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 4. Ισοζύγια 
Ενέργειας 

 
 
Το πρωταρχικό στοιχείο για την επίλυση προβληµάτων ισοζυγίων ενέργειας είναι ο 1ος 
θερµοδυναµικός νόµος. Στο κεφάλαιο αυτό θα αναπτυχθούν ορισµένες µαθηµατικές εκφράσεις του 
πρώτου θερµοδυναµικού νόµου οι οποίες είναι ιδιαίτερα ωφέλιµες για την επίλυση προβληµάτων 
ισοζυγίων ενέργειας. Επί πλέον θα αναφερθούν τα σηµαντικά εκείνα στοιχεία της θερµοχηµείας τα 
οποία εµπλέκονται στον υπολογισµό των ισοζυγίων ενέργειας. 
 
 
4.1. Συστήµατα 
 
Τα ισοζύγια ενέργειας καταστρώνονται για ένα σύνολο αντικειµένων ή µια περιοχή του χώρου που 
υπάρχει ενδιαφέρον κατά την ανάλυση µιας διεργασίας. Αυτό το τµήµα του σύµπαντος το οποίο 
πρόκειται να µελετηθεί ονοµάζεται σύστηµα. Το σύστηµα ορίζεται περικλείοντας το µε ένα όριο. 
Οτιδήποτε έξω από το σύστηµα αποτελεί το περιβάλλον. 
 
4.1.1 Τύποι θερµοδυναµικών συστηµάτων 
Τα θερµοδυναµικά συστήµατα µπορούν να χαρακτηρισθούν σαν 
Ανοικτά: Όταν γίνεται µεταφορά µάζας και ενέργειας δια µέσου των ορίων ενός συστήµατος 
Kλειστά: όταν επιτρέπεται µόνο η εισροή ή εκροή ενέργειας δια µέσου των ορίων του συστήµατος 
Aποµονωµένa: αν δεν επιτρέπεται η ροή ενέργειας και µάζας από και προς ένα σύστηµα 
 
Επίσης µπορούν να χαρακτηρισθούν ως απλά ή σύνθετα, σταθερής ή µη σταθερής κατάστασης, και 
τέλος οµοιογενή ή ετερογενή. 
 
4.1.2 Ιδιότητες θερµοδυναµικών συστηµάτων 
Ιδιότητα : ένα χαρακτηριστικό που µπορεί να µετρηθεί (π.χ. πίεση, όγκος, θερµοκρασία) ή που 

µπορεί να υπολογισθεί αν δεν µετρείται άµεσα (π.χ. ορισµένες µορφές ενέργειας). 
Eκτατική ιδιότητα: η ιδιότητα που η τιµή της είναι το άθροισµα των τιµών όλων των υποσυστηµάτων 
που αποτελούν το σύστηµα. Για παράδειγµα ένα αέριο σύστηµα µπορεί να χωρισθεί σε δύο 
υποσυστήµατα που έχουν διαφορετικούς όγκους ή µάζες από το αρχικό σύστηµα. Συνεπώς η µάζα και 
ο όγκος είναι εκτατικές ιδιότητες. 
Eντατική ιδιότητα: είναι εκείνη της οποίας η τιµή δεν είναι προσθετική και δεν αλλάζει µε την 
ποσότητα του υλικού στο υποσύστηµα. Για παράδειγµα, η θερµοκρασία, η πίεση, η πυκνότητα κλπ. 
δεν µεταβάλλονται αν το σύστηµα διαιρεθεί στα δύο ή αν τα δύο µισά συνενωθούν και πάλι. 
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4.1.3 Κατάσταση θερµοδυναµικών συστηµάτων 
Οι όροι στερεό, υγρό ή αέριο περιγράφουν την κατάσταση ενός υλικού. ∆υστυχώς όµως ο τύπος αυτός 
της ταξινόµησης είναι ανεπαρκής για την περιγραφή της κατάστασης ενός θερµοδυναµικού 
συστήµατος, για την οποία απαιτείται ο καθορισµός ενός περιορισµένου αριθµού εντατικών 
ιδιοτήτων. Σύµφωνα µε τον Denbigh, ο καθορισµός δύο εντατικών ιδιοτήτων ενός απλού συστήµατος 
αρκεί για την περιγραφή όλων των άλλων εντατικών ιδιοτήτων, όπως ειδική θερµότητα, πυκνότητα, 
επιφανειακή τάση κλπ. Έτσι, προκύπτει ότι: 
 I i (i = 3,4,…,n)  =  f(I1,I2) (4.1) 
όπου Ι συµβολίζει µια εντατική ιδιότητα. Στην περίπτωση των εκτατικών ιδιοτήτων, τουλάχιστον µια 
εκτατική (όπως π.χ. η µάζα) και δύο εντατικές ιδιότητες πρέπει να καθορισθούν. Άρα ισχύει: 
 Εi (i = 2,3,4,…,n)  =  f(I1,I2, E1) (4.2) 
 
Οι εξισώσεις 4.1 και 4.2 αποτελούν γενικές εξισώσεις κατάστασης. Ειδικές εξισώσεις αυτού του τύπου 
µπορούν να χρησιµοποιηθούν για να αποδώσουν τις συσχετίσεις µεταξύ των ιδιοτήτων ενός 
συστήµατος. Για παράδειγµα ο νόµος των ιδανικών αερίων είναι µια εξίσωση κατάστασης των 
αερίων.  
 
Σε ένα σύστηµα που βρίσκεται σε µη σταθερή κατάσταση, οι ιδιότητες του µεταβάλλονται µε το 
χρόνο. Έτσι για παράδειγµα, ένα σύστηµα του οποίου η θερµοκρασία µεταβάλλεται µε το χρόνο είναι 
σύστηµα µη σταθερής κατάστασης. Εάν όµως το ίδιο σύστηµα τελικά µεταπίπτει στην αρχική του 
θερµοκρασία τότε το σύστηµα µπορεί να θεωρηθεί ότι είναι σύστηµα σταθερής κατάστασης, επειδή 
η αρχική και η τελική θερµοκρασία είναι η ίδια. 
 
 (α) Θερµότητα : Είναι πιθανόν, η καθηµερινή χρήση του όρου θερµότητα να προκαλέσει σύγχυση. 
Εδώ η έννοια της θερµότητας θα χρησιµοποιηθεί µόνον όταν εφαρµόζονται οι εξισώσεις που 
περιγράφουν µεταβολές ενέργειας. Η θερµότητα (Q) ορίζεται συνήθως σαν εκείνο το ποσό από την 
συνολικά ανταλλασσόµενη ενέργεια µεταξύ συστήµατος και περιβάλλοντος, που οφείλεται στη 
διαφορά θερµοκρασίας µεταξύ τους.  
Η ανταλλαγή θερµότητας µπορεί να γίνει µε αγωγή, συναγωγή ή ακτινοβολία.  
 
(β) Έργο: Σαν έργο (W) ορίζεται συνήθως η ενέργεια που ανταλλάσσεται µεταξύ συστήµατος και 
περιβάλλοντος όταν από τη δράση κάποιας δύναµης προκαλείται ανυσµατική µετατόπιση στα 
όρια του συστήµατος 

 ∫= dlFW   

όπου το F είναι της ίδιας φοράς µε το dl. Ο ορισµός αυτός όµως δεν είναι ακριβής επειδή 
(1) Η µετατόπιση µπορεί να µη είναι εύκολο να οριστεί, 
(2) Tο γινόµενο F dl δεν καταλήγει πάντοτε σε ίσο ποσό έργου, 
(3) Μπορεί να γίνει ανταλλαγή έργου χωρίς να ενεργεί κάποια δύναµη στα όρια του συστήµατος 

(όπως από µαγνητικές ή ηλεκτρικές επιδράσεις). 
 
