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Termodynamika chemiczna zajmuje si¢ procesami fizykochemicznym 1 reakcjami
chemicznymi oraz biochemicznymi w otaczajacym nas $wiecie, w aspekcie
prawdopodobienstwa ich przebiegu, efektow energetycznych (w tym cieplnych) oraz
standw rownowagi.

1. Pojecia podstawowe

1.1 Uklad, stan ukladu

Celem uscislenia przedmiotu rozwazan termodynamicznych wyodrgbnia si¢
uktady i ich otoczenie. Ukltad definiowany jest jako czg$§¢ materii o okreslonych
jednoznacznie wlasciwosciach fizycznych i1 chemicznych, oddzielona ostona od
otoczenia (np. zlewka z woda, gaz zamknigty w cylindrze, kolba w ktorej zachodzi
reakcja, ogniwo elektrochemiczne, komorka biologiczna). Pojeciem ofoczenia nazywa
si¢ pozostajaca poza uktadem czg$¢ wszech§wiata.

Uklad okreslany jest jako:

- otwarty — jezeli moze wymienia¢ materi¢ 1 energi¢ z otoczeniem (otwarta zlewka,
otwarty reaktor),

- zamkniety — jezeli moze wymienia¢ energi¢ z otoczeniem, natomiast nie wymienia
materii (zamknigty cylinder, zamknigta kolba),

- izolowany — jezeli nie wymienia z otoczeniem ani materii ani energii (izolowany i
zamknigty termos),

- nie izolowany — jezeli wymienia materi¢ lub energi¢ z otoczeniem, wzglednie
wymienia zarOwno materi¢ jak 1 energig.

Kazdy uklad otwarty jest nie izolowany. Jednak wsérdd ukladow nie izolowanych
niektére moga by¢ zamknigte. Z kolei kazdy uklad izolowany jest ukladem
zamknig¢tym (ale nie na odwrot). Wyrdznia si¢ ukltady izolowane adiabatycznie, ktore
nie wymieniaja masy 1 ciepta z otoczeniem, ale moga wymienia¢ energi¢ pod innymi
postaciami (np. wykonywa¢ prac¢ mechaniczna.

1

n

Rys.1.1 Uktad otwarty, zamknigty i izolowany (od lewej).

Oslony ograniczajace uktad nazywane sa ostonami adiabatycznymi jezeli nie
pozwalaja na przeptyw energii na sposob ciepta miedzy ukladem 1 otoczeniem.
Natomiast okreslenie oston diatermicznych stosowane jest wtedy, kiedy pozwalaja na
przeptyw energii na sposob ciepta migdzy uktadem i otoczeniem,

Stan ukladu opisywany jest za pomocq wielkosci fizycznych nazywanych
parametrami lub zmiennymi stanu. Zmienne stanu ukladu (parametry stanu) moga
by¢ wielko$ciami ekstensywnymi lub intensywnymi.



Ekstensywne parametry stanu sa zalezne od ilosci substancji w danym ukladzie
(objetos¢ uktadu (V), liczba moli czasteczek sktadnikow (n;) uktadu). Intensywne
parametry stanu nie zaleza od ilo$ci substancji w uktadzie. Naleza do nich ulamek
molowy (Xxj), objgtos¢ molowa V., (czyli objgtos¢ 1 mola substancji [cm®/mol,

m’/mol]), objetosé¢ whasciwa (Vwt = V/m czyli objgtos¢ jednostkowej masy substancji

[cm’/g, m’/kg]), gestosé rowna odwrotnosci objetosci wlasciwej d = V;}l, a takze
temperatura (T).

W termodynamice stosuje si¢ temperature bezwzglednq wyrazona w skali
Kelvina: T = 273,15 + t [K], gdzie t oznacza temperatur¢ wzgledna wyrazona w
stopniach Celsiusa [°C]. Cisnienie (p) zdefiniowane jest przez warto$¢ sity (F)
dziatajacej na powierzchni¢ (A): p=F/A. Za jednostke cisnienia w uktadzie ST

przyjeto IN/ m? =1Pa (Paskal). Inne jednostki ci$nienia stosowane w praktyce to:
1 atm = 1,013~105 N-m_z; 1 bar = 10° N-m_z; I Tor =1 mm Hg =

(1,013-10°/760) N- m 2= 1,333 - 102 N-m~2. Pomiar ci$nienia dokonywany jest
przy pomocy barometru lub manometrow (patrz podrgcznik [2]).

[Przypomnienie: IN = kg -m - S_Z, a wigc 1Pa = IN/m? = kg-m_1 -s_2].

Parametry stanu okreslajq jednoznacznie wartosé¢ funkcji termodynamicznych
charakterystycznych dla uktadow i proceséw: energii wewnetrznej (U), entalpii (H),
entropii (S), energii swobodnej (F) 1 entalpii swobodnej (G) oraz ich pochodnych.. Dla
1 mola substancji tworzacej uktad jednosktadnikowy wilasciwe sa molowe funkcje
termodynamiczne, oznaczane odpowiednio symbolami z indeksem: U,,, H,,, Sy,

Fn, G- Z kolei czgstkowe molowe funkcje termodynamiczne, oznaczane
symbolami: Uy, ;, Hpyji, Sy, Fni, Gpj odniesione sa do 1 mola substancji

wchodzacej w sktad uktadow wielosktadnikowych.

W procesach elementarnych (granicznie matych), zmiang kazdej funkcji
termodynamicznej, okreslonej jednoznacznie przez parametry stanu, odzwierciedla
rozniczka zupelna. Takze w procesach skonczonych istotny jest stan poczatkowy i
koncowy uktadu, a nieistotna jest droga (sposdb przebiegu) procesu.

