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Аннотация
В рекомендациях представлен методические подходы к изучению вопросов термодинамики при изучении химии на углубленном уровне в 9 классе, которые предполагает достижение обучающимися предметных результатов умения понимать энергетику химических реакций, раскрывать смысл закона Гесса и его следствий, закона действующих масс, проводить вычисления по термохимическим уравнениям. 
 В данных методических рекомендациях рассмотрены методические приемы организации учебной деятельности обучающихся на уроках химии при изучении вопросов термодинамики. 
Методические рекомендации адресованы учителям химии, работающим по программам основного общего образования на углубленном уровне.

Содержание
1.Актуальность
Термохимия – раздел физической химии, в котором изучают тепловые
эффекты химических реакций. Этот раздел введен в курс химии основной школы впервые для изучения химии на углубленном уровне в 9 классе. Вопрос рассматривается в школьном курсе на межпредметном уровне с физикой. 
Цель введения в программу вопросов термодинамики– дать более полное представление (с учетом возраста детей и уровня развития) о термодинамике химических процессов с помощью расчетных заданий. Показать, что возможность и условия протекания химических процессов можно: предсказать, проверить на практике свои предположения, управлять ими.
Химические реакции сопровождают нас повсюду и беспрерывно. Одни из них созидают, другие, наоборот, несут угрозу. Одни идут мгновенно, другие – годами, некоторые же, совсем не могут протекать. Почему так происходит?
Предполагается, что по изучению данного материала, школьники будут иметь представление о термодинамических величинах, уметь их находить их в справочной литературе или рассчитывать. Применять их для предсказания возможности протекания того или иного химического процесса, предсказывать условия, при которых химические реакции могут идти. Познакомятся с профессиями, в которых применяются эти знания.
Раздел термодинамики включает следующие вопросы:
- основы химической термодинамики, понятие о термодинамических величинах;
- термохимические расчеты, закон Гесса.

2. Вопросы термодинамики в школьном курсе химии 9 класса
	класс
	тема
	Кол-во часов на тему при углубленном изучении 3/4 ч в неделю)
	Элементы содержания

	9
	Основные закономерности протекания химических реакций
	14/14
	 Элементы химической термодинамики. Энергетика химических реакций.
Тепловой эффект химической реакции. Экзо- и эндотермические реакции, термохимические уравнения. 
Закон Гесса и его следствия. Вычисления по термохимическим уравнениям.
закон сохранения и превращения энергии при химических реакциях



3. Основные термодинамические понятия, изучаемые в школьном курсе по программе углубленного уровня программы основного образования.
 Основные понятия, изучаемые в 9 классе
· Термодинамика – это наука, изучающая превращения одних видов энергии в другие. Изучением этих превращений, применительно к химическим реакциям и физико-химическим процессами занимается химическая термодинамика.
· Химическая реакция заключается в разрыве одних и образовании других связей, поэтому она сопровождается выделением или поглощением энергии в виде теплоты, света.
· Выделение теплоты при взаимодействии различных веществ указывает на то, что эти вещества еще до реакции в скрытой форме обладали определенным запасом энергии. Такая форма энергии, высвобождающаяся в ходе химических реакций и физических процессах, называется внутренней энергией U. Внутренняя энергия U выражается в кДж/моль. Внутренняя энергия складывается из потенциальной и кинетической энергии частиц, образующих данное вещество или систему.				U = Eкин + Eпотен
· Кинетическая энергия - это энергия поступательного, вращательного и колебательного движения ядер и электронов в атомах.
· Потенциальная энергия обусловливается силами отталкивания и притяжения между частицами, входящими в состав ядер, атомов, молекул. 
· Внутренняя энергия зависит от природы вещества, массы, температуры. Она является мерой кинетической энергии и объема, от которого зависит потенциальная энергия. Определить или рассчитать абсолютную величину U невозможно, т.к. нельзя перевести систему в состояние лишенное энергии, но можно определить изменение ∆U в любом процессе.
· Теплота образования — это количество теплоты, которое выделяется или поглощается при образовании одного моля химического соединения из простых веществ в их наиболее устойчивом состоянии при стандартных условиях
· Теплота сгорания — количество выделившейся теплоты при полном сгорании массовой (для твердых и жидких веществ) или объёмной (для газообразных) единицы вещества. 