Αφού η θερµότητα και το έργο αποτελούν εξ ορισµού ανεξάρτητες µεταξύ τους ανταλλαγές ενέργειας 
ανάµεσα στο σύστηµα και στο περιβάλλον, µπορούµε να χαρακτηρίσουµε: 
έργο την ενέργεια που µεταφέρεται προς ή από µια µηχανική κατάσταση (ή συντεταγµένη) του 
συστήµατος και  
θερµότητα τη µεταφορά ενέργειας προς τις ατοµικές ή µοριακές καταστάσεις (ή συντεταγµένες) που 
δεν είναι µακροσκοπικά παρατηρήσιµες.  
 
Η µέτρηση ή ο προσδιορισµός του έργου ποσοτικά µε ένα µηχανικό όργανο είναι δύσκολος. Έτσι, αν 
δεν µπορεί να χρησιµοποιηθεί ένα από τα ισοζύγια ενέργειας που περιγράφονται σε επόµενο κεφάλαιο, 
πρέπει σε πολλές περιπτώσεις, η τιµή του έργου να είναι γνωστή από πριν. 
 
(γ) Εσωτερική Ενέργεια: Η εσωτερική ενέργεια (U) είναι ένα µακροσκοπικό µέτρο των µοριακών, 
ατοµικών και υποατοµικών ενεργειών, που όλες ακολουθούν ορισµένους µικροσκοπικούς νόµους 
διατήρησης σε δυναµικά συστήµατα. Επειδή δεν υπάρχουν όργανα που να µετρούν άµεσα την 
εσωτερική ενέργεια σε µακροσκοπική κλίµακα, η εσωτερική ενέργεια υπολογίζεται από ορισµένες 
µεταβλητές που µπορούν να µετρηθούν µακροσκοπικά, όπως η πίεση, ο όγκος, η θερµοκρασία και η 
σύσταση. 
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Για να υπολογισθεί η εσωτερική ενέργεια ανά µονάδα µάζας (
_

U )  από τις µεταβλητές που µπορούν 
να µετρηθούν, γίνεται χρήση µιας ειδικής ιδιότητας της εσωτερικής ενέργειας, δηλαδή ότι είναι τέλειο 
διαφορικό. Έτσι, για ένα καθαρό συστατικό, µπορεί να εκφραστεί σαν συνάρτηση µόνο της 
θερµοκρασίας και του ειδικού όγκου. Αν δηλαδή, 
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VTUU =  

παίρνοντας την oλική παράγωγο προκύπτει ότι  
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Εξ ορισµού, 
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 ∂∂ είναι η ειδική θερµότητα υπό σταθερό όγκο, που συµβολίζεται σαν Cv. Για 

τις περισσότερες πρακτικές εφαρµογές, ο όρος 
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/ είναι τόσο µικρός, ώστε ο δεύτερος όρος 

στο δεξιό σκέλος της εξίσωσης (4.3) να είναι αµελητέος. Συνεπώς, η µεταβολή της εσωτερικής 
ενέργειας µπορεί να υπολογιστεί αν ολοκληρωθεί η εξίσωση (4.3): 

 ∫=−
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Σηµειώνεται ότι µόνο µεταβολές της εσωτερικής ενέργειας ή σχετικές τιµές της ως προς κάποια 
κατάσταση αναφοράς µπορούν να υπολογιστούν και όχι απόλυτες τιµές της. Αντί για την εξίσωση 
(4.4) όµως, για τον υπολογισµό µεταβολών της εσωτερικής ενέργειας χρησιµοποιούνται συνήθως τιµές 
της ενθαλπίας, όπως περιγράφεται στη συνέχεια. 
 
(δ) Ενθαλπία: Στην εφαρµογή των ισοζυγίων ενέργειας χρησιµοποιείται όρος ενθαλπία (Η) που 
ορίζεται ως συνδυασµός δύο µεταβλητών: 
 Η=U + pV  (4.5) 
όπου p είναι η πίεση και V ο όγκος.  
Για να υπολογισθεί η ενθαλπία ανά µονάδα µάζας, χρησιµοποιείται η ιδιότητα ότι η ενθαλπία είναι 
τέλειο διαφορικό. Για µια καθαρή ουσία, η ενθαλπία µπορεί να εκφραστεί ως συνάρτηση της 
θερµοκρασίας και της πίεσης (που είναι πιο εύχρηστη σαν µεταβλητή από τον όγκο). Θέτοντας 
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και παίρνοντας την oλική παράγωγο προκύπτει µια εξίσωση ανάλογη της 4.3 
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Εξ ορισµού, 
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είναι η ειδική θερµότητα υπό σταθερή πίεση, που συµβολίζεται σαν Cp. Για 

τις περισσότερες πρακτικές εφαρµογές, ο όρος 
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είναι πολύ µικρός σε µέτριες πιέσεις έτσι 

ώστε να θεωρείται αµελητέος. Η µεταβολή της ενθαλπίας µπορεί τότε να υπολογιστεί από την 
ολοκληρωµένη µορφή της εξίσωσης (4.6): 

 ∫=−
2
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Για διεργασίες υπό υψηλή πίεση όµως, ο δεύτερος όρος του δεξιού σκέλους της εξίσωσης (4.6) δεν 
είναι απαραίτητα αµελητέος και πρέπει να υπολογιστεί από πειραµατικά δεδοµένα. Σηµειώνεται ότι 
για τέλεια αέρια, η ενθαλπία και η εσωτερική ενέργεια είναι συναρτήσεις µόνο της θερµοκρασίας 
και δεν επηρεάζονται από µεταβολές πίεσης ή όγκου. 
 
Όπως και για την εσωτερική ενέργεια, δεν υπάρχουν απόλυτες τιµές ενθαλπίας. Μόνο µεταβολές 
ενθαλπίας µπορούν να υπολογιστούν. Συχνά χρησιµοποιούνται κάποιες συνθήκες αναφοράς (ίσως 
έµµεσα) στον υπολογισµό των µεταβολών ενθαλπίας. Για παράδειγµα, οι συνθήκες αναφοράς που 
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χρησιµοποιούνται στους πίνακες ατµού είναι νερό, σαν υγρό, στους 0°C και υπό την πίεση των ατµών 
του. Αυτό δεν σηµαίνει ότι η ενθαλπία είναι πραγµατικά µηδέν σε αυτές τις συνθήκες, αλλά µόνον ότι 
η ενθαλπία αυθαίρετα ορίστηκε σαν µηδέν στις συγκεκριµένες συνθήκες αναφοράς. Στον υπολογισµό 
µεταβολών ενθαλπίας, οι συνθήκες αναφοράς απαλείφονται όπως φαίνεται παρακάτω: 

αρχική κατάσταση συστήµατος τελική κατάσταση συστήµατος 

ενθαλπία = refHH
_

1

_

−  ενθαλπία = refHH
_

2

_

−  

Ολική µεταβολή ενθαλπίας =  ( refHH
_

2

_

− ) - ( refHH
_

1

_

− ) = 1

_

2

_

HH −  

 
(ε) Σηµειακές ή Καταστατικές Συναρτήσεις: Οι µεταβλητές ενθαλπία και εσωτερική ενέργεια 
ονοµάζονται σηµειακές συναρτήσεις ή καταστατικές µεταβλητές, που σηµαίνει ότι στην διαφορική 
τους µορφή είναι τέλεια διαφορικά

1. Η πραγµατική διεργασία της µετάβασης από την κατάσταση 1 

στην κατάσταση 2 δίνεται από την κυµατοειδή γραµµή, ενώ η 
_

H∆ µπορεί να υπολογισθεί από τη 
διαδροµή Α ή Β, ή οποιαδήποτε άλλη διαδροµή. Η µεταβολή της ενθαλπίας εξαρτάται µόνον από την 
αρχική και την τελική κατάσταση του συστήµατος, ενώ η θερµότητα ή το έργο (συναρτήσεις 
«διαδροµής») µπορεί να διαφέρουν αφού εξαρτώνται από την διαδροµή που ακολουθήθηκε.  