Za stan standardowy substancji przyjmuje si¢ stan jej czystej, najbardziej trwalej

postaci pod cisnieniem standardowym p° = 1,0132 10° N m? = 101,32 kPa (I atm),

w wybranych warunkach T = const, na ogot przy T = 298,15K. 1 tak np. stanem
standardowym dla wody jest woda w stanie cieklym, a w przypadku wodoru —
czasteczkowy wodor w stanie gazowym. Dla roztworow za stan standardowy przyjety
zostal stan jedno-molowego lub jedno-molalnego roztworu doskonatego przy cisnieniu

standardowym p°® = 101,32 kPa.

Zarowno uktady jednosktadnikowe jak i1 wielosktadnikowe moga wystepowacé w
postaci jednej fazy (uktady jednofazowe) jak 1 wielu faz (uktady wielofazowe).

Pojecie fazy stosowane jest do czesci (lub calosci) uktadu wykazujacej w catlej
swojej masie jednakowe wiasciwosci fizyczne oraz chemiczne, przy tym wyraznie
oddzielonej granica rozdziatu od pozostatej czgsci uktadu (lub otoczenia). Osobne fazy
stanowi np. para wodna, woda ciekta i1 16d. Okreslajac stan fazy ztozonej trzeba obok
temperatury i ciSnienia podac jej sktad jakosciowy i ilosciowy (stgzenie).



1.2 Procesy odwracalne i nieodwracalne
Podczas procesow fizycznych lub chemicznych ulegaja zmianie parametry

stanu uktadu od warto$ci poczatkowych (Xp) do wartosci koncowych ( Xy ). Jezeli po

procesie pierwotnym zachodzi proces w odwrotnym kierunku, w wyniku ktorego
parametry stanu ukladu przyjmujq ponownie wartosci poczqtkowe ( Xp) i zostaje

przywrocony poczqtkowy stan otoczenia, to mowimy o procesie odwracalnym. Ma to
miejsce wtedy, kiedy ilosci masy, ciepta 1 pracy wymieniane z otoczeniem podczas
przeciwnych co do kierunku procesow roznia si¢ jedynie znakiem, a uktad przechodzi
przez takie same stany posrednie.

W sposob odwracalny przebiegajq procesy kwazistatyczne, bedqce wynikiem
ciqglego, bardzo malego zaklocenia stanu rownowagi ukladu. Oczywiscie
nieskonczenie mata jest wtedy szybkos¢ procesu, a jego droga stanowi kontinuum
kolejnych standw rownowagi (np. kwazistatyczne rozprezanie lub sprezanie gazu).

Jezeli ktorykolwiek z wymienionych warunkéw nie jest spetniony, to proces
nazywany jest nieodwracalnym. Do procesOw nieodwracalnych zalicza si¢ na
przyktad gwaltowne rozprezenie gazu, bowiem przy powtdornym sprezeniu gazu trzeba
wykona¢ wigksza pracg¢ od uzyskanej z uktadu podczas rozprezania. Takze przeptyw
masy pomiedzy dwoma obszarami o réznym st¢zeniu na drodze dyfuzji nalezy do
procesow nieodwracalnych.

Przebieg kazdego procesu wywotany jest przez dziatanie bodzcow
termodynamicznych majacych zwiazek z wlasciwosciami substancji tworzacych dany
uktad lub z sitami zewngtrznymi dziatajacymi na uktad. Nieodwracalne procesy
samorzutne zachodzq kosztem energii ukladu, a w procesach wymuszonych uktad
pobiera energig od otoczenia. 1 tak wodor taczy si¢ z tlenem w procesie samorzutnym
tworzac wodg, ale rozkltad wody do wodoru i tlenu trzeba wymusi¢ dostarczajac
energi¢ w postaci pracy elektrycznej w elektrolizerze.

Mowi sig, ze uktad znajduje si¢ w stanie rownowagi - jeZeli parametry stanu nie
ulegajq Zadnej zmianie, czyli staly jest sktad jakoSciowy i ilo$ciowy uktadu, a miedzy
uktadem i otoczeniem nie wystepuja gradienty sil i energii.

1.3. Reakcje chemiczne

Samorzutne reakcje chemiczne przebiegaja na skutek dziatania bodzcow
wewnetrznych zwigzanych z wlasciwosciami 1 stanem substancji tworzacych dany
uktad, gltownie z ich zdolnoscia do tworzenia nowych potaczen. Liczby moli
poszczegolnych skladnikéw uktadu w kazdej reakcji ulegaja zmianie zgodnie z
réwnaniem stechiometrycznym, zapisywanym na ogo6l w taki sposob, ze substraty
znajduja si¢ po lewej a produkty po prawej stronie:

VSISI + v5282 +...+ Vsksk =VP1 Pl + VP2 PZ + ...+ VPk Pk 1-3
Wedlug przyjetej] konwencji, wspolczynniki stechiometryczne wystgpujace w
roOwnaniu reakcji chemicznej sq liczcbami ujemnymi dla substratow (Vs1 VS ) 1
dodatnimi dla produktéow (vpj ... Vp, ). Kazde rownanie stechiometryczne mozna tez

zapisa¢ w postaci: Xv;R;= 0, gdzie v; to wspolczynnik stechiometryczny i-tego
reagenta R;.



Reakcje chemicznq okresla si¢ jako nieodwracalng, jeZeli przebiega tylko w
jednym kierunku, ai do wyczerpania jednego ze substratow (np. reakcje spalania) i
wtedy w rownaniu stechiometrycznym stawiana jest strzatka w jednym kierunku.
Natomiast jako odwracalnq okresla si¢ takq reakcje chemicznq, ktora w danych
warunkach p i T moZe przebiegaé w dwu kierunkach, tj. od substratow do produktow
i odwrotnie, przy czym ustala si¢ charakterystyczny dla danego ukladu stan
rownowagi (np. reakcje dysocjacji jonowej). Odwracalnos¢ reakcji jest zaznaczana
przeciwnie skierowanymi strzatkami w rOwnaniu stechiometrycznym.