4. Методические подходы к изучению вопросов химической термодинамики в теме «Основные закономерности протекания химических реакций» (9 класс)
На изучение данной темы в 9 классе при углубленном изучении отводится 14 часов. 
Можно рассмотреть следующий вариант поурочного планирования этой темы:
	[bookmark: _Hlk200016636]№ урока
	Тема урока
	Кол-во часов
	Основные вопросы
	Планируемые результаты

	1.
	Введение в классификацию химических реакций

	1
	· -Классификация химических реакций по числу и составу участвующих в реакции веществ.
· -Классификация по тепловому эффекту.

	· -Классифицировать химические реакции по различным признакам.
· -Раскрывать смысл изучаемых понятий и применять эти понятия при описании свойств веществ и их превращений.


	2.
	Классификация химических реакций

	1
	· -Классификация по изменению степеней окисления химических элементов.
· -Классификация по обратимости и участию катализатора.
· -Классификация по агрегатному состоянию реагирующих веществ.


	· -Классифицировать химические реакции по различным признакам.
· -Раскрывать смысл изучаемых понятий и применять эти понятия при описании свойств веществ и их превращений.


	[bookmark: _Hlk199929276]3. 
	Элементы химической термодинамики

	1
	-Основные понятия термодинамики и их связь с химическими реакциями.
-Тепловой эффект химической реакции.
-Экзо- и эндотермические реакции.

	-Раскрывать смысл изучаемых понятий и применять эти понятия при описании свойств веществ и их превращений.
-Проводить вычисления по уравнениям химических реакций.


	4.
	 Термохимические уравнения и закон Гесса, следствия из закона Гесса

	1
	· -Закон Гесса и следствия из него
· -Вычисления по термохимическим уравнениям.

	· -Раскрывать смысл изучаемых понятий и применять эти понятия при описании свойств веществ и их превращений.


	5.
	Решение задач по химической электродинамике
	1
	· -Вычисления по термохимическим уравнениям.

	· -Проводить вычисления по уравнениям химических реакций.
· -Раскрывать смысл изучаемых понятий и применять эти понятия при описании свойств веществ и их превращений.


	6. 
	Скорость химической реакции 

	1
	· -Понятие о скорости химической реакции.
· -Закон действующих масс.

	· -Объяснять и прогнозировать зависимость скорости химической реакции от различных факторов.
· -Раскрывать смысл изучаемых понятий и применять эти понятия при описании свойств веществ и их превращений.


	7. 
	Факторы, влияющие на скорость реакции

	1
	· -Энергия активации.
· -Понятие о катализе, ферментах и ингибиторах.

	· -Объяснять и прогнозировать зависимость скорости химической реакции от различных факторов.
· -Раскрывать смысл изучаемых понятий и применять эти понятия при описании свойств веществ и их превращений.


	8.
	Обратимые и необратимые реакции

	1
	· -Понятие об обратимых и необратимых химических реакциях.

	· -Раскрывать смысл изучаемых понятий и применять эти понятия при описании свойств веществ и их превращений.


	9.
	Химическое равновесие

	1
	· -Понятие о химическом равновесии.
· Принцип Ле Шателье и условия смещения химического равновесия.

	· -Раскрывать смысл изучаемых понятий и применять эти понятия при описании свойств веществ и их превращений.
· -Объяснять и прогнозировать зависимость скорости химической реакции от различных факторов.


	10.
	Факторы, влияющие на состояние химического равновесия

	1
	· -Обсуждение факторов, влияющих на состояние химического равновесия.
· 
	· -Объяснять и прогнозировать зависимость протекания равновесной химической реакции от различных факторов.
·  

	11.

	Прогнозирование химических превращений
	1
	· -Прогнозирование возможности протекания химических превращений в различных условиях на основе изученных элементов химической кинетики и термодинамики.
· 
	· Объяснять и прогнозировать зависимость скорости химической реакции и направления реакции от различных факторов.-Прогнозировать возможности протекания химических превращений в различных условиях.


	12.
	Окислительно-восстановительные реакции

	1
	· -Окислительно-восстановительные реакции и их свойства.
· -Важные окислители и восстановители.
· 
	· Раскрывать смысл изучаемых понятий и применять эти понятия при описании свойств веществ и их превращений.