 Σχήµα 4.1. Σηµειακή συνάρτηση 
 

Αντίστοιχα ισχύει ότι 
_

H∆  = 0 για µια κυκλική διεργασία που πηγαίνει από την κατάσταση 1 στην 2 
και επιστρέφει στην κατάσταση 1, δηλαδή 

 ∫ = 0
_

Hd  

Όλες οι εντατικές ιδιότητες που θα εξετασθούν όπως  p, Τ, U, Η κλπ., είναι σηµειακές συναρτήσεις 
και εξαρτώνται µόνο από την κατάσταση της ουσίας. Έτσι για παράδειγµα ισχύει 

 ∫ = 0dT  

                                                 
1 Για να ελεγχθεί αν το διαφορικό ds είναι τέλειο, όπου 

 ds = R dx +  Ζ dy 

λαµβάνονται οι µερικές παράγωγοι xyR )/( ∂∂  και yxZ )/( ∂∂ , και εξετάζεται αν 
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Εάν ναι, το ds είναι τέλειο διαφορικό. Αν όχι, το ds δεν είναι τέλειο διαφορικό. Η δήλωση ότι το ds 
είναι τέλειο διαφορικό είναι ισοδύναµη µε το ότι το s είναι ανεξάρτητο της διαδροµής. Για 
παράδειγµα, η εφαρµογή του παραπάνω ελέγχου στην εξίσωση (4.6) δίνει 
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όπως αναµενόταν 
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 ∫ = 0
_

Ud  

Σε όλες τις περιπτώσεις η µεταβολή µιας σηµειακής συνάρτησης µπορεί να υπολογισθεί σαν η διαφορά 
µεταξύ των τιµών της συνάρτησης στην τελική και την αρχική της κατάσταση, ανεξάρτητα από την 
εκτελούµενη διαδροµή. 
 
 
4.2. Ειδική θερµότητα 
 
Oι δύο ειδικές θερµότητες έχουν ορισθεί ως έξής  

 (α)  

p
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Φυσική έννοια: το ποσό της απαιτούµενης ενέργειας για την αύξηση της θερµοκρασίας µιας ουσίας 
κατά 1 βαθµό. Η ενέργεια αυτή µπορεί να προσδοθεί µε µεταφορά θερµότητας σε µερικές ειδικές 
διεργασίες. Για να προσδιοριστούν πειραµατικά οι τιµές της Cp (ή Cv), πρέπει πρώτα να υπολογισθεί η 
µεταβολή της ενθαλπίας (ή της εσωτερικής ενέργειας) από το γενικό ισοζύγιο ενέργειας, και µετά να 
βρεθεί η ειδική θερµότητα από την εξίσωση (4.7) ή (4.4) για µικρές µεταβολές ενθαλπίας. 
 
Παράδειγµα υπολογισµού της Cp 

∆εδοµένα από τους πίνακες ατµού, ενθαλπίες υδρατµού σε 1 psia (0.068 atm) και στους 300° και 
350°F (149° και 176.6°C). Η διαφορά θερµοκρασίας είναι προφανώς πολύ µεγάλη για να θεωρηθεί 
προσεγγιστικά σαν διαφορικό, αλλά θα επαρκούσε κάτω από τις επιλεγµένες συνθήκες για να δώσει 
την τιµή της Cp µε ακρίβεια δευτέρου δεκαδικού ψηφίου. 

 
_

H∆  = (1217.3 - 1194.4) = 22.9 Btu/lb = 12.72 kcal/kg  
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Σύµφωνα µε τον ορισµό της θερµίδας ή της µονάδας Btu προκύπτει ότι η ειδική θερµότητα µπορεί να 
εκφραστεί σε διάφορα συστήµατα µονάδων µε την ίδια αριθµητική τιµή. Για παράδειγµα, η ειδική 
θερµότητα µπορεί να εκφραστεί σε µονάδες 

C)mole)( (g

cal

C)mole)( (kg

kcal

F)mole)( (lb

Btu
ooo

==  

Εναλλακτικά, η ειδική θερµότητα µπορεί να δοθεί σαν 

 
K)(kg)(

J
    ή   

C)(g)(

cal

F)(lb)(

Btu
ooo

=  

Ας σηµειωθεί ότι 

 
K)(g)(

J 4.184
 

F)(lb)(

Btu 1
oo

=  

και ότι η ειδική θερµότητα του νερού στο ∆ιεθνές Σύστηµα Μονάδων (SI) είναι 4184 J/(kg) (°Κ). 
Τονίζεται ότι σε κάθε σύστηµα µονάδων η ειδική θερµότητα εκφράζεται σαν ενέργεια διαιρεµένη 
µε το γινόµενο της µάζας επί τη διαφορά της θερµοκρασίας. 
 
Το Σχήµα 4.2 απεικονίζει διαγραµµατικά τη µεταβολή της ειδικής θερµότητας µιας καθαρής ουσίας 
για µια ευρεία περιοχή θερµοκρασιών 
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Σχήµα 4.2. Η ειδική θερµότητα σαν συνάρτηση της θερµοκρασίας για µια καθαρή ουσία 

 
Η ειδική θερµότητα σχεδιάστηκε σαν συνάρτηση της απόλυτης θερµoκρασίας. Παρατηρείται ότι στους 
µηδέν βαθµούς απόλυτης θερµοκρασίας η ειδική θερµότητα είναι µηδέν. Καθώς η θερµοκρασία 
ανέρχεται, η ειδική θερµότητα επίσης αυξάνει µέχρι ένα ορισµένο σηµείο στο οποίο συµβαίνει αλλαγή 
φάσης (ασυνεχής συνάρτηση της θερµοκρασίας στα σηµεία που συµβαίνουν αλλαγές φάσεων). 

 
∆εν είναι δυνατό µια εξίσωση ειδικής θερµότητας να ισχύει για µια ουσία από το απόλυτο µηδέν µέχρι 
οποιαδήποτε επιθυµητή θερµοκρασία. Για αυτό το λόγο επιβάλλεται ο πειραµατικός προσδιορισµός 
της ειδικής θερµότητας µεταξύ των θερµοκρασιών στις οποίες συµβαίνουν αλλαγές φάσεων και η 
προσαρµογή εξισώσεων στα δεδοµένα οι οποίες είναι διαφορετικές για κάθε περιοχή θερµοκρασιών. 
Πειραµατικά δεδοµένα δείχνουν ότι η ειδική θερµότητα µιας ουσίας δεν είναι σταθερή µε τη 
θερµοκρασία, αν και µερικές φορές µπορεί να υποτεθεί ότι είναι σταθερή, για να ληφθούν 
προσεγγιστικά αποτελέσµατα. Για τέλεια µονοατοµικά αέρια, η ειδική θερµότητα υπό σταθερή πίεση 
είναι σταθερή ακόµη και αν η θερµοκρασία µεταβάλλεται (Πίνακας 4.1). Για τέλεια µείγµατα, οι 
ειδικές θερµότητες των µεµονωµένων συστατικών µπορούν να υπολογιστούν ξεχωριστά και να 
θεωρηθεί ότι κάθε συστατικό συµπεριφέρεται σαν να ήταν µόνο του. 

 
Πίνακας 4.1. Ειδικές θερµότητες τελείων αερίων 

 Κατά προσέγγιση ειδική θερµότητα (CP) 
Τύπος Μορίου Υψηλή Θερµοκρασία Θερµοκρασία ∆ωµατίου 
Μονοατοµικό (5/2)R (5/2)R 
Πολυατοµικό, γραµµικό (3n-3/2)R (7/2)R 
Πολυατοµικό, µη γραµµικό (3n-2)R 4R 
 n  = αριθµός ατόµων ανά µόριο 
 R  = σταθερά των αερίων  

 
Οι περισσότερες εξισώσεις για τις ειδικές θερµότητες στερεών, υγρών και αερίων είναι εµπειρικές. Η 
ειδική θερµότητα υπό σταθερή πίεση, Cp, εκφράζεται συνήθως σαν συνάρτηση της θερµοκρασίας υπό 
µορφή σειράς, µε σταθερές α, b, c, κλπ. Για παράδειγµα: 
 
 Cp = a+ bΤ 
 Cp = a+ bΤ + cT2 
 
όπου η θερµοκρασία µπορεί να εκφραστεί σε βαθµούς Κελσίου, βαθµούς Fahrenheit, βαθµούς Rankine 
ή βαθµούς Kelvin. Αν η Cp εκφραστεί υπό µορφή 
 
 Cp= a+ bΤ + cT-1/2  
 
ή άλλες συναρτήσεις όπου υπάρχει διαίρεση µε την θερµοκρασία Τ, τότε χρησιµοποιούνται 
υποχρεωτικά βαθµοί Kelvin ή βαθµοί Rankine στις εξισώσεις ειδικής θερµότητας, γιατί αν 
χρησιµοποιούνταν βαθµοί Κελσίου ή Fahrenheit, θα υπήρχε η περίπτωση να εµφανισθεί διαίρεση µε το 
µηδέν.  
 
∆εδοµένου ότι αυτές οι εξισώσεις ειδικής θερµότητας ισχύουν µόνο για σχετικά µικρές 
θερµοκρασιακές περιοχές, είναι δυνατό να έχουµε εξισώσεις διαφόρων µορφών που να παριστάνουν 
τα πειραµατικά δεδοµένα της ειδικής θερµότητας σχεδόν µε την ίδια ακρίβεια.  
 
Η σχετική ειδική θερµότητα είναι ένας όρος ανάλογος µε το σχετικό ειδικό βάρος και είναι ο λόγος 
της ειδικής θερµότητας µιας ουσίας προς την ειδική θερµότητα κάποιας ουσίας αναφοράς. 
Συνηθισµένη ουσία αναφοράς για στερεά και υγρά είναι το νερό, που η ειδική θερµότητά του είναι 1.0 
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στους 17°C περίπου. Αφού η ειδική θερµότητα του νερού είναι κατά προσέγγιση µονάδα στο σύστηµα 
CGS και στο Αµερικανικό πρακτικό σύστηµα οι αριθµητικές τιµές των σχετικών ειδικών θερµοτήτων 
και των ειδικών θερµοτήτων είναι περίπου ίδιες. 
 
4.2.1 Υπολογισµός Ειδικών θερµοτήτων 
 
(α) Στερεά 
 
Μόνο πολύ πρόχειρες, κατά προσέγγιση εκτιµήσεις είναι δυνατές για τις ειδικές θερµότητες των 
στερεών. 
Κανόνας Kopp (1864): η ειδική θερµότητα µιας στερεάς ένωσης είναι κατά προσέγγιση ίση µε το 
άθροισµα των ειδικών θερµοτήτων των µεµονωµένων στοιχείων που την απαρτίζουν.  
 
(β) Υγρά 
 
(β1) Υδατικά διαλύµατα. Ένας πρόχειρος κανόνας είναι να χρησιµοποιηθεί η ειδική θερµότητα του 
νερού. Παράδειγµα, η ειδική θερµότητα ενός διαλύµατος 21.6 % NaCl θα λαµβανόταν ίση µε 0.784 
cal/(g) (°C), ενώ η πειραµατική τιµή της στους 25°C είναι 0.806 cal /(g) (°C). 
 
(β2) Υδρογονάνθρακες. Μια εξίσωση για την ειδική θερµότητα υγρών υδρογονθράκων και προϊόντων 
πετρελαίου που συνιστάται από τούς Fallon και Watson είναι η ακόλουθη: 
 Cp = [(0.355 + 0.128x10-2 °ΑΡΙ) + (0.503 + 0.117 x 10-2 °ΑΡΙ) x 10-3t][0.05Κ+0.41] 
όπου  °ΑΡΙ  =  (141.5)/(σχετικό ειδικό βάρος (60°F/60°F))-131.5, και είναι ένα µέτρο του 

σχετικού ειδικού βάρους 
    Κ  =  Ο συντελεστής χαρακτηρισµού της Universal Oil Products (UOP) που βασίζεται 

σε έξι συνηθισµένες εργαστηριακές δοκιµές. Αυτός ο συντελεστής δεν αποτελεί 
ένα θεµελιώδες µέγεθος αλλά είναι εύκολο να προσδιοριστεί πειραµατικά. Οι 
τιµές του Κ κυµαίνονται από 10.1 έως 13.0. 

 
(β3) Οργανικά υγρά. Μια απλή και αρκετά ακριβής σχέση µεταξύ Cp και µοριακού βάρους είναι η 
  

Cp = kMa 
 
όπου Μ είναι το µοριακό βάρος και τα k και α είναι σταθερές.  
 
(γ) Αέρια και Ατµοί 
 
(γ1) Ατµοί πετρελαίου. Η ειδική θερµότητα των ατµών πετρελαίου µπορεί να υπολογιστεί από τη 
σχέση: 

 
6450

)670)(0.4( +−
=

Ts
Cp  

όπου η Cp είναι σε Btu/(lb) (°F), η Τ σε °F, και s είναι το σχετικό ειδικό βάρος στους 60 °F/60 °F, µε 
αέρα σαν αέριο αναφοράς. 
 
 
4.3 Υπολογισµός µεταβολών ενθαλπίας χωρίς αλλαγή φάσης 
 
Αν χρησιµοποιηθούν ειδικές θερµότητες για τον υπολογισµό µεταβολών ενθαλπίας σύµφωνα µε την 
εξίσωση (4.7), είναι φανερό ότι η ∆Η αντιπροσωπεύει την επιφάνεια κάτω από την καµπύλη του 
Σχήµατος 4.5: 

 ∫∫ =∆=
2

1

2

1

__ T

T p

H

H
dTCHHd  

Αν η ειδική θερµότητα εκφράζεται σαν: 
 Cp= a+ bΤ + cT2 
τότε 

 ( ) ( ) ( ) ( )3
1
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2

2
1

2
212

2
_

32
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1

TT
c

TT
b

TTadTcTbTaH
T

T
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Η ολοκλήρωση είναι εξίσου εύκολη και για άλλες µορφές της συνάρτησης της ειδικής θερµότητας.  
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Σχήµα 4.5. Υπολογισµός της µεταβολής της ενθαλπίας 

 
Είναι επίσης δυνατό να οριστεί µια µέση ειδική θερµότητα που, αν είναι γνωστή, µπορεί να 
χρησιµοποιηθεί για ένα γρήγορο και εύκολο υπολογισµό της µεταβολής της ενθαλπίας. Η µέση ειδική 
θερµότητα Cpm ορίζεται ως ο λόγος της µεταβολής της ενθαλπίας προς τη διαφορά θερµοκρασιών για 
αυτή τη µεταβολή, δηλαδή 

 
12

1

_

2

_

TT

HH
Cpm −

−
=  (4.9) 

Τότε, γνωρίζοντας την Cpm είναι δυνατό να υπολογιστεί µια µεταβολή ενθαλπίας, από τη σχέση 

 
_

H∆ = Cpm ∆Τ = Cpm (Τ2 – Τ1) (4.10) 
Αν η ειδική θερµότητα εκφράζεται από τη σχέση 
 Cp= a+ bΤ + cT2 
τότε η Cpm είναι 
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Οι εκφράσεις για την Cpm µπορούν να απλοποιηθούν αν σαν θερµοκρασία αναφοράς (Τref) εκλεγούν οι 
0°C ή 0°F. 
 
Παράδειγµα 4.3-1 
Υπολογίστε τη µεταβολή της ενθαλπίας για 1 kg mole αζώτου (Ν2) που θερµαίνεται υπό σταθερή 
πίεση (1 atm) από τούς 18 °C στους 1100 °C. 
Λύση: 
Η ειδική θερµότητα του Ν2 σε διάφορες θερµοκρασίες δίνεται στον Πίνακα 4.3. Συνθήκες αναφοράς 0 
°C: 
Cpm = 7.551 kcal/(kg mole) (°C) στους 1100 °C 
Cpm = 6.960 kcal/(kg mole) (°C) στους 18 °C 

Βάση: 1 kg mole Ν2 

 =∆−∆=∆ − 18

_

1100

_

181100

_

HHH  
 7.551 x (1100-0°C)  -  6.960 (18-0°C) =  8181 kcal/kg mole 
Aν οι συνθήκες αναφοράς δεν είναι 0°C, 0 °F κλπ., τότε θα ίσχυε: 

 ( ) ( )refpmrefpm TTCTTCHHH −−−=∆−∆=∆ − 1818,11001100,18

_

1100

_

181100

_

 

 
Παράδειγµα 4.3-2 
Τα στερεά απόβλητα µπορούν να µετατραπούν σε ακίνδυνα για το περιβάλλον αέρια σε κλιβάνους 
αποτέφρωσης. Τα θερµά αέρια καύσης όµως πρέπει να ψυχθούν ή να αραιωθούν µε αέρα. Μια µελέτη 
οικονοµικής σκοπιµότητας έδειξε ότι η καύση στερεών αστικών αποβλήτων έδωσε αέριο µε την 
παρακάτω σύσταση (επί ξηράς βάσεως) 
 CO2  9.2 
 CO  1.5 
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 O2  7.3 
 Ν2  82.0 
Ποια είναι η διαφορά ενθαλπίας για αυτό το αέριο µεταξύ της κορυφής και της βάσης µιας 
καπνοδόχου, αν η θερµοκρασία στη βάση είναι 290 °C και στην κορυφή 90 °C; Αγνοείστε τον 
υδρατµό στο αέριο. Επειδή πρόκειται για ιδανικά αέρια, οι ενεργειακές µεταβολές από την ανάµιξη 
των αερίων συστατικών µπορούν να αγνοηθούν. 
Λύση: 
Οι εξισώσεις της ειδικής θερµότητας είναι (Τ σε 0 °C και Cp = kcal/(kg mole) (°C) ) 

Ν2 :  Cp= 6.919 + 1.365 x 10-3Τ  -  2.271 x 10-7Τ2 
Ο2  :  Cp = 7.129 + 1.407 x 10-3 Τ - 1.791 x  10-7 Τ2 
CO  :  Cp = 6.890 + 1.436 x 10-3 Τ - 2.387 x  10-7 Τ2 
CO2  : Cp = 8.896 + 8.240 x 10-3 Τ - 34.05 x  10-7 Τ2  

Βάση : 1 kg mole αερίου 
Πολλαπλασιάζοντας αυτές τις εξισώσεις µε το αντίστοιχο ποσοστό κατά mole κάθε συστατικού και 
προσθέτοντάς τες µειώνεται ο χρόνος υπολογισµού. 

Ν2 :  0.82 (6.919 + 1.365 x 10-3
Τ  -  2.271 x 10-7Τ2) 

Ο2  :  0.073 (7.129 + 1.407 x 10-3 Τ - 1.791 x  10-7 Τ2) 
CO  :  0.015 (6.890 + 1.436 x 10-3 Τ - 2.387 x  10-7 Τ2) 
CO2  : 0.092 (8.896 + 8.240 x 10-3 Τ - 34.05 x  10-7 Τ2) 

Cp, ολικό = 7.1158 + 2.0016 x 10-3 Τ - 5.1614 x 10-7 Τ2 

∫=∆
90

290

_

dTCH p =  -1495 kcal/kg mole αερίου. 

 
Η απλούστερη και ταχύτερη µέθοδος υπολογισµού είναι η χρησιµοποίηση δεδοµένων ενθαλπίας από 
πίνακες που υπάρχουν στη βιβλιογραφία. Φυσικά, αν δεν υπάρχουν δεδοµένα για την ενθαλπία, θα 
πρέπει να χρησιµοποιηθούν οι ειδικές θερµότητες ή οι µέσες ειδικές θερµότητες. 
 
Παράδειγµα 4.3-3 
Επαναλάβετε το Παράδειγµα 4.4-1 χρησιµοποιώντας τούς πίνακες ενθαλπίας. 
Για την ίδια µεταβολή όπως στο Παράδειγµα 4.4-1 ο Πίνακας 4.4 δίνει τις παρακάτω τιµές: 

Στούς 1100 °C ή 1373 °Κ:  1100

_

H∆ =  8297 kcal/kg mole (Τref = 0oC) 

Στούς 18 °C ή 291 °Κ:  18

_

H∆ =  125.3 kcal/kg mole (Τref = 0oC) 

Εποµένως: =∆−∆=∆ − 18

_

1100

_

181100

_

HHH 8297-125.3 = 8172 kcal/kg mole 

 
 
4.4.  Μεταβολές ενθαλπίας για αλλαγές φάσεων 
 
Η ειδική θερµότητα είναι ασυνεχής συνάρτηση της θερµοκρασίας στα σηµεία που συµβαίνουν αλλαγές 
φάσεων. Η µεταβολή ενθαλπίας που παρατηρείται στις αλλαγές φάσεων ονοµάζεται λανθάνουσα 
θερµότητα (ή λανθάνουσα ενθαλπία ), µε την έννοια ότι η ουσία (για παράδειγµα νερό) µπορεί να 
απορροφήσει ένα µεγάλο ποσό θερµότητας χωρίς να παρατηρηθεί αύξηση της θερµοκρασίας.  
 
Θερµότητα τήξης,  η µεταβολή ενθαλπίας κατά τη µετατροπή ενός στερεού σε υγρό (για το νερό είναι 
80 cal/g, δηλ. ο πάγος στους 0 °C µπορεί να απορροφήσει ποσό ενέργειας 80 cal/g χωρίς να υποστεί 
ανύψωση θερµοκρασίας ή µεταβολή πίεσης). 
Θερµότητα εξάτµισης, η µεταβολή ενθαλπίας για την αλλαγή από υγρή σε αέρια φάση, 
Θερµότητα εξάχνωσης, η µεταβολή ενθαλπίας για την µετατροπή από στερεά σε αέρια φάση,  
Θερµότητα συµπύκνωσης, η µεταβολή ενθαλπίας για την αλλαγή φάσης από αέριο σε υγρό, 
 
Αν δεν υπάρχουν πειραµατικά δεδοµένα για τις λανθάνουσες θερµότητες, υπάρχουν οι παρακάτω 
προσεγγιστικές µέθοδοι που δίνουν µια εκτίµηση των λανθανουσών θερµοτήτων: 
 
(α) Θερµότητα τήξης 
Η θερµότητα τήξης για πολλά στοιχεία και ενώσεις µπορεί να εκφραστεί σαν: 
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 (4.11) 

όπου  fH
_

∆ είναι η µοριακή θερµότητα τήξης σε cal/g mole 

 Τf η θερµοκρασία τήξης σε οK 
 
(β) Θερµότητα εξάτµισης 
(β1) Εξίσωση Kistyakowsky 
O Kistyakowsky πρότεινε µια εξίσωση για µη πολικά υγρά που δίνει αρκετά ακριβείς τιµές για τις 
µοριακές θερµότητες εξάτµισης αυτών των υγρών: 

 b
b

ub
T

T

H
10

_

log517.475.8 +=
∆

 

όπου ubH
_

∆  = µοριακή θερµότητα εξάτµισης στην θερµοκρασία Tb, σε cal/g mole 
 Tb = κανονικό σηµείο βρασµού, οΚ 
 
(β2) Εξίσωση Clausius – Clapeyron 
H εξίσωση Clapeyron είναι µια ακριβής θερµοδυναµική σχέση ανάµεσα στην κλίση της καµπύλης της 
τάσης ατµών και στη µοριακή θερµότητα εξάτµισης, καθώς και τις άλλες µεταβλητές που αναφέρονται 
παρακάτω: 
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όπου p* = τάση ατµών 
 T = απόλυτη θερµοκρασία, οΚ 

 υ

_

H∆  = µοριακή θερµότητα εξάτµισης στην θερµοκρασία T 

 
_

iV  = µοριακός όγκος αερίου ή υγρού όπως υποδηλώνεται από τους δείκτες g και l. 

Οποιοδήποτε σύστηµα µονάδων µπορεί να χρησιµοποιηθεί. Αν υποθέσουµε ότι: 

(1) Tο 
_

lV , είναι αµελητέο σε σύγκριση µε το 
_

gV , 

(2) Ο νόµος των τελείων αερίων ισχύει για τον ατµό: 

 
_

gV =RT/p* 

οπότε προκύπτει: 
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η οποία αν ξαναγραφεί δίδει: 
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Από ένα διάγραµµα lοg10p
* ως προς 1/Τ προσδιορίζεται η κλίση, ίση µε 

R

H

303.2

_

υ∆
− . 

(3) Αν η υ

_

H∆ είναι σταθερή στην περιοχή θερµοκρασιών που µας ενδιαφέρει, η ολοκλήρωση της 
τελευταίας εξίσωσης δίνει ένα αόριστο ολoκλήρωµα 
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Κάθε µια από αυτές τις εξισώσεις µπορεί να χρησιµοποιηθεί γραφικά η αναλυτικά, σε µια στενή 
θερµοκρασιακή περιοχή, για τον υπολογισµό της ∆Ηu. 
 
 
 
4.5.  Ο 1ος θερµοδυναµικός νόµος – Γενικό ισοζύγιο ενέργειας 
 
Ο 1ος νόµος της θερµοδυναµικής ασχολείται µε τις µεταβολές ενέργειας µέσα σε ένα σύστηµα. Η 
προσθήκη ή απελευθέρωση ενέργειας από το σύστηµα είναι ένας από τους πολλούς τρόπους 
ανταλλαγής ενέργειας. Όταν ένα υγρό µεταπίπτει σε στερεή κατάσταση απελευθερώνεται θερµότητα, 
ενώ για την µετατροπή ενός υγρού σε αέριο απαιτείται η λήψη θερµότητας. Οι µεταβολές ενέργειας 
µπορεί να συνοδεύονται ή όχι από µεταβολές της µάζας του συστήµατος. Επειδή δεν υπάρχει η 
δυνατότητα άµεσης µέτρησης της ενέργειας, οι µεταβολές ενέργειας µετρούνται µε βάση τις µεταβολές 
των ιδιοτήτων του συστήµατος χρησιµοποιώντας εξισώσεις όπως η 4.1 και 4.2. Ο πρώτος 
θερµοδυναµικός νόµος αποτελεί το µέσο για τον υπολογισµό των µεταβολών ενέργειας και για την 
ανάπτυξη σχέσεων µεταξύ των µεταβολών ενέργειας και των ιδιοτήτων ενός συστήµατος . 
 
Η απλούστερη διατύπωση του πρώτου θερµοδυναµικού νόµου είναι ότι η ενέργεια διατηρείται. Η 
µαθηµατική του διατύπωση για οποιοδήποτε σύστηµα µπορεί να είναι: 
  
 Εισροή ενέργειας = Εκροή ενέργειας  +  Συσσώρευση ενέργειας (4.12) 
 
Η πιο πάνω σχέση αποτελεί το γενικευµένο ισοζύγιο ενέργειας ενός συστήµατος. Το ισοζύγιο αυτό 
µπορεί να γίνει είτε µικροσκοπικά (για κάποιο στοιχειώδη όγκο) ή µακροσκοπικά. Λαµβάνοντας 
υπόψη ότι µπορεί να υπάρχει παραγωγή ή και κατανάλωση ενέργειας µέσα σε ένα σύστηµα τότε µε 
βάση την εξίσωση 4.12 µπορεί να γίνει το µακροσκοπικό ισοζύγιο ενέργειας (όµοιο µε το 
µακροσκοπικό ισοζύγιο µαζας, εξίσωσης 3.1): 
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 (4.13) 

 
Η συνολική ενέργεια ενός συστήµατος Ε είναι µια εκτατική ιδιότητα του συστήµατος. Αν η µάζα 
του είναι m τότε η ολική ενέργεια δίδεται από τον τύπο: 
 Ε = U + Κ + P (4.14) 
όπου U είναι η εσωτερική ενέργεια, Κ και P η κινητική και η δυναµική ενέργεια. 
Ας θεωρηθεί ένα γενικό σύστηµα στο οποίο εισέρχεται µάζα m1 µιας ουσίας την χρονική στιγµή t1 και 
εξέρχεται µάζα m2 την χρονική στιγµή t2. Τότε η µαθηµατική έκφραση της εξίσωσης 4.13 γίνεται: 
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ή απλούστερα 
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όπου ∆  το σύµβολο διαφοράς (έξοδος µείον είσοδος, εκροή µείον εισροή, ή τελικός χρόνος 

µείον αρχικός χρόνος) 
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 H η ενθαλπία  
 Q η θερµότητα την οποία απορροφά το σύστηµα από το περιβάλλον (είναι θετικό όταν 

η θερµότητα εισέρχεται στο σύστηµα) 
 W Μηχανικό έργο που παράγεται από το σύστηµα (είναι θετικό όταν το έργο παράγεται 

ή αποδίδεται από το σύστηµα στο περιβάλλον) 
 
 
4.6.  Θερµοτονισµός αντίδρασης 
 
Θερµοτονισµός αντίδρασης, είναι η µεταβολή ενέργειας που παρατηρείται άµεσα σαν αποτέλεσµα 
µιας αντίδρασης ονοµάζεται, ∆Ηrxn. Ο θερµοτονισµός της αντίδρασης είναι η ενέργεια που εκλύεται ή 
απορροφάται εξαιτίας της αντίδρασης και η οποία µπορεί να εµφανισθεί σαν θερµότητα σε ορισµένα 
πειράµατα ή και σαν εσωτερική ενέργεια ή άλλη µορφή ενέργειας. Η ενέργεια που εκλύεται ή 
απορροφάται κατά τη διάρκεια µιας αντίδρασης προέρχεται από τη λύση ή το σχηµατισµό δεσµών 
µεταξύ των ατόµων των αντιδρώντων µορίων. Σε µια εξώθερµη αντίδραση, η ενέργεια δεσµών των 
προϊόντων της αντίδρασης είναι µικρότερη από εκείνη των αντιδρώντων, µε αποτέλεσµα να υπάρχει 
πλεόνασµα ενέργειας που απελευθερώνεται.  
Για να υπολογισθούν οι δυνατές µεταβολές ενέργειας που προκαλούνται από µια αντίδραση, 
περιλαµβάνονται στο ισοζύγιο ενέργειας εκτός από την ενθαλπία κάθε συστατικού και ένα επιπλέον 
µέγεθος που ονοµάζεται πρότυπη θερµότητα (στην πραγµατικότητα πρότυπη ενθαλπία) 

σχηµατισµού,
O

fH
_

∆ .  

 
Πρότυπη ενθαλπία σχηµατισµού µιας ένωσης είναι η ενέργεια που εκλύεται ή απορροφάται από ένα 
σύστηµα για τον σχηµατισµό ενός mole της ένωσης στη θερµοκρασία αναφοράς (25oC) και σε πίεση 1 
atm από τα καθαρά στοιχεία που την συνθέτουν τα οποία βρίσκονται στην πιο σταθερή τους µορφή 
στις ίδιες συνθήκες. 
Για µια απλή ουσία Α υπό σταθερή πίεση και χωρίς αλλαγή φάσεων λαµβάνεται: 

 ∫+∆=∆ Α

T
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 (4.17) 

Για µείγµατα περισσοτέρων του ενός συστατικού, µε αµελητέα ενεργειακή µεταβολή κατά την 
ανάµειξη 
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όπου i παριστάνει κάθε συστατικό του µείγµατος, ni είναι ο αριθµός των mole του συστατικού i και s 
είναι ο συνολικός αριθµός των συστατικών. 
Αν ένα µείγµα διέρχεται µέσα από ένα σύστηµα χωρίς να λάβει χώρα αντίδραση, τα συστατικά στην 
είσοδο και στην έξοδο θα είναι τα ίδια. Τότε, η µεταβολή της ενθαλπίας τόσο για τους όρους που 
σχετίζονται µε τη ροή όσο και για τους όρους συσσώρευσης στην εξίσωση 4.16 δεν θα αλλάξει γιατί οι 
όροι που αντιστοιχούν στην παραγωγή ή κατανάλωση ενέργειας (στην προκειµένη περίπτωση λόγω 
αντίδρασης) είναι µηδέν. Για ένα µείγµα δύο συστατικών ισχύει: 
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Εποµένως, η διαφορά ∆Hεξόδ-∆Ηεισ. περιλαµβάνει µόνον τους όρους της «αισθητής θερµότητας». Ως 
αισθητή θερµότητα ορίζεται η διαφορά ενθαλπίας (συνήθως για αέρια) µεταξύ κάποιας θερµοκρασίας 
αναφοράς και της θερµοκρασίας του υπό εξέταση υλικού αποκλείοντας οποιεσδήποτε µεταβολές 
ενθαλπίας για αλλαγή φάσεων (λανθάνουσες θερµότητες). 
Στην περίπτωση εκείνη που υπεισέρχεται χηµική αντίδραση, τα συστατικά της εισόδου και της εξόδου 
θα διαφέρουν σηµαντικά µεταξύ τους, ενώ οι όροι που περιλαµβάνουν θερµότητα σχηµατισµού δεν θα 
απαλειφθούν. Για παράδειγµα έστω ότι τα συστατικά 1 και 2 εισέρχονται σε ένα σύστηµα και 
αντιδρώντας δίδουν τα συστατικά 3 και 4 τα οποία και εξέρχονται. Τότε ισχύει: 
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Χρησιµοποιώντας την τελευταία εξίσωση και ειδικές διατάξεις (θερµιδόµετρα συνεχούς ροής ή 
κλειστό θερµιδόµετρο-οβίδα) υπολογίζονται οι πρότυπες θερµότητες (ενθαλπίες) σχηµατισµού. Για 
µέτρηση σε συσκευή συνεχούς ροής, χωρίς έργο, της οποίας η θερµοκρασία κρατείται σταθερή ίση 
προς τη θερµοκρασία αναφοράς, το δεξιό τµήµα της εξίσωσης 4.19 (αισθητές θερµότητες) είναι ίσο µε 
µηδέν, ενώ η συσσώρευση ενέργειας είναι επίσης µηδενική, µε αποτέλεσµα η εξίσωση 4.16 να γίνεται: 
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Η πρότυπη ενθαλπία σχηµατισµού αναφέρεται σε µια συγκεκριµένη αντίδραση σχηµατισµού. Η 
εξίσωση της αντίδρασης δεν παριστάνει απαραίτητα µια πραγµατική αντίδραση που θα συνέβαινε σε 
σταθερή θερµοκρασία, αλλά µπορεί να είναι µια υποθετική διεργασία για τον σχηµατισµό ενός mole 
µιας ένωσης από τα στοιχεία που την αποτελούν. Αν αυθαίρετα ορισθεί ότι η ενθαλπία σχηµατισµού 
κάθε στοιχείου στην πρότυπη κατάσταση έχει µηδενική τιµή, τότε είναι δυνατόν να εκφρασθούν οι 
θερµότητες σχηµατισµού των ενώσεων στους 25οC και 1 atm. 
 
Οι πρότυπες ενθαλπίες σχηµατισµού των ενώσεων είναι ταξινοµηµένες σε πίνακες ή µπορούν να 
προσδιορισθούν µε τον τρόπο που αναφέρθηκε παραπάνω πειραµατικά. Από τις τιµές αυτές µπορεί να 
υπολογιστεί ο πρότυπος θερµοτονισµός κάθε δυνατής αντίδρασης, χρησιµοποιώντας την εξίσωση 4.20, 
επειδή η πρότυπη ενθαλπία σχηµατισµού είναι µια καταστατική (σηµειακή) ιδιότητα.  
 
Στους θερµοχηµικούς υπολογισµούς χρησιµοποιούνται ορισµένες συµβάσεις και σύµβολα που θα 
πρέπει να ακολουθούνται για να αποφεύγονται λάθη. Αυτές οι συµβάσεις συνοψίζονται στα εξής: 
α) Τα αντιδρώντα γράφονται στο αριστερό σκέλος της εξίσωσης και τα προϊόντα στο δεξιό. 
β) Πρέπει να καθορίζονται οι συνθήκες, δηλαδή οι φάση, η θερµοκρασία και οι πίεση εκτός αν οι δύο 

τελευταίες είναι οι πρότυπες συνθήκες. 
γ) Οι θερµοτονισµοί των αντιδράσεων, οι µεταβολές ενθαλπίας και όλα τα συστατικά υποτίθενται ότι 

βρίσκονται στις πρότυπες συνθήκες, εκτός αν καθορίζεται διαφορετικά. Σε αυτές τις συνθήκες 
(πρότυπες) ο θερµοτονισµός της αντίδρασης ονοµάζεται πρότυπος θερµοτονισµός (ή πρότυπη 
θερµότητα) της αντίδρασης και συµβολίζεται µε τον εκθετικό δείκτη (ο). 

δ) Αν δεν καθορίζονται τα ποσά των αντιδρώντων υλικών, θεωρείται ότι τα αντιδρώντα βρίσκονται 
στη στοιχειοµετρική αναλογία που δίνεται από τη χηµική εξίσωση. 

 
Τα δεδοµένα για τον υπολογισµό των προτύπων θερµοτονισµών αντιδράσεων έχουν ταξινοµηθεί σε 
πίνακες µε δύο διαφορετικές αλλά ουσιαστικές ισοδύναµες µορφές: 
α) Πρότυπες θερµότητες ή ενθαλπίες σχηµατισµού 
β) Πρότυπες θερµότητες ή ενθαλπίες καύσης 
 
Παράδειγµα 4.6-1 
Να προσδιορισθεί η πρότυπη ενθαλπία σχηµατισµού του CO, εάν είναι γνωστός ο πρότυπος 
θερµοτονισµός των αντιδράσεων καύσεων του C και του CO προς CO2. 
 
Λύση 
 

Βάση 1 g mole CO 
Αντιδράσεις: 
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O

rxnH
_

∆  (πειραµατική) 
 A:    C(β) + Ο2(g) → CO2(g) -94.042 kcal/g mole 
 B:     CO(g)  +  ½ O2(g)  →  CO2(g) -67.636 kcal/g mole 
 A-B: C(β)  +  ½ Ο2(g)  →  CO (g) 

O

BArxnH −∆  

_

 = (-94.042) – (-67.636) = 
O

fH
_

∆ = -26.416 kcal/g mole 

 
 
Παράδειγµα 4.6-2 

Υπολογίστε το 
O

rxnH
_

∆  της παρακάτω αντίδρασης για 5 mole ΝΗ3: 
 4ΝΗ3(g)  +  5O2(g) → 4NO(g)  +  6H2O(g) 
 
Λύση: 

 
Βάση: 4 g mole ΝΗ3 

Από πίνακες λαµβάνεται ότι:  
 

Ένωση O

fH
_

∆ (kcal/g mole) 

H2O(g) -57.80 
NO(g) +21.60 
ΝΗ3(g) -11.04 
O2(g) 0 

 
Σύµφωνα µε την εξίσωση 4.20 ισχύει: 

 









∆−∆=∆ ∑∑

ντωναντιδρντωνπρο ώ

fii
ϊό

fiirxn

OOO

HnHnH
___

= [4(21.60)+6(-57.80)]-[5(0)+4(-11.04)]/4 = 

                                                                                          = -54.0 kcal/g mole NH3. 
Αρα για τα 5 g mole ΝΗ3 ισχύει: 

 
O

rxnH∆ = (-54)(5) = - 270 kcal 
 
 
Παράδειγµα 4.6-3 
Αν η πρότυπη ενθαλπία σχηµατισµού του H2O(l) είναι –68.317 kcal/g mole και η θερµότητα εξάτµισης 
είναι +10.519 kcal/g mole στους 25οC και 1 atm, ποιά είναι η πρότυπη ενθαλπία σχηµατισµού για το 
H2O(g); 
 
Λύση: 
 

Βάση: 1 g mole Η2Ο 
Ισχύει για την αντίδραση Α: 

 









∆−∆=∆ ∑∑

ντωναντιδρντωνπρο ώ

fii
ϊό

fiirxn

OOO

HnHnH
___

=-68.317 kcal/g mole 

 A:    Η2(g) + ½Ο2(g) → H2O(l) 
O

rxnH
_

∆ = -68.317 kcal/g mole 

 B:    H2O(l)  → H2O(g)  
O

vapH
_

∆ = +10.519 kcal/g mole 

 A+B: Η2(g) + ½Ο2(g) → H2O(g) 
 

οπότε  
O

OHfH 2 

_

∆  =  
O

rxnH
_

∆   +  
O

vapH
_

∆  = -57.798 kcal/g mole 
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4.7.  Πρότυπη θερµότητα καύσης 
 
Οι πρότυπες θερµότητες καύσης αποτελούν ένα δεύτερο τρόπο έκφρασης θερµοχηµικών δεδοµένων 
που είναι χρήσιµα για θερµοχηµικούς υπολογισµούς. Για τις πρότυπες θερµότητες καύσεις δεν 
χρησιµοποιούνται οι ίδιες συµβάσεις µε τις πρότυπες ενθαλπίες σχηµατισµού. Πιο συγκεκριµένα οι 
συµβάσεις που χρησιµοποιούνται για τις πρότυπες θερµότητες καύσεις είναι: 
 
α) Η ένωση οξειδώνεται µε το Ο2 ή κάποια άλλη ουσία και δίνει προϊόντα CO2(g), H2O(l), κλπ. 
β) Οι συνθήκες αναφοράς εξακολουθούν να είναι 25οC και 1 atm. 

γ) Ορίζονται µηδενικές τιµές της 
O

CH
_

∆ για ορισµένα προϊόντα οξείδωσης όπως για παράδειγµα 
CO2(g), H2O(l), κλπ. 

δ) Αν υπάρχουν άλλες ουσίες που οξειδώνονται όπως S ή Ν2 ή αν υπάρχει Cl2, είναι ανάγκη να 
ορίζονται προσεκτικά οι καταστάσεις των προϊόντων και να είναι οι ίδιες µε τις τελικές συνθήκες 
που ορίζουν την πρότυπη κατάσταση στους πίνακες δεδοµένων. 

 
Η πρότυπη θερµότητα καύσης δεν µπορεί να είναι ποτέ θετική και είναι πάντοτε αρνητική. Θετική τιµή 
θα σήµαινε ότι η ουσία δεν καίγεται ούτε οξειδώνεται. 
 
Για καύσιµα όπως το κάρβουνα ή το πετρέλαιο, η πρότυπη θερµότητα καύσης ονοµάζεται θερµαντική 
δύναµη του καυσίµου. Η θερµαντική δύναµη προσδιορίζεται πειραµατικά µε καύση µιας ποσότητας 
του καυσίµου σε µια θερµιδοµετρική οβίδα. Επειδή κατά τη διεργασία µέτρησης το νερό που 
προκύπτει από την καύση υγροποιείται, ενώ σε διεργασία καύσης π.χ. σε έναν λέβητα παραµένει υπό 
τη µορφή του υδρατµού και απάγεται µε τα καυσαέρια, προέκυψε η ανάγκη υιοθέτησης δύο 
θερµαντικές δυνάµεις καυσίµων:  
 
α) την ανώτερη θερµαντική δύναµη (ΑΘ∆) όπου όλο το παραγόµενο νερό συµπυκνώνεται στην υγρή 
κατάσταση και 
β) την κατώτερη θερµαντική δύναµη (ΚΘ∆) όπου όλο το παραγόµενο νερό παραµένει στην αέρια 
κατάσταση.  
 
Η τιµή που προσδιορίζεται στο θερµιδόµετρο είναι η ανώτερη θερµαντική δύναµη του καυσίµου και 
είναι αυτή που συνήθως αναφέρεται στις αναλύσεις καυσίµων.  
Η θερµαντική δύναµη των ανθράκων µπορεί να υπολογισθεί µε σφάλµα µικρότερο του 3% από την 
εξίσωση Dulong: 
 
 ΑΘ∆ = 8100 C + 34460 (H – O/8) + 2250 S   (kcal/kg) 
 
όπου C, S, H και Ο τα ολικά ποσοστά του C, S, Η και Ο. 