Podczas kazdej reakcji chemicznej przebiegajacej w ukladzie zamknigtym, zmiana
liczby moli i-tego reagenta (An;) jest zawsze proporcjonalna do jego wspodlczynnika
stechiometrycznego (v;):

Anlzﬁvl, AHQZE_,VQ, ..... Ank :(t? Vk

Wspoélczynnik proporcjonalnosci (§), o wymiarze [mol], okre§lany jest nazwa
liczby postepu reakcji 1 jest definiowany przez stosunek przyrostu lub ubytku liczby
moli reagentéw do odpowiednich wspotczynnikow stechiometrycznych:

Ang Anp An:
£ = k = S 1-4
VS VP Vi
co dla granicznie matej liczby postepu reakcji zapisywane jest w postaci:
dng, dn dn.
de=—2K = Pk _ O
VS Vpy Vi

= const 1-5

dl’li
dg
Liczha postgpu reakcji, bedaca wielkoscia niezalezna od rodzaju reagenta,
pokazuje jak daleko przebiegla reakcja od momentu uznanego za poczatkowy, dla
ktorego & = 0. Dodatnie wartosci & odpowiadaja przebiegowi reakcji ze strony lewe;j
na prawa. Liczba postepu reakcji rowna jednosci (§ = 1) oznacza, ze w reakcji
zuzytych zostato tyle moli substratow 1 powstato tyle moli produktoéw ile wynosza ich
wspotczynniki stechiometryczne w rdwnaniu opisujacym dana reakcjg: An; = v;.

Stad dn; =v; -d§ oraz Vi = 1-6

Na przyktad dla reakcji 2H, + O, = 2H,0 przy & = 1 zgodnie z przyjeta konwencja
An(Hz) = V(Hz) =-2,An (02) =V (02) =-11An (HzO) =V (HzO) =2.
Odpowiednio, jezeli § =2 to An (H,) = -4, An (O;) =-2 1 An (H,0) =4.

2. Wlasciwosci faz gazowych

Wiele proceséw fizycznych 1 chemicznych, stanowiacych przedmiot rozwazan
termodynamicznych, zwiazanych jest ze zmiana objetosci uktadu. Zmiana objetosci
jest szczegoblnie istotna wtedy, kiedy uktad utworzony jest przez fazg gazowa, lub
kiedy faza gazowa (jednosktadnikowa lub wielosktadnikowa) stanowi czgs$¢ uktadu.
Warto wigc przypomnie¢ wlasciwosci gazow, doskonatych 1 rzeczywistych.
Zachowanie 1 wlasciwosci makroskopowe gazow doskonalych i rzeczywistych
zinterpretowane zostaly przy zastosowaniu tzw. teorii kinetycznej gazow.



2.1 Gaz doskonaly

Model gazu doskonalego oparty zostat na nastgpujacych zalozeniach:

- gaz sklada si¢ z czasteczek bedacych punktami materialnymi o masie m,
pozostajacych w nieustannym ruchu prostoliniowym w roéznych kierunkach 1 z
roznymi predkosciami, od zderzenia do zderzenia — co potwierdzone zostato przy
pomocy wspotczesnych technik doswiadczalnych,

- migdzy czasteczkami gazu nie wystepuja silty odpychania ani przyciagania, a ich
zderzenia sa idealnie sprezyste (zachowany jest ped 1 energia), przy czym Srednia
odlegltos¢ przebyta przez czasteczki gazu migdzy kolejnymi zderzeniami jest znacznie
wigksza od ich wymiaru.

Cisnienie gazu rozpatrywane jest jako wynik zderzen czasteczek gazu ze $cianami
naczynia 1 jest réwne pedowi jaki czasteczki gazu przekazuja w czasie 1 s
jednostkowej powierzchni naczynia. Funkcja rozktadu Maxwella-Boltzmanna okresla
jaka czg$¢ ogolnej liczby czasteczek stanowia czasteczki o okreslonej predkosci [1, 2].
Temperaturg odnosi si¢ do $redniej energii translacyjnej czasteczek.

Teoria kinetyczna pozwolila na wyprowadzenie 1 potwierdzenie slusznosci
empirycznego rownania wigzacego cisnienie, objetos¢ 1 temperatur¢ gazu
doskonatego, tzw. réwnania stanu gazu doskonalego Clapeyrona:

pz% lub pV=nRT 2-1

gdzie: R =8,314 J-mol "K'
Roéwnanie stanu gazu doskonatego taczy w sobie prawa podane przez: Avogadra,
Boyle’a — Mariotte’a, Gay-Lussaca 1 Charlesa.

Prawo Avogadra: W roéwnej objetosci roznych gazow w takich samych warunkach T i
p zawarte sa takie same liczby czasteczek (n): V = const n.

W warunkach standardowych, 1 mol dowolnego gazu zawierajacy 6,02:10 atoméw
lub czasteczek zajmuje objetosé 22,4 dm’.

Prawo Boyle’a- Mariotte’a: przy T = const stala jest wartos$¢ iloczynup 1 V:
const nRT | v const nRT
= 1 = =

Vv Vv p p

Powyzsze zalezno$ci sa oczywiste przy zatozeniu, ze uktad gazowy jest uktadem
zamknigtym (liczba czasteczek gazu w zbiorniku nie ulega zmianie). Poniewaz
i-krotne zmniejszenie objgtosci gazu powoduje odpowiednie zwigkszenie liczby
czasteczek gazu w jednostce objgtosci 1 tym samym liczby czasteczek gazu
uderzajacych o $ciang naczynia, to tym samym cis$nienie w uktadzie rosnie i-krotnie.
Zgodnie z prawem Boyle’a- Mariotte’a, wykres zaleznosci p od V jest hiperbola (rys.
2.1). Natomiast liniowa jest zalezno$¢ p od 1/V oraz V od l/p, przy czym
wspolczynnik kierunkowy prostej (y = ax + b) jest rowny odpowiednio a = dp/d(1/V)
=nRT 1 a=dV/d(1/p) =nRT (rys. 2.2).

2-2

pV =const, skad: p=



wzrost T

v

Rys. 2.1 Izotermy Boyle’a- Mariotte’a dla gazu doskonalego przy réznych T = const.
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Rys. 2.2. Zalezno$¢ V od 1/p oraz p od 1/V dla gazu doskonatego przy réznych T = const.

Jezeli znane sa warto$ci objgtosci gazu 1 odpowiadajacego im ci$nienia przy

1 1
pewnej T =const: V, =nRT— i V| =nRT—

P2 P1

to: V-V =nRT[L—LJ

P2 P1
Obliczajac wspotczynnik kierunkowy liniowej zalezno$ci V = f(1/p) korzystamy z
wyrazenia:

Vy -V 3 J
a[N-m]=—2""1 | |- yRT | mol K=J

11 |Nm? mol -K

P2 P



1
a w przypadku liniowej zaleznosci p = f(1/V) przyT = const (p» :nRTV— 1

2

1
=nRT—):
P1 v )

2
a[N-m]= P2-pi | Nm =nRT | mol ! K=1]
mol -K

Prawo Charlesa i Gay-Lussaca: przy V = const ci$nienie gazu zmienia si¢ wprost
proporcjonalnie do temperatury, a przy p = const objeto$S¢ gazu zmienia si¢ wprost
proporcjonalnie do temperatury:

R R
p=const-T = HVT oraz V=const-T= n—T 2-3

p

Liniowa zalezno$¢ V od T 1 p od T ilustruje rys. 2.3. Wspotczynnik kierunkowy
prostej (y = ax + b)i jest rtowny odpowiednio a = dV/dT = nR/p i a =dp/dT =nR/V.

>
T, TIKI

Rys. 2.3. Zalezno$¢ V od T przy p= const oraz p od T przy V = const dla gazéw
doskonatych

Jezeli znane sa objgtosci gazu w roéznej temperaturze przy pewnym statym cisnieniu

R R
(p=const): V, = n—T2 i Vi = n—Tl
p

p

to: Vz-VIZg(Tz-Tl)
Y

10



Tak wigc obliczajac wspotczynnik kierunkowy liniowej zaleznosci V. = f(T)
korzystamy z wyrazenia:

a—V2 -V; {m?’}nR {mol]mol1 K m3:|

[1J=1N-m]

CT,-T [ K| p Nm > K

R R
Z kolei dla zaleznosci p = f(T) przy V = const (p» :%Tz i py ZHVTI)

wspotczynnik kierunkowy wynosi:
q=P2"P1 {N m™ }_ nR {mol]mol1 K™ N m :l

T,-T; | K \% m3 K

2.2. Gazy rzeczywiste

W gazach rzeczywistych czasteczki posiadaja pewien skonczony wymiar, a
ponadto oddzialuja ze soba. Przy bardzo matych odleglosciach przewazaja sily
odpychania migdzy czasteczkami, a przy wigkszych sily przyciagania. Jednak
oddziatywania migdzyczasteczkowe zanikaja przy niskim cisnieniu, a takze przy
odpowiednio wysokiej T (powyzej temperatury skroplenia) w zwiazku ze wzrostem
odleglosci miedzy czasteczkami i/lub zwigkszeniem predkosci ich ruchu, a
wlasciwosci gazdéw rzeczywistych upodabniaja si¢ do gazu doskonatego. Tak wigc
rownanie stanu oraz pozostale prawa wtasciwe dla gazow doskonalych stosujq sie z
dobrym przybliieniem do gazow rzeczywistych pod niewielkim cisnieniem lub przy
odpowiednio wysokiej T. Natomiast w warunkach ci$nienia o skonczonej wartosci
(wigkszej nia okoto 0,1 M Pa) 1 odpowiednio niskiej temperaturze (nizszej od
temperatury skroplenia, nazywanej temperatura krytyczna, Ty,;) nie mozna zaniedbac
ani wymiaréw czasteczek gazoéw rzeczywistych, ani sit migdzyczasteczkowego
oddziatywania.

Roéznice we wilasciwosciach gazéw rzeczywistych w  stosunku do gazow
doskonalych mozna przes§ledzi¢ na przyktadzie izoterm. Jak pokazuje rys. 2.4,
zalezno$¢ migdzy cisnieniem (p) i objgtoscia molowa (V) gazu rzeczywistego
zamknigtego w cylindrze pod tlokiem przy dostatecznie wysokiej temperaturze ma
przebieg zblizony do hiperboli opisanej przez réwnanie Boyl’a - Mariotte’a. Jednak w
miar¢ obnizania T pojawiaja si¢ odchylenia zwiazane z oddziatywaniami
migdzyczasteczkowymi. W temperaturze nizszej od temperatury krytycznej 7i, prawo
Boyl’a - Mariotte’a jest spetnione wylacznie w zakresie dostatecznie niskich cisnien
(odcinek AB). Nastgpnie odchylenia sa coraz wigksze (BC), az ci$nienie gazu
wewnatrz cylindra osiaga warto§¢ odpowiadajaca preznosci pary nasyconej danej
substancji (punkt C). Dalszemu zmniejszaniu objetosci ukladu towarzyszy wtedy
skraplanie gazu 1 uktad zawiera dwie fazy: gaz i ciecz. Stad ponowne zmniejszenie
objetosci pod ttokiem nie powoduje juz zmian ci$nienia (prosta CDE), poniewaz
skroplenie si¢ kolejnej ilosci gazu wyréwnuje chwilowe wzrosty ci$nienia. Dopiero
wtedy, kiedy prawie catkowita ilos¢ gazu ulegnie skropleniu 1 ttok dotyka powierzchni
cieczy, to nawet przy niewielkich zmianach objg¢tosci bedzie nastepowac duzy wzrost
ci$nienia (odcinek EF).
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Im wyzsza jest temperatura tym wigksza jest prezno$¢ pary nasyconej 1 wartosci
objetosci molowej gazu 1 cieczy coraz bardziej zblizaja si¢ do siebie. Wreszcie w
temperaturze okreslanej jako temperatura krytyczna (Ty, ) 1 przy pewnej objetosci
krytycznej (Vy,), ci$nienie gazu osiaga warto$¢ Kkrytyczna (py) odpowiadajaca
preznosci pary nasyconej danej substancji. Zanikaja wtedy rdéznice fizycznych
wlasciwosci pary nasyconej i cieczy, a na izotermie wystgpuje punkt przegi¢cia. Mowi
si¢, ze uktad osiagnat stan krytyczny.

P
323 K
| |— 313 K
) B304 K=T,
e b AR\ 293 K
ciecz | B‘ oAz,
ciecz "m|‘
+ oaz 273 K
M

Rys. 2.4. [zotermy van der Waalsa dla gazu rzeczywistego (CO5).
Punkt krytyczny oznaczony gwiazdka

Powyzej T\, faza ciekta nigdy nie wystgpuje, bez wzgledu na warto$¢ cisnienia.
Oznacza to, ze gaz mozna skropli¢ wylacznie w temperaturze nizszej od temperatury
krytycznej. Przyktadowe warto$ci parametréw krytycznych:
dla azotu Ty, = 126,2 K; pi = 3,39 MPa; V. = 8,94 10 m’/mol,
dla wodoru Ty, = 33,2 K; pie = 1,31 MPa;Vy, = 6,69 10 m’/mol.

2.2.1 Rownanie van der Waalsa

Stan gazdéw rzeczywistych jest opisywany za pomoca szeregu pot-empirycznych i
empirycznych rownan. Tym niemniej kazde z réwnan moze by¢ przedstawione w
ogolnej postaci: p = £ (T, V, n) lub V = { (T, p, n) pokazujacej, ze wystarczy znac
warto$¢ trzech spos$rod parametréw stanu gazu (np. objetos¢ V, temperaturg T oraz
1los$¢ substancji n) aby okresli¢ warto$¢ czwartego parametru (np. ciSnienie p).

Ze wzgledu na prostotg, najbardziej popularnym roéwnaniem opisujacym stan
gazdw rzeczywistych jest rownanie van der Waalsa. Stosowane jest takze rownanie
Berthelota, jak réwniez rownania Redlicha-Kwonga, Soave-Redlicha-Kwonga i
Penga-Robinsona (patrz [1], [4]).
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Van der Waals okreslajac réwnanie stanu gazu rzeczywistego wprowadzit
nastepujace poprawki do rownania stanu gazu doskonatego:

e uwzglednil skonczona warto$¢ objetosci czasteczek w wyniku czego poruszaja
si¢ one w objetosci (V — nb), mniejszej od objetosci zbiornika (V) o objetos¢ wlasna
czasteczek gazu (nb);

e przyjal, ze sity oddziatywania migdzyczasteczkowego powoduja zmniejszenie
czestosci 1 sity zderzenia czasteczek gazu ze S$ciana naczynia, a w rezultacie
zmniejszenie ci$nienia gazu rzeczywistego w stosunku do ci$nienia gazu doskonalego

o wielkos¢ proporcjonalng do kwadratu stezenia molowego gazu, a(n/ V)z.
Rownanie stanu gazu rzeczywistego van der Waalsa ma postac:

2
p= nRT _3(3) 2-4
V-bn \Y
lub
0 2
[p+a(vj - [V-bn]=nRT 2-4a
Dla n=1 mozna zastosowac objetos¢ molowa
p= RT . a 2.5
Vm—b V2
1 2
[p+al — | I'[Vpm—-b]=RT 2-5a
Vl’l’l

gdzie: a/ Vr%l ma wymiar p, natomiast b ma wymiar objgtosci.

W zwiazku z wystgpowaniem przegi¢cia na izotermie gazu rzeczywistego w
punkcie krytycznym tatwo mozna powigza¢ wspoétczynniki state w roGwnaniu van der
Waalsa z parametrami krytycznymi. Matematyczna konsekwencja obecnos$ci punktu
przegigcia jest zerowanie pierwszej 1 drugiej pochodne;:

2
dPrr _ g d"pir _

dVi, derZ
Po zapisaniu réwnania van der Waalsa dla warunkow krytycznych:
PLp = R Tkr _ a -6
Vkr -b Vlgr
przeprowadza si¢ rézniczkowanie (patrz pochodne funkcji ztozonych), otrzymujac:
dpyr R Ty, 2a

= — >+ 3 =0
dVie  (Vie -b)" V.

2
| d Pkr _ 2RTy,  6a 0
2 3 4
der (Vkr B b) Vi
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skad wynika:
RTy  2a

(Vkr - b)2 Vl.z)r

2-7

2RT  6a

= 2-8
(Vkr _b)3 Vl?r

Z podzielenia pierwszego rownania (2-7) przez drugie (2-8):
3 4
R Ty, (Vkr — b) _ 2a Vi
(Vie =b)? 2R Ty, Vi, 6a

PO uproszczeniu:

2
(Vkr - b) = g Vir

zatem: Vir=3b 2-9
Po podstawieniu Vi, = 3b do réwnania 2-7

RTkr _ 2a

(3b-b)} (3b)

otrzymujemy:
_2a4b*  8a
27b°R 27bR

Wreszcie z podstawienia prawej strony wyrazen opisujacych Vi, (2-9) i

Ty, 2-10

Ty (2-10) do réwnania van der Waalsa zapisanego dla warunkow krytycznych (2-6),
po przeksztatceniach wynika:

_RT,, & _ R8a _a
P Ne-b V2 (Bb-Db)27TRDb g2
8a a 4a-3a a RTg
2b227 9b%  27b 27b-  8b
RT
Zestawienie: Vir =3b, Py = = - k; Ty, = 5
27b%  8b 27bR

Tym samym warto$ci statych a i b zostaly okreslone przez warto$¢ parametrow
krytycznych:
242
9 27R"T Vi, RT
a=3pkr(Vkr)2=—RTkrVkr=—kr; b= kr :_kr; 2-12
8 64p s 3 SPkr
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R = § Pkr Vir
3 Ty

Zgodnie z doswiadczeniem, rownanie van der Waalsa przyjmuje posta¢ wiasciwa
dla gazu doskonatego w temperaturze wyzszej od temperatury krytycznej i przy
dostatecznie duzej objgtosci molowej gazu,V,>> b. Wtedy w rownaniu 2-5

Vi —b =~ Voraz (a/Vé)—)O.

Stad: 2-12a

2.2.2. Zasada stanow odpowiadajacych sobie i zredukowane rownanie van der
Waalsa

Biorac pod uwagg, ze Ty, Vi 1 pir sa wielkoSciami charakterystycznymi dla
kazdego gazu zdefiniowano tzw. zredukowana objetos¢, ci$nienie i temperature:

\% T
Vr:_m pr:L’ T, =—

Vir Pkr Tir
Okazato sig, ze rézne gazy rzeczywiste o tej samej objgtosci zredukowanej (V) i
posiadajace taka sama temperaturg zredukowana (T,) wykazuja to samo ci$nienie
zredukowane (p,). Prawidlowos$¢ ta, nazwana zasada stanow odpowiadajacych sobie,
jest spetniona najlepiej dla gazow o czasteczkach sferycznych, niepolarnych.
Po zastapieniu parametrow a, b 1 R przez parametry punktu krytycznego i
podzieleniu obu stron réwnania van der Waalsa (2-5) przez py, i1 Vi, oraz

pomnozeniu przez 3 otrzymujemy:

2
[L+3£&j ].[?’V_m_l]: gi 2-13
Pkr Vin Vir Ty

skad po wprowadzeniu parametrow zredukowanych wynika tzw. zredukowane
rownanie van der Waalsa

(pr +—5)(3V; ~1) = 8T, 213
Vi
Trzeba zauwazyé, ze ponizej temperatury krytycznej na izotermach van der
Waalsa wystepuja tzw. petle nie posiadajace fizycznego znaczenia, poniewaz sugeruja
wzrost objetosci molowej przy wzroscie cisnienia. Petle zastgpuje si¢ linia pozioma
poprowadzona tak, aby pola powierzchni obszarow ograniczonych petla 1 linig
pozioma byly takie same (patrz [2]).

2.3. Mieszaniny gazow. Prawo Daltona.

Cis$nienie czastkowe skladnika mieszaniny gazéw doskonatych, a takze gazow
rzeczywistych w warunkach niskiego ci$nienia, jest rOwne ci$nieniu z jakim na $ciany
zbiornika zamknigtego o pewnej objetosci (V) dziatat by dany skladnik mieszaniny
samodzielnie wypetniajac cala objetos¢. Zgodnie z ta definicja, ci$nienie czastkowe
i-tego sktadnika mieszaniny jest wigc wrazane za pomoca iloczynu:

pi = Xip 2-14
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Zatem cisnienie calkowite (p) mieszaniny gazow doskonalych, a przy niskim
ciSnieniu rownie; mieszaniny gazow rzecgywistych, jest rowne sumie cisnien
czqstkowych poszczegolnych skltadnikow (i):

pA+pB+pC:XAP+XBP+XCP:(XA+XB+XC+---)p:P 2-14a

Prawidtowos$¢ ta nosi nazwe prawa Daltona.
3. Energia wewnetrzna i entalpia

3.1. Energia wewnetrzna ukladu

Pojeciem energii wewnetrznej uktadu (U) okresla si¢ calkowita energie materii
tworzacej dany wuklad, a w tym: energi¢ kinetyczna ruchu postepowego
(translacyjnego) czasteczek, ruchu obrotowego (rotacji), drgan (oscylacji) atomow i
czasteczek, ruchu elektronéw oraz energi¢ potencjalna stanow elektronowych, jader,
wigzan atoméw w czasteczkach, oddzialywan wewnatrz-czasteczkowych 1 miedzy-
czasteczkowych.

Podstawowa jednostka energii w uktadzie SI jest dzul (1 J = 1 N m). Niekiedy
stosowana jest tez kaloria, zdefiniowana przez ilo$¢ energii potrzebna do ogrzania 1g
wody o 1 stopien (1 cal = 4,184 J), a takze elektronowolt eV — rowny energii
kinetycznej elektronu poruszajacego si¢ w polu elektrycznym o réznicy potencjalow
1V (1eV=1,610"J=1,6:10" VAs).

Energia wewnetrzna ukladu jest wielkosciq ekstensywnq, jednoznacznie
okreslong przez niezalezne parametry charakteryzujace stan uktadu (T, V i liczbg moli
poszczegolnych sktadnikow (n;). Mowi si¢ wige, ze energia wewnetrzna ukladu jest
funkcjq niezaleznych parametrow stanu: U = (T, V, n;...ny).

Przy T, V = const, energia wewngtrzna zamknigtego uktadu utworzonego z czystej
substancji jest rowna iloczynowi liczby moli tej substancji (n;) 1 jej molowej energii

wewnetrznej (U ?n Dk

U=n;U° . 3-1
m,1

Z kolei energia wewngtrzna zamknigtego jednofazowego ukladu ztozonego
(mieszaniny substancji) jest rdwna sumie udzialéw pochodzacych od wszystkich
sktadnikow:

U :zniUm,i 3-2

gdzie U, j— czastkowa molowa energia wewngtrzna sktadnika (i).
Czqstkowa molowa energia wewnetrzna skladnika ukladu zloZonego (Um’ i)

zdefiniowana jest przez zmiang energii wewnetrznej ukladu (U) gdy ilos¢é danego
sktadnika (i) zmieni si¢ o 1 mol przy stalych pozostalych parametrach stanu uktadu:

Um,i = (a—Uj 3-3
ani T,V,nj¢i

Takze molowa energia wewnetrzna czystej substancji jest okreslona przez
zmiang energii wewnetrznej ukltadu (U) gdy ilos¢ tworzqcej go substancji (i) zmieni
si¢ o 1 mol przy stalych pozostalych parametrach stanu uktadu:
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Ufni = (8—UJ 3-3a
i 8ni T.V

Poniewaz czastkowa molowa energia wewngtrzna jest w pewnym stopniu zalezna od
sktadu i stezenia uktadu, to zatem nie mozna jej utozsamia¢ z molowa energia

wewngtrzng czystych sktadnikow, to jest Uy, § # U?n ;

Z definicji energii wewngtrznej jako funkcji parametréw stanu wynikaja
nastgpujace konsekwencje matematyczne:

1) zmiang energii wewnetrznej dU w procesie elementarnym wyraZa rozniczka
zupelna opisana przez réwnanie uwzgledniajace wplyw zmiany wszystkich
niezaleznych parametrow stanu uktadu (T, V 1 n):

dU = [a—U} dT + [a—U} dv +3% {a—U} dn;
OT Iy n; V1 n; Mi Iy Ton i

=|:8—U:| dT+|:a—U:| dV+3> U, dn; 3-4
or V.,n; \ T,n;j ’

2) o zmianie energii wewnetrznej uktadu w procesie skonczonym decyduje stan
uktadu przed rozpoczeciem procesu (stan poczqtkowy) charakteryzujqcy sie energiq
Up i po zakonczeniu procesu (stan konicowy) charakteryzujqcy si¢ energia U,

natomiast nieistotna jest droga (sposob przebiegu) procesu:

k

AU =[dU= U -U, 3-5
P
Na podstawie réwnania 3-4 latwo mozna zauwazy¢, ze jezeli uktad stanowi

substancja czysta, wzglednie jednofazowy uktad ztozony o statym sktadzie (Xn; =
const), to energia wewnetrzna takiego ukladu moze ulec zmianie wylacznie przy
zmianie dwu niezaleznych parametréw stanu, T i/lub V. Z kolei zmiana U
jednorodnego ukladu jednosktadnikowego w  warunkach izotermiczno -
1zochorycznych (przy V, T = const) moze si¢ dokona¢ wytacznie w wyniku zmiany
liczby moli substancji tworzacej dany uktad, co dla procesu elementarnego opisuje
réwnanie:

dUz{a—U} danﬁlidni 3-6
8ni VT ’

W przypadku uktadu wielosktadnikowego o zmianie U decyduje w sposob addytywny
zmiana liczby moli poszczeg6lnych sktadnikéw uktadu:
ou

dni :ZUm idni 3-7
Gni ’

dUzz{

:|V,T,nj¢i
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Odpowiednio w procesie skonczonym przy T, V = const, w ukladzie
jednosktadnikowym:

_ 170
a w uktadzie wielosktadnikowym
AU = XU, ; Anj. 3-7a

Uwaga: Powyzsze prawidtowosci dotycza takze pozostalych funkcji stanu (patrz
ponizej).

3.2. Entalpia (H)
Wazna funkcja termodynamiczna jest entalpia, zdefiniowana jako:

def
H = U+pV 3-8

Poniewaz energia wewngtrzna ukladu (U) jest jednoznacznie okreslona przez stan
uktadu, a ci$nienie (p) 1 objetos¢ (V) sa parametrami stanu, to z definicji entalpia jest
wielko$cia jednoznacznie okreslona przez niezalezne parametry charakteryzujace stan
uktadu (T, p 1 liczbg moli poszczegdlnych sktadnikow (n;)). Mowi sig wige, ze
entalpia jest funkcjq niezaleinych parametrow stanu: H = { (T,p,n;...ny).

Entalpia ukladu, tak jak U, jest wielkosciq ekstensywnq o wlasnosciach
addytywnych. Przy T, p = const entalpia zamknigtego uktadu utworzonego z czystej
substancji jest rowna iloczynowi liczby moli tej substancji (1n; ) 1 jej molowej entalpii

o .
(Hm,i)'
_ 0

Z kolei entalpia zamknigtego jednofazowego uktadu wielosktadnikowego jest
rowna sumie udziatow pochodzacych od wszystkich sktadnikow:
HZZl’liHm,i 3-10
gdzie: Hy,; — czastkowa molowa entalpia sktadnika (1).
Czastkowa molowa entalpia skltadnika uktadu zlozonego (H,, ;) zdefiniowana jest
przez zmiang entalpii ukladu (H) gdy ilos¢ danego sktadnika zmienia si¢ o 1 mol
przy stalych pozostalych parametrach stanu ukladu:

Hpn :(a—Hj 3-11
on; )r

9p’nj¢i
Takze molowa entalpia czystej substancji jest okreslona przez zmiane entalpii
uktadu (H) gdy ilosé tworzqcej go substancji (i) zmieni si¢ o 1 mol przy stalych
pozostalych parametrach stanu uktadu:

HO . =(§—Hj 3-11a
> ni T,p

Na warto$¢ czastkowej molowej entalpii wplywa w pewnym stopniu rodzaj i stezenie
wszystkich sktadnikdéw, a wigc nie mozna jej utozsamia¢ z molowa entalpia czystego

skladnika, Hy, j # Hy, .
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Z definicji entalpii uktadu jako funkcji niezalenych parametrow stanu wynika,
Ze zmiang tej funkcji w procesie elementarnym wyraZa rozniczka zupeina dH. Po
zrézniczkowaniu réwnania definicyjnego otrzymujemy:

dH=dU +d(pV)=dU+pdV + V dp 3-12

Jednocze$nie rozniczka zupetlna odzwierciedlajaca zmiang entalpii w procesie
elementarnym dana jest réwnaniem uwzgledniajacym wpltyw zmiany wszystkich
niezaleznych parametrow stanu uktadu, to jest temperatury, ci$nienia 1 liczby moli
poszczegolnych sktadnikéw (T, p 1 ny):

dH = [8_H} dT + {8—1{} dp+X {G—H} dn;
8T p-ny 6];) T,ni 51’11 p’Tanj?ﬁi

=|:8—H:| dT+|:a—H:| dp"'sz,idni 3-13
oT p.nj T,n;

W procesie skonczonym o zmianie entalpii ukladu decyduje stan uktadu przed
rozpoczeciem procesu (stan poczqtkowy) charakteryzujqcy sie entalpiq Hp i po

zakonczeniu procesu (stan koricowy) charakteryzujqcy sie entalpiq H, , a nieistotna
jest droga (sposob przebiegu) procesu:
k
AH=[dH= H -H, 3-14
p

Rozpatrujac réwnanie 3-13 zauwazamy, ze entalpia zamknigtego uktadu jedno-
lub wielosktadnikowego (substancja czysta wzglednie jednofazowa mieszanina o
statym sktadzie, 2n; = const), moze ulec zmianie wylacznie przy zmianie dwu
niezaleznych parametrow stanu: p i/lub T. Natomiast w warunkach izotermiczno-
izobarycznych zmiana H jednorodnego uktadu jednosktadnikowego dokona¢ si¢ moze
wylacznie w wyniku zmiany liczby moli substancji tworzacej dany uklad, co dla
procesu elementarnego opisuje rOwnanie:

de[a—H} dn=H? .dn; 3-15
an m,1
p,T

a w przypadku uktadu wielosktadnikowego o zmianie H decyduje w sposob
addytywny zmiana liczby moli poszczegolnych sktadnikow uktadu

dH:Z{a—H} dn; => Hp, jdn; 3-16
i 1p,Tonjx
Odpowiednio w procesie skonczonym przy T, p = const, w ukladzie
jednosktadnikowym:
AH=H} ;An; 3-15a
a w uktadzie wielosktadnikowym
AH=XH, jAn; 3-16a
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3.3. Prawo Gay-Lussaca

Zaleznos¢ U od V 1 H od p dla uktadow zamknigtych bez reakcji chemicznej
(o statej liczbie n), nie wymieniajacych z otoczeniem pracy nieobjgtosciowe] (w, = 0)
1 znajdujacych si¢ w stalej temperaturze, podaja rownania okreslane nazwa prawa
Gay-Lussaca (wyprowadzenie w rozdz. 8):

(8_U) =—p+ T(@j 3.17
OV )T n T )y n

(a—Hj :V—T(a—vj 3.18
op T,n oT p,n

Z powyzszych rdwnan wynika, ze gmiana objetosci nie powoduje zmiany energii
wewnetrznej ukladu utworzonego przez gaz spelniajqcy rownanie stanu gazu
doskonatego: p =nRT/V. Poniewaz dp /0T =nR/V, to zatem:

(G_U) :_p+T(§):_p+p:o 3-17a
OV )1, 1 \%

Analogicznie, zmiana cisnienia nie powoduje zmiany entalpii ukladu
utworzonego przez gaz spelniajqcy rownanie stanu gazu doskonalego. Poniewaz
0V / 0T =nR/p, to zatem:

[5_Hj —v-1™®_p 3-18a
P )T, 1 p

Inaczej wyglada sytuacja w przypadku gazow rzeczywistych, ktorych stan mozna
opisa¢ rownaniem van der Waalsa (2-4):

2 2
nRT an RT an
= - lubVz=—+b- b=Vi/3;a=3 pu(Vi)’
p Vonb 2 " RT [ kr P Vie)]
2
R R
Odpowiednio dp/0T= - i ovieT=| -+ 2
V —nb p RT?2
v 2 2
Zatem: (8—Uj =— nRT +an +T nR :+an 3.19
oV)r, V-nb y?2 V-nb  vy?
V4 2 2 2
2
[a_Hj _RT _an” oy Ry an2 _p-2 3.19
o)r, P RT P RT RT

4. Praca i cieplo. Konwencja znaku

Wazna cecha energii jest zdolnos¢ przemiany jednej jej formy w inna. Na
przyktad sprezony gaz tracac czg$¢ swojej energii podczas rozszerzenia wykonuje
prac¢ mechaniczng. Ponowne zwigkszenie energii uktadu mozna uzyskaé sprezajac
gaz, wzglednie dostarczajac ciepto do ukladu z otoczenia (przez przewodzenie,
konwekcjeg, promieniowanie).
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Energia moze by¢ przekazywana miedzy uktadem i otoczeniem na sposob ciepta
i pracy. Cieplo oznaczane jest symbolem ¢ (lub Q), a praca oznaczana jest symbolem
w (lub W). Wyrdznia si¢ przy tym pracg objgtosciowa oznaczang symbolem w,; (lub
W) 1 nieobjgtosciowa, w, (lub W,). Ta ostatnia praca nazywana jest tez praca
dodatkowa, przy czym niektorzy autorzy stosuja symbole w lubW dla pracy
nieobjetosciowe;.

Zgodnie z przyjeta umowa zarