et meil on kaks gaasiga täidetud anumat, milles rõhud on erinevad. Kui
anumad ühendada, siis rõhud võrdsustuvad iseeneslikult. Vastupidine protsess ei
ole iseeneslikult võimalik. Seega on tegemist täiesti mittepöörduva protsessiga.

Mittepöörduvad protsessid on näiteks:

• rõhu ühtlustumine

• segunemine

• temperatuuri ühtlustumine

• keemiline reaktsioon

Energia  hajumine  –  süsteemi  kõrgema  energiatihedusega  osast  liigub  energia
iseeneslikult madalama energiatihedusega ossa, kuni energia kogu süsteemis võrd-
sustub. 

Energia hajumise molekulaarne tagapõhi

Kui panna kuul põrkuma vastu aluspinda, siis kuuli põrkeenergia kandub osaliselt
üle aluspinna molekulide soojusliikumisse (aluspind soojeneb).  Aluspinna soojen-
damine ei pane aga kuuli aluspinnast eemale liikuma. Kuul küll soojeneb ja tema
molekulide soojusliikumine kasvab, kuid molekulid ei hakka soojendamisel liikuma
ühes kindlas suunas, sest soojusliikumine on kaootiline. 

Energia hajumine ja termodünaamika I seadus

Oletame, et  keha energiatihedus on keskkonna omast  kõrgem. Keha annab osa
energiast  ümbritsevale keskkonnale (energia hajub).  See ei ole vastuolus termo-
dünaamika I seadusega, mis kehtib isoleeritud süsteemi kohta. Kui vaatleme keha ja
keskkonda tervikuna isoleeritud süsteemina,  siis  jääb kogu süsteemi  energiahulk
samaks, kuid ei ole võimalik spontaanse protsessi abil energiat uuesti keskkonnast
kehasse kontsentreerida.

Entroopia 

Kui gaas paisub vaakumisse, siis see protsess on iseeneslik. Vastupidi see protsess
ise ei toimu. Carnot’ ringprotsess võimaldab defineerida uue olekufunktsiooni, mis
kirjeldab seda sorti nähtuste võimalikkust. Soojusmasina kasuteguri võrrandist:

qsoe
rev

qsoe
rev

+
qkülm

rev

qsoe
rev

=
T soe

T soe

−
T külm

T soe

Taandame 1-ga võrduvad liikmed ja grupeerime külma ja sooja keha liikmed eraldi:

qkülm
rev

qsoe
rev

= −
T külm

T soe

 → 
qkülm

rev

T külm

= −
qsoe

rev

T soe

 → ∑
qrev

T
= 0



Kui vaadelda kogu tsüklit lõpmata väikeste muutustena summana, saab kirjutada

∮
dq rev

T
= 0,

kus sümbol  ∮ on integraal  üle kinnise kontuuri.  Kuna ringprotsessis on integraal
dq/T-st  võrdne  nulliga,  siis  on  dq/T olekufunktsioon.  Seda  olekufunktsiooni
nimetatakse entroopiaks:

dq
T

= dS

Ringprotsessi entroopia muutus on võrdne nulliga ∮dS = 0. 

Pöörduva ja mittepöörduva ringprotsessi entroopia

Kuna  mittepöörduva  isotermilise  protsessi  töö  on  alati  väiksem  kui  pöörduva
protsessi töö, siis saame kirjutada võrratuse, 

qsoe
irr +qkülm

irr

qsoe
irr

<
T soe−T külm

T soe

,

kus  vasakpoolne osa iseloomustab mittepöörduva ning  parempoolne osa samas
temperatuurivahemikus töötava pöörduva protsessi kasutegurit.

Kuna eespool on näidatud, et pöörduvalt töötava ringprotsessi korral 

∮
dq rev

T
= 0,

siis järelikult mittepöörduva ringprotsessi

∮
dq irr

T
≠ ΔS

Kuna entroopia on olekufunktsioon, siis summaarne entroopiamuutus tsüklis peab
igal juhul olema 0, olenemata sellest, kas jõuame punktist A punkti A pöörduva või
mittepöörduva protsessi abil.

Pöördumatu protsessi entroopia isoleeritud süsteemis.

Vaatleme  spontaanset  jahtumist,  st  soojushulga  q üleminekut  soojemalt  kehalt
temperatuuriga  Tsoe külmemale  kehale  temperatuuriga  Tkülm.  Samuti  eeldame,  et
uuritav kahe keha süsteem on isoleeritud ümbritsevast keskkonnast. Eeldame, et
anumad on piisavalt suured, et väikese soojushulga üleminek ei muuda praktiliselt
kehade  temperatuuri.  Soojuse  ülekande  käigus  toimuv  summaarne  entroopia
muutus on avaldatav järgmiselt:

ΔS = ΔSsoe+ΔSkülm = −
q

T soe

+
q

T külm

Soe keha annab soojushulga ära, sellepärast on valemis “−”. 

Kuna  Tsoe >  Tkülm,  siis  |q /T soe|<|q /T külm|.  Järelikult  summaarne  entroopia  muut
isoleeritud süsteemis: ΔS > 0. Mittepöörduva protsessi summaarne entroopia muut
isoleeritud süsteemis on positiivne. See on entroopia kasvu seadus Clausiuse järgi.

Clausiuse järeldused universumi kohta:

• universumi energia on muutumatu (termodünaamika I seadus); 

• universumi entroopia muutub ja püüab saavutada maksimumi.



Ideaalgaasi entroopia 

Termodünaamika I seaduse põhjal dq = dU+PdV = nCV dT +
nRT

V
dV

Asendame entroopia avaldises soojushulga tema avaldisega: 

dV
V

nR

T

dTnC
dV

VT

nRT

T

dTnC

T

q
dS VV 




Integreerides saame entroopia muudu avaldise:

ΔS = nCV ln
T 2

T 1

+nR ln
V 2

V 1

Järelikult  summaarse  entroopia  muudu  saame,  kui  lahutame protsessi  osadeks:
kõigepealt  muudame temperatuuri  (hoides  ruumal  konstantsena)  ja  siis  ruumala
(hoides temperatuuri konstantsena). See võrrand kehtib üldjuhul, st kui muutuvad
kõik  olekuparameetrid  (P,  T  ja  V).  Küll  aga  on  tehtud  eeldus,  et  tegemist  on
ideaalgaasiga.  ΔS avaldisest  saab  tuletada  valemeid  erinevates  tingimustes
kasutamiseks:

• Kui on isotermiline protsess, siis ΔS = nR ln
V 2

V 1

• Kui on isokooriline protsess, siis ΔS = nCV ln
T 2

T 1

• Kui on isobaariline protsess, siis ΔS = nCP ln
T 2

T 1

Kõigis  neis  võrrandites  saab  ühe  muutuja  suhte  asendada  ideaalgaasi  oleku-
võrrandist  teise  muutuja  suhtega,  sest  kolmas  muutuja  triiost  P,  T ja  V on
konstantseks võetud.

ΔS avaldisest saab tuletada ka valemeid teiste parameetrite paaride ja Cp jaoks, kui
nii P, T kui ka V muutuvad (kasutades avaldist CV = CP − R ning PV = nRT): 

ΔS = nCP ln
T 2

T 1

−nR ln
P2

P1

 ja ΔS = nCV ln
P2

P1

+nCP ln
V 2

V 1

Ideaalse gaasi pöörduva ja mittepöörduva paisumise entroopia

Isotermilise paisumine entroopia muut avaldub järgmiselt:

ΔS = nR ln
V 2

V 1

Kui see paisumine toimub pöörduvalt, siis peab summaarne entroopiamuut olema
null (ΔSsum = 0), seega ümbritseva keskkonna entroopia peab ka muutuma:

ΔSkeskkond = −nR ln
V 2

V 1

Kui paisumine toimub vabalt ja mittepöörduvalt (kui temperatuur ei muutu ja tööd ei
tehta),  siis  ümbritsev  keskkond soojust  ei  saa ja  ja  tema entroopiamuut  on  null
(ΔSkeskkond = 0) ning summaarne entroopiamuut:

ΔSsum = nR ln
V 2

V 1



Faasilise ülemineku entroopia

Vaatleme  jää  sulamist.  Niikaua,  kui  jää  ja  vesi  on  vastastikuses  tasakaalus,
temperatuur ei muutu, küll aga tuleb süsteemi soojendada, et sulamine toimuks. Kui
seda teha piisavalt aeglaselt, et säiluks tasakaal kahe faasi vahel, siis on entroopia
muutus avalduv võrrandiga:

ΔS1→2 = ∫
1

2
dqrev

T
=

dqrev
1→2

T

Kui  rõhk  faasilise  ülemineku  käigus  ei  muutu,  siis  on  soojushulk  võrdne
entalpiamuuduga, seega saame kirjutada sulamisentroopia avaldise:

ΔSsul =
ΔHsul

T sul

Analoogselt saame avaldada aurustumisentroopia

ΔSa =
ΔHa

T a

Sarnaselt saab avaldada ka allotroopsete teisendite üleminekute ning sublimatsiooni
entroopia.  Kui  faasiline  üleminek  toimub  rõhul  105 Pa (standardtingimus!),  siis
saame standardse faasilise ülemineku entroopia ΔfüS°.

Entroopia sõltuvus temperatuurist

Entroopia temperatuurisõltuvuse avaldise saame järgmiselt:

dS =
dq
T

= nC
dT
T

,

kus C on kas CP isobaarilise protsessi või CV isokoorilise protsessi korral.

Integreerides saame:

ΔS = n ∫
T 1

T 2

C
T

dT

Võrrandi  lahendamiseks  laias  temperatuurivahemikus  peame  teadma,  milline  on
soojusmahtuvuse temperatuurist sõltuvus. 

Kuna integreerimine on joonealuse pindala määramine, siis vastavad joonisel halliga
märgitud alad entroopiamuudule temperatuurist 0 kuni meid huvitava temperatuurini.
Vahepeale jäävad faasilised üleminekud.

Probleemiks  on  soojusmahtuvuse  temperatuurisõltuvuse  eksperimentaalne
määramine madalatel temperatuuridel. On kindlaks tehtud, et madalatel temperatuu-
ridel on soojusmahtuvuse temperatuurisõltuvus CP = const ~ T3 (Debye ekstrapola-
tsioon). 



Eksperimentaalselt mõõdetakse soojusmahtuvuse temperatuurisõltuvus nii madalal
temperatuuril kui võimalik. Saadud andmeid modelleeritakse Debye võrrandi alusel
ning määratakse konstant.

ST , m = S0+ ∫
0

T s

CP ( t )

T
dT +

ΔsH

T s

+ ∫
T s

T a

CP (v)

T
dT +

ΔaH

T a

+ ∫
T a

T
CP (a)

T
dT

Arvesse  tuleb  võtta  seda,  et  soojusmahtuvuse  temperatuurisõltuvuse  funktsioon
võib ka ühe faasi piirides erinevates temperatuurivahemikes erineda.

Väikeses temperatuurivahemikus ja ideaalgaaside korral, kui C = const, siis

S2 = S1+nC ∫
T 1

T 2

dT
T

 → S2 = S1+nC ln
T 2

T 1



Termodünaamika III seadus

Absoluutsel  nulltemperatuuril  peab  soojusliikumine  lakkama.  Struktuursete  sega-
duste ja soojusliikumise puudumine tähendab seda, et ka materjalide entroopia on
sel juhul null. Sellele viitab ka Boltzmanni jaotusfunktsiooni väärtus W juhul, kui on
ainult üks võimalus osakeste paigutuseks (absoluutne kord):

W = 1 ja S = 0

Termodünaamika  III  seadust  defineeritakse  mitmeti.  Algselt  sõnastas  Termo-
dünaamika III seaduse W. Nernst. Ta töötas soojusteoreemi välja vajadusest arvu-
tada keemiliste reaktsioonide entroopiamuutusi, mis on omakorda vajalikud, et arvu-
tada  Gibbsi  energiat,  ehk  teisisõnu  hinnata  maksimaalset  võimalikku  tööd,  mida
keemilisest reaktsioonist võib saada.

Termodünaamika III  seadus e.  W.  Nernsti  soojusteoreem (1906):  Entroopiamuut
absoluutsel nulltemperatuuril on null, kui süsteem on termodünaamilises tasakaalus
(ΔS → 0 kui T → 0). Sellest tuleneb, et kõigi korrapäraste kristalliliste ainete entroo-
piad peavad olema absoluutsel nulltemperatuuril võrdsed ja on tõenäoliselt võrdsed
nulliga.

Siit  on  näha,  et  välja  on  jäetud  perfektsed  mittekirstallilised  olekud.  Kui  soojus-
liikumine lakkab, siis on saavutatud madalaim võimalik temperatuur ja entroopia on
minimaalne. Selle madalaima võimaliku temperatuuri kohta ütleb termodünaamika
III seadus: madalaim kõikidest temperatuuridest – absoluutne nulltemperatuur – on
saavutamatu.

Kuna  reaktsiooni  entroopiamuudu  saab  arvutada  analoogselt  reaktsiooni
soojusefektiga ja kõigi puhaste ainete entroopiad on absoluutsel nulltemperatuuril
võrdsed,  siis  pole  tegelikult  oluline,  milline  on absoluutse  entroopia  väärtus  0  K
juures,  seetõttu  võib  termodünaamika  III  seaduse  sõnastada  ka  järgmiselt
M. Plancki  järgi:  korrapärase kristallstruktuuriga puhta aine entroopia absoluutsel
nulltemperatuuril on võrdne nulliga.



Keemiline tasakaal

Massitoimeseadus ja keemilise reaktsiooni tasakaal

Keemilised reaktsioonid ei kulge enamasti lähteainete täieliku kadumiseni. Süsteemi
koostis muutub reaktsiooni kulgemise käigus teatud aja jooksul ja jääb siis ajas püsi-
vaks (kui P ja T ei muutu). 

Võtame vaatluse alla järgmise reaktsiooni:
v1L1 + v2L2 + … viLi … + vnLn→ vn+1S + vn+2S + … + vjSj + …,

kus Li on  i-ne lähteaine,  Sj on  j-ne saadusaine ning  v on vastav stöhhiomeetriline
koefitsient.

Defineerime suuruse Q kui saaduste aktiivsuste vj-astmetes korrutise jagatud ∏ a j
v j

lähteainete aktiivsuste vi-astmetes korrutisega ∏ ai
v i:

Q =
∏ a j

v j

∏ ai
v i

Reaktsiooni lähteainete ja produktide vahekorra tasakaaluolekus saame määrata,
kasutades  massitoimeseadust (C. Guldberg,  P. Waage):  keemilise  reaktsiooni
kiirus on võrdeline reageerivate ainete aktiivsustega (a) võetuna vastavasse astme-
näitajasse.

Pärisuunalise reaktsiooni ja pöördreaktsiooni kiirused on seega avaldatavad järg-
misel kujul:

r otse = k otse∏a i
v i ja r pöörd = k pöörd∏ a j

v j,

kus kotse ja kpöörd on otse- ja pöördreaktsiooni kiiruskonstandid.

Puudugu  reaktsiooni  algmomendil  saadused,  pöördreaktsiooni  kiirus  on  null  ja
otsereaktsiooni kiirus maksimaalne. Reaktsiooni käigus jääb lähteaineid vähemaks
ja votse muutub väiksemaks. Saamal ajal tekib produkte juurde ning pöördreaktsiooni
kiirus  kasvab.  Mingil  ajamomendil  tekib  olukord,  kus  rotse =  rpöörd.  Seega,  kuigi
mõlemad  reaktsioonid  toimuvad  edasi,  ometi  reaktsioonist  osavõtvate  ainete
konsetratsioonid  enam  ei  muutu.  Sellist  süsteemi  olekut  nimetatakse
tasakaaluolekuks. Tasakaaluolekus päri- ja vastasuunalised reaktsioonid toimuvad
võrdse kiirusega.

Tasakaalutingimustes  votse =  vpöörd ning  Q  =  K,  kus  K on  reaktsiooni
tasakaalukonstant, mis võrdub otse- ja pöördreaktsiooni kiiruskonstantide suhtega:

k otse∏ ai
v i = kpöörd∏a j

v j → K =
k otse

k pöörd

=
∏ a j

v j

∏ a i
v i

Tasakaalukonstant on reaktsiooni iseloomustav suurus, mis oleneb temperatuurist,
kuid ei olene reageerivate ainete hetkeaktiivsustest. Kui muuta tasakaalus olevas
süsteemis  ühe  reageeriva  aine  aktiivsust,  siis  muutuvad  ka  teised  nii,  et
tasakaalukonstant säilitaks oma esialgse väärtuse.

Reaktsiooni  sellist  käitumist  kirjeldab  Le  Chatelier’  printsiip: kui  viia  süsteem
tasakaaluolekust eemale, siis toimuvad selles muutused, mis vähendavad häirituse
mõju. Eeldusel, et häirituse tulemusena  K ei muutu, läheneb süsteemi kirjeldav  Q
tasakaalukonstandile (Q → K).



Reaktsiooni tasakaalukonstandi väljendusviisid

K ja  Q on  dimensioonita  suurused.  Nende  avaldistes  on  aktiivsuste  asemel
mugavam kasutada teisi suuruseid. Gaasifaasis ja lahuses toimuvate reaktsioonide
korral kasutatakse vastavalt osarõhkusid ja kontsentratsioone:

agaas =
P
P°

 ja alahus =
c

c °

kus P° = 105 Pa ja c° = 1 mol dm−3 (molaarse kontsentratsiooni puhul).

Osarõhkude või kontsentratsioonide kaudu avaldub tasakaalukonstant järgmiselt:

K =
∏ (P j /P° )v j

∏ (P i /P° )v i

 ja K =
∏ (c j /c° )v j

∏ (c i /c° )v i

Nõndanimetatud  praktilised  tasakaalukonstandid  on  dimensiooniga  suurused  ja
sõltuvad seega rõhu või kontsentratsiooni väljendamise viisist:

K P =
∏ P j

v j

∏P i
v i

 ja K c =
∏ c j

v j

∏c i
v i

Juhul, kui standardrõhk ja kontsentratsioon on väljendatud vastavalt ühikutes bar ja
M, siis K = KP (gaasifaasis) ning K = Kc (lahuses).

Gaasifaasi  praktilist  tasakaalukonstanti  võib  väljendada  ka  kontsentratsiooni
(ci = ni/Vi = Pi/RT)  ja  moolmurru  (Xi = Pi/P)  kaudu.  Nende  seos  tõelise
tasakaalukonstandiga (K) on järgmine: 

K P =
∏ P j

v j

∏P i
v i

= K (P° )Δn

K X =
∏ ( X j P )v j

∏ ( X i P )v i

= K ( P°
P )

Δn

K c =
∏ c j

v j

∏c i
v i

= K ( P°
c°RT )

Δn

kus P = ∑ P i (rõhk süsteemis) ja Δn = ∑ v j −∑ v i  (gaasi moolide arvu muutus).

Selles valemis kasutatakse alati standardrõhku. Kui süsteemi üldrõhk sellest erineb,
siis tuleb seda arvesse võtta moolmurdude kaudu.

Kui reaktsioonis osaleb ka lahusti (näiteks tekib happe ja leelise reaktsioonil vesi),
siis lahusti kontsentratsioon muutub lahjade lahuste korral reaktsiooni käigus vähe
(kuna  ta  on  suures  ülehulgas)  ja  see  võetakse  konstandiks  ning  lisatakse
tasakaalukonstandile. Lahusti aktiivsus loetakse võrdseks ühega. 

Kui reaktsioonis osaleb tahke aine, siis reaktsioon ise toimub ikkagi kas gaasi- või
lahusefaasis  ning  tahke  aine  kontsentratsioon  seal  ei  muutu.  Seega  võime
analoogselt  lahusti  aktiivusega  lahustes  arvestada  ka  tahke  aine  aktiivsuse
tasakaalukonstandi sisse, st lugeda tahke aine aktiivsuse võrdseks ühega.

Kui  gaasifaasilises  reaktsioonis  tekib  vedelik  või  tahkis,  siis  vastavate  ainete
aktiivsus loetakse samuti võrdseks ühega. 



Keemilise reaktsiooni tasakaalu sõltuvus rõhust

Vaatleme reaktsiooni, kus 1 mooli gaasi asemel tekib 2 mooli gaasi:

2C(t) + O2(g) ⇌ 2CO(g)

Selle reaktsiooni tasakaalukonstandi võrrand on järgmine:

K =
PCO

2

P°2
:
PO2

P°
=

PCO
2

PO2

1
P°

Selleks, et analüüsida rõhu mõju tasakaalule, läheme rõhkudelt üle moolmurdudele:

K =
X CO

2 P2

P° 2
:

X O2
P

P°
=

X CO
2

X O2

P
P°

• Lisame  süsteemi  inertset  gaasi  nii,  et  sellega  kaasneb  üldrõhu  tõus
süsteemis  2  korda,  kui  ruumala  on  konstantne. Samal  ajal  reageerivate
gaaside moolmurrud vähenevad 2 korda ja reageerivate gaaside osarõhud ei
muutu.  Kui ruumala on konstantne inertgaasi lisamine ei mõjuta reaktsiooni
tasakaalu  kuigi  rõhk  muutub.  Moolide  arvu  muutusega  gaasireaktsioonide
tasakaal sõltub rõhust, aga tasakaalukonstant ei sõltu rõhust.

• Surume gaase 2 korda kokku.  P suureneb 2 korda, moolmurrud gaasisegu
kokkusurumisest  otseselt  ei  muutu.  Kuna  aga  tasakaalukonstant  ei  sõltu
rõhust,  siis  peab  vaadeldava  reaktsiooni  korral  moolmurdude  suhe  vähe-
nema, seega tasakaal nihkub lähteainete suunas kus on vähem gaasi. Kui
tõsta  gaasireaktsiooni  süsteemis  rõhku  ruumala  vähendades,  siis  nihkub
tasakaal selles suunas, kus on vähem gaasi. 

Keemilise tasakaalu ja reaktsiooni suuna kriteeriumid

Mida kaugemal on keemiline reaktsioon tasakaaluolekust,  seda suurem on tema
võime teha kasulikku tööd. Maksimaalne kasulik töö on seotud termodünaamiliste
potentsiaalidega G ja F. Seega reaktsiooni töövõimet saab otseselt kirjeldada G ja F
abil. Kui süsteem teeb tööd, siis tema töövõime väheneb, kuni saab tasakaaluolekus
võrdseks  nulliga.  Seega  peab  iseenesliku  keemilise  reaktsiooni  kulgemisel
vähenema ka antud tingimustel tööga seotud termodünaamiline potentsiaal. 

• Kui  P =  const ja  T =  const,  siis  saavad spontaanselt  kulgeda  vaid  need
protsessid,  mille käigus Gibbsi  energia väheneb (dGP,T < 0).  Kui  dG saab
võrdseks nulliga, siis on süsteem saavutanud tasakaaluoleku ning iseenes-
likult sellest enam väljuda ei saa.

• Kui  V =  const ja  T =  const,  siis  saavad spontaanselt  kulgeda  vaid  need
protsessid, mille käigus Helmholtzi energia väheneb (dFV,T < 0).

Keemilise tasakaalu tingimused graafiliselt:



Kui vaatleme Gibbsi energiat erinevatel temperatuuridel, siis saab otsustada reakt-
siooni  suuna  üle  reaktsiooni  entalpiamuudu  ja  entroopimuudu  koosmõju  järgi
vastavalt võrrandile:

ΔG = ΔH − TΔS

Reaktsioon toimub, kui

• ΔH < 0, ΔS > 0, suvaline T

• ΔH < 0, ΔS < 0, madal T

• ΔH > 0, ΔS > 0, kõrge T

Reaktsiooni Gibbsi energia muut. Reaktsiooni isotermi võrrand

Keemiline reaktsioon on iseeneslik  protsess ja  selle  käigus peab Gibbsi  energia
vähenema.  Gibbsi  energia  muutust  reaktsiooni  käigus  iseloomustab  reaktsiooni
isotermi võrrand. 

Reaktsiooni  isotermi  võrrandi  tuletamiseks  lähtume  Gibbsi  energia  ja  keemilise
potentsiaali seosest. Toimugu järgmine reaktsioon ideaalsete gaaside osavõtul:

v1L1 + v2L2 + … viLi … + vnLn→ vn+1S + vn+2S + … + vjSj + …

kus Li on  i-ne lähteaine,  Sj on  j-ne saadusaine ning  v on vastav stöhhiomeetriline
koefitsient. Kui reaktsioon toimub konstantsel temperatuuril ja rõhul, siis

dGT , P = ∑ μ j dn j −∑ μ i dn i

Kuna ainehulkade suhtelised muutused on reaktsiooni toimumise käigus alati samad
ning määratud stöhhiomeetriliste koefitsientidega, siis saame ainehulkade muutused
kirjeldada ühe parameetriga ξ:

dGT , P = (∑ v j μ j −∑ v i μ i ) dξ

kus dξ on reaktsiooni ulatus, mis näitab, kui
kaugele on reaktsioon toimunud. 

Siit saame reaktsiooni Gibbsi energia muudu

ΔrG =
dGT , P

dξ
= ∑ v j μ j −∑ v i μ i, 

kus  v on  reaktsioonist  osavõtva  aine  stöh-
hiomeetriline koefitsient reaktsiooni-võrrandis.

Reaktsiooni Gibbsi energia muut on sisuliselt
G,ξ-graafiku  tõus.  Kui  reaktsioon  jõuab
tasakaaluolekusse, siis on graafiku tõus võrdne nulliga.

Asendame saadud võrrandis keemilised potentsiaalid vastavalt võrrandile

μ = μ °+RT lna

Koondame standardsed keemilised potentsiaalid ühte liikmesse (sest need ei sõltu
gaaside osarõhkudest) ning viime stöhhiomeetrilised kordajad logaritmi alla:

ΔrG =Δ rG°+RT ln
∏ a j

v j

∏ ai
v i

= Δ rG°+RT lnQ

See on reaktsiooni isotermi võrrand (van’t Hoff),  mis annab tasakaalukonstandile
termodünaamilise tagapõhja.



Reaktsiooni standardne Gibbsi energia ja tasakaalukonstant

Kuna tasakaaluolekus ΔrGtasakaal = dGT ,P = 0 ning Q = K, siis

ΔrG° = −RT ln K

Reaktsiooni isotermi võrrandi saab väljendada järgmiselt:

ΔrG = −RT lnK +RT lnQ

kus K sisaldab endas tasakaalulisi aktiivsusi ja Q aktiivsusi reaktsiooni konkreetsel
ajamomendil.

Järelikult  on reaktsiooni isotermi võrrandi alusel Gibbsi energia seotud  tõelise e.
termodünaamilise  tasakaalukonstandiga,  mis on  avaldatud reaktsioonis  osale-
vate  ainete  tasakaaluliste  aktiivsuste  kaudu.  Reaktsiooni  isotermi  võrrandist  on
näha, et kui  Q = 1, siis  RTlnQ = 0 ja  ΔrG =  ΔrG°.  Sellest tulenevad  reaktsiooni
standardtingimused: kõigi reaktsioonis osalevate ainete aktiivsused on võrd-
sed ühega.

• lahuste korral alahus = c/c° = 1 (standardmolaarsus c° =1 mol dm−3)

• gaaside korral agaas = P/P° = 1 (standardrõhk P° = 105 Pa). 

Nagu näha, ei ole standardne Gibbsi energia piiratud mingi kindla temperatuuriga,
st standardsest  Gibbsi  energiast  võib  rääkida  suvalisel  temperatuuril  (st  võime
kirjutada reaktsiooni isotermi võrrandi suvalisel konstantsel temperatuuril). Tabelites
on alati ära märgitud temperatuur, mille juures on toodud ΔrG°  väärtused. Kui seda
kusagil ülesandes märgitud pole, siis mõeldakse nn toatemperatuuri (25°C), mille
kohta tavaliselt on just olemas käsiraamatute andmed.

Reaktsiooni  toimumise  standardtingimused  kirjutavad  ette  reaktsioonis  osalevate
ainete standardaktiivsused, kuid mitte temperatuuri. 

Reaktsiooni  Gibbsi  energia  muutuse,  tasakaalukonstandi  ja  tasakaalu  tem-
peratuurisõltuvus

Gibbsi energia temperatuurist sõltuvust kirjeldab Gibbs–Helmholtzi võrrand:

d
dT ( ΔG

T )
P

= −
ΔH

T 2

Arvutustes kasutamiseks on seda võrrandit vaja integreerida:

ΔG2

T 2

=
ΔG1

T 1

− ∫
T 1

T 2

ΔH
T

dT

Seda võrrandit saab kasutada siis, kui on teada reaktsiooni entalpia sõltuvus tem-
peratuurist. ΔG1 /T 1 võetakse tavaliselt 298 K juures.

Keemilise tasakaalu temperatuurist sõltuvuse van’t Hoffi  võrrandi saame tuletada,
kui  asendame Gibbs–Helmholtzi  võrrandis reaktsiooni  standardse Gibbsi  energia
tema seosest reaktsiooni tasakaalukonstandiga:

( d lnK
dT )

P

=
ΔH°

RT 2



Siit saab teha olulisi järeldusi keemilise tasakaalu temperatuurisõltuvuse kohta:

• kui ΔH > 0 (endotermiline reaktsioon), siis K suureneb temperatuuri tõustes,
st saame rohkem saadusi

• kui ΔH < 0 (eksotermiline reaktsioon), siis K väheneb temperatuuri tõustes, st
tasakaal nihkub lähteainete poole.

Kui vaadeldav temperatuurivahemik on väike, siis
võib ΔH° lugeda temperatuurist sõltumatuks. Sellel
juhul saame järgmise võrrandi:

ln
K2

K1

= −
ΔH°

R ( 1
T 2

−
1
T 1

)
Selle  võrrandi  järgi  saame  lnK ja  T−1 vahel
lineaarse sõltuvuse.