	13.
	Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций
	1
	· -Метод электронного баланса.
· -Практические задания по составлению уравнений.
· 
	· -Составлять уравнения окислительно-восстановительных реакций с использованием метода электронного баланса.
· -Определять окислитель и восстановитель в окислительно-восстановительной реакции.


	14.
	Практическая работа
№ 1. Решение экспериментальных
задач по теме «Окислительно-
восстановительные реакции».
	1
	· - Экспериментальное решение заданий по ОВР
	· Планировать и осуществлять на практике химические эксперименты, проводить наблюдения, делать выводы по результатам эксперимента при проведении лабораторных опытов и практической работы.



На изучение вопросов химической термодинамики в теме «Основные закономерности протекания химических реакций» в 9 классе согласно планированию выделяется 3 часа, а именно это уроки: 
1. Элементы химической термодинамики
2. Термохимические уравнения и закон Гесса, следствия из закона Гесса
3. Решение задач по химической электродинамике
Урок 1. Элементы химической термодинамики
	№ урока
	Тема урока
	Кол-во часов
	Основные вопросы
	Планируемые результаты

	3. 
	Элементы химической термодинамики

	1
	-Основные понятия термодинамики и их связь с химическими реакциями.
-Тепловой эффект химической реакции.
-Экзо- и эндотермические реакции.

	-Раскрывать смысл изучаемых понятий и применять эти понятия при описании свойств веществ и их превращений.
-Проводить вычисления по уравнениям химических реакций.



На этом уроке необходимо ввести понятие, что такое химическая термодинамика, показать взаимосвязь с физикой.
Химическая термодинамика – это наука о взаимных превращениях различных видов энергии в макроскопических системах, а также о видах передачи энергии в форме теплоты и работы. 
Отметить задачи химической термодинамики, для чего изучается:
 1. Установление тепловых эффектов химических и физико-химических процессов.
 2. Установление критериев самопроизвольного протекания физических и физико-химических процессов.
 3. Установление критериев равновесного состояния термодинамических систем.
Ввести понимание, что является термодинамической системой и какие виды систем существуют, отметить их классификация.
Термодинамическая система – это тело или совокупность тел реального мира, отделенных от окружающей среды мысленно или реально существующими границами. 
По способности системы к обмену энергией и веществом с окружающей средой все термодинамические системы можно разделить на три типа:
· открытые — обмениваются с окружающей средой веществом и энергией (например, живые объекты);
· закрытые — обмениваются только энергией (например, реакция в закрытой колбе или колбе с обратным холодильником), наиболее частый объект химической термодинамики;
· изолированные — не обмениваются ни веществом, ни энергией и сохраняют постоянный объём (приближение — реакция в термостате).
Гомогенные и гетерогенные системы.
Гомогенные системы – это системы, отдельные участки которых обладают одинаковыми
физическими и химическими свойствами.
Гетерогенные системы – это такие системы, которые имеют реальную
физическую границу раздела фаз. (Фаза – это часть системы с одинаковыми физическими и химическими свойствами)
Пример:
- лед в воде;
- Zn (тв.) + HCl (ж) → ZnCl2 + H2
Рассмотреть термодинамические параметры состояния системы и какие величины туда входят: 
Основные – температура (Т), давление (р), объем (V), масса (m), плотность (ρ), количество вещества (n).
Полная энергия термодинамической системы складывается из кинетической энергии системы как целого, энергии её взаимодействия с окружающими объектами и внутренней энергии системы.
Внутренняя энергия  U является характеристикой общего энергетического запаса всех компонентов системы и включает кинетическую энергию движения частиц (молекул, атомов, ионов, электронов и т. п.) и потенциальную энергию их взаимодействия. 
U = E кин. + E потенц. ;  ∆U = U2 кон. – U1 нач.  Единицы измерения Дж, кДж, кал. (1 кал – 4,18 Дж.)
Изменение внутренней энергии системы не зависит от пути процесса, а определяется лишь исходным и конечным состояниями системы. Такая функция называется функцией состояния.
Переход системы из одного состояния в другое называют процессом. Каждый процесс сопровождается изменением внутренней энергии системы. Процессы можно разделить на следующие типы:
· изотермические процессы, протекающие при постоянной температуре;
· изобарные процессы, протекающие при постоянном давлении;
· изохорные процессы, протекающие при постоянном объёме.
Совокупность свойств системы определяет её состояние. Многие свойства взаимосвязаны, поэтому для гомогенной однокомпонентной системы с известным количеством вещества достаточно выбрать для характеристики состояния два из трёх: температуру, давление и объём. Эти параметры связаны уравнением, которое называют уравнением состояния; для идеального газа уравнение состояния выглядит следующим образом: 
p • V= n• R•T
Химические реакции, которые протекают без поступления энергии извне, называются самопроизвольными.
Примером самопроизвольной реакции может, например, быть реакция выпадения осадка при взаимодействии растворов электролитов:
NaCI + AgNO3 = AgCI + NaNO3
Самопроизвольное протекание некоторых реакций, например реакций горения, может начинаться только после достижения определённой температуры.
Существуют также реакции, протекание которых осуществимо только при постоянном поступлении энергии извне, например реакция разложения воды:
2H2O = 2H2 + O2
 На этом уроке можно вспомнить из курса физики взаимосвязь теплоты и работы и сформулировать первый закон термодинамики:
Первый закон термодинамики характеризует свойства внутренней энергии системы и по своей сути является выражением закона сохранения энергии.
Если в результате какого-либо процесса система переходит из состояния 1 в состояние 2, поглощая теплоту Q и совершая при этом работу A , то внутренняя энергия  системы U уменьшится на величину A и возрастёт на величину Q:
Это уравнение выражает суть первого закона термодинамики: ∆U = Q - A
В неизолированной системе внутренняя энергия может быть изменена путём передачи теплоты Q или совершения работы А.
Протекание любой химической реакции связано с разрушением связей между атомами и молекулами в исходных веществах и возникновением новых связей в продуктах реакции. Разрушение старых связей связано с затратами энергии и поглощением из окружающей среды, а возникновение новых – с выделением энергии в окружающую среду. В зависимости от того, какой знак у алгебраической суммы этих двух величин, протекание реакции сопровождается выделением энергии в окружающую среду (такие реакции называют экзотермическими) или поглощением энергии из окружающей среды (эндотермические реакции). Теплоту, которая при протекании химической реакции переходит от продуктов реакции к окружающей среде или поглощается из нее, принято называть тепловым эффектом химической реакции и обозначать латинской буквой Q. Например, реакции
КОН + НСl = КСl + Н2О + Q,
4Fe + 3O2 = 2Fe2O3 + Q,
CaО + CO2 = CaCO3 + Q
относятся к числу экзотермических, а реакции
N2 + O2 = 2NO – Q,
2NH3 = N2 + 3H2 – Q,
2FeCl3 = 2FeCl2 + Cl2 – Q
к числу эндотермических.
Примеры:
1. При полном восстановлении 48  г оксида железа (III) избытком алюминия выделилось 256,2 кДж теплоты. Вычислите тепловой эффект реакции
Fe2O3 + 2AI = 2Fe + AI2O3
2. В реакцию, термохимическое уравнение которой 
MgO(тв) + CO2(г) = MgCO3(тв)
вступило 88  г углекислого газа. Вычислите количество теплоты, которое выделится при этом.
Вопросы для закрепления:
1. Перечислите известные Вам виды энергии, входящие в понятие внутренней энергии, например, воды, количеством 1 моль. 
2. Каковы свойства внутренней энергии? Можно ли измерить внутреннюю энергию, в каких единицах ее выражают? Можно ли определить изменение внутренней энергии изолированной системы?  
3. Если в изолированной системе происходит горение магния в кислороде, как изменится ее энергия? (внутренняя?) Куда тратится выделившееся количество энергии в форме тепла, излучения?
 4. Увеличится ли внутренняя энергия колбы с реагирующими веществами, если перенести ее с первого этажа на девятый? 
5. Вы поднялись пешком с первого этажа на девятый. Какие из перечисленных величин являются функциями состояния: а – пройденное расстояние; б – количество совершенной работы; в – количество времени, затраченного на подъем; г – количество остановок; д – изменение высоты над уровнем реки Невы; е – количество теплоты, выделенное вашим организмом? 
6. Энергия, теплота и работа измеряются в одних и тех же единицах – джоулях. Можно ли на основании этого считать, что данные понятия равнозначны?
7. Как изменилась внутренняя энергия реакционной замкнутой системы, если в результате процесса, прошедшего в ней при постоянном объеме, тепловой эффект реакции Qv = –41 кДж/моль? 
8. Предположим, что в результате процесса при постоянном давлении изменение внутренней энергии системы оказалось равным нулю (ΔU = 0). Что можно сказать о таком процессе? 
9. Может ли изменение внутренней энергии полностью превращаться в работу?
Урок 2. Термохимические уравнения и закон Гесса, следствия из закона Гесса
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	4.
	 Термохимические уравнения и закон Гесса, следствия из закона Гесса

	1
	· -Закон Гесса и следствия из него
· -Вычисления по термохимическим уравнениям.

	· -Раскрывать смысл изучаемых понятий и применять эти понятия при описании свойств веществ и их превращений.



На уроке разбирается теоретический материал: закон Гесса и следствия из него, дается библиографическая справка об ученом и рассматриваются некоторые задачи.
Для выполнения термодинамических и термохимических расчетов используют закон Гесса: 
Тепловой эффект химической реакции определяется только природой и состоянием исходных веществ и продуктов и не зависит от промежуточных химических реакций.
Например:
С(графит) + О2(газ) = СО2(газ)↑ + Q1
С(графит) + 0,5О2(газ) = СО(газ) + Q2 и СО(газ) + 0,5О2(газ) = СО2(газ)↑ + Q3
Q1 = Q2 + Q3
Закон Гесса — основной закон термохимии, открыт русским химиком Г. И. Гессом в 1841 году. Герман Иванович Гесс (26 июля [7 августа] 1802, Женева, — 30 ноября [12 декабря] 1850, Санкт-Петербург) — русский учёный-химик и минералог, академик Санкт-Петербургской Академии наук (1830). (по ссылке можно использовать информацию об ученом)
Практическое значение закона Гесса состоит в том, что он позволяет рассчитывать тепловые эффекты самых разнообразных химических процессов; для этого обычно используют ряд следствий из него.
Следствия из закона Гесса:
· Тепловой эффект прямой реакции равен по величине и противоположен по знаку тепловому эффекту обратной реакции (закон Лавуазье — Лапласа).
СаСО3= СаО + СО2 - Q                  СаО + СО2= СаСО3 + Q
· Тепловой эффект химической реакции равен разности сумм теплот образования  продуктов реакции и исходных веществ, умноженных на стехиометрические коэффициенты.
∆𝐻хим.р=∑∆𝐻прод. −∑∆𝐻исх.в-в 
Задача. Найти, сколько тепла выделится при сгорании 22,4 мл метана, если при сгорании 1 моля метана выделяется 802 кДж тепла.
СН4(газ) + 2О2(газ) = СО2(газ) + 2Н2О(пар) + 802 кДж
1 моль метана в н. у. занимает объём 22,4 л; 22,4 мл = 0,0224 л.
22,4 : 0,0224 = 802 : Q; Q = 0,0224 л ⋅ 802 кДж : 22,4 = 0,802 кДж.
· Тепловой эффект химической реакции равен разности сумм теплот сгорания исходных веществ и продуктов реакции, умноженных на стехиометрические коэффициенты.
·               ∆𝐻хим.р=∑∆𝐻сгор.исх−∑∆𝐻сгор.прод.
Задача: Используя данные таблицы, рассчитайте значение теплового эффекта реакции
2Al + Fe2O3 = 2Fe + Al2O3.
Решение и ответ. Перепишем реакцию следующим образом:
2Al + Fe2O3 = 2Fe + Al2O3 + Q.
Тепловой эффект этой реакции равен алгебраической разности теплот образования Al2O3 и Fe2O3. Теплоты образования простых веществ, в частности алюминия и железа, принимают равными 0. С использованием данных таблицы находим, что тепловой эффект реакции равен:
Q = 1676 – 822 = 854 кДж.
· Таким образом, пользуясь табличными значениями теплот образования или сгорания веществ, можно рассчитать теплоту реакции, не прибегая к эксперименту. Табличные величины теплот образования и сгорания веществ обычно относятся к т. н. стандартным условиям. 
Закон Гесса позволил создать таблицы значений теплот образования сложных веществ из простых. При этом принимают, что теплоты образования устойчивых модификаций простых веществ (кислорода О2, графита С, кальция Са и др.) равны нулю. Например, теплота образования кальцита Q(CaCO3) из кальция, кислорода и графита, отвечающая процессу
Са + С (графит) + 1,5О2 = СаСО3 (кальцит) + 1207 кДж,
равна 1207 кДж/моль (эта теплота выделится при образовании 1 моль СаСО3 при любом пути его образования). Аналогично теплоты образования СаО (Са + 1/2О2 = СаО) и СО2 (С + O2 = CO2) равны соответственно 635 и 393,5 кДж/моль. 
[bookmark: _GoBack]На основании закона Гесса тепловой эффект любой реакции равен алгебраической сумме теплот образования продуктов реакции и исходных веществ. Так, тепловой эффект разложения Qразл кальцита на СаО и СО2 можно найти как алгебраическую сумму:
Qразл = Q(CaO) + Q(CO2) – Q(CaCO3) = 635 + 393,5 – 1207 = – 178,5 кДж/моль.

Урок 3. Решение задач по химической электродинамике
	№ урока
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	5.
	Решение задач по химической электродинамике
	1
	· -Вычисления по термохимическим уравнениям.

	· -Проводить вычисления по уравнениям химических реакций.
· -Раскрывать смысл изучаемых понятий и применять эти понятия при описании свойств веществ и их превращений.



Приведем некоторые примеры задач для использования в уроке:
1. Согласно термохимическому уравнению реакции 
СаО(тв.) + Н2О(ж.) = Са(ОН)2(тв.) + 70 кДж 
для получения 15 кДж теплоты потребуется оксид кальция массой
 1)  3 г   2)  6 г  3)  12 г    4)  56 г
2. В реакцию, термохимическое уравнение которой 
МgO (тв.) + СО2 (г) = МgСO3 (тв.) + 102 кДж
вступило 8 г оксида магния. Количество выделившейся при этом теплоты равно 
1)  102 кДж      2)  204 кДж   3)  20,4 кДж    4)  1,02 кДж
3. Определить теплоту образования оксида углерода (II) из углерода, если известны теплота образования оксида углерода (VI) из углерода и теплота сгорания оксида углерода (II) до оксида углерода (VI).
1) С(графит) + О2 (г) = СО2 (г)	Q1 =393,51 кДж 
2)  СО(г) + 1/2О2 (г) = СО2 (г)	Q2 =283,5 кДж
х) С(графит) + 1/2О2 г) = СО (г)                  Qx = ?  
Для выполнения расчетов составим цикл Гесса:
 [image: ]
Из приведенного цикла, в соответствии с законом Гесса, следует, что:
Q1 = Qx + Q2
значит: Qx = Q1 - Q2 = 393,51-283,50 = 110,01 кДж

3. При стандартных условиях теплота сгорания белого фосфора равна 760,1 кДж/моль, а теплота сгорания черного фосфора равна 722,1 кДж/моль. Чему равна теплота превращения черного фосфора в белый при стандартных условиях?
4. Определить теплоту образования этанола, если известны тепловые эффекты следующих реакций:
2С (графит)+2Н2 (г) = С2Н4 (г)    Q1 = -52,30 кДж 
Н2 (г) + 1/2О2(г) = Н2О (ж)         Q2= +173,00 кДж
С2Н4(г)+ Н2О (ж) = С2Н5ОН (ж) Q3=+156,28 кДж
х) 2С (графит)+3Н2 (г) + 1/2О2 (г)= С2Н5ОН (ж) 
Qх= ? 
6.Теплота сгорания сульфида меди (II) равна 405кДж/моль.
Продукты сгорания – оксид меди (II) и оксид серы (IV). Составьте термохимическое уравнение реакции. При сгорании образца сульфида меди (II) выделилось 162 кДж теплоты. Сколько граммов – оксид меди (II) образовалось?
5. Вычислить теплоту превращения жидкой воды в пар. 
Р е ш е н и е. 
Напишем термохимические уравнения реакций образования воды из простых веществ для жидкого и парообразного состояния воды: 
Н2газ + ½ О2газ = Н2Опар;   
 ΔН°Н2Опар= –241,84 кДж, 
Н2газ + ½ О2газ = Н2Ож;    ΔН°Н2Ож= –285,84 кДж,
 используя справочные данные энтальпий образования воды. Вычтем из первого уравнения второе и получим Н2Ож = Н2Опар;   
 ΔН° = 44,0 кДж. Таким образом, теплота испарения 1 моль воды составляет 44,0 кДж.
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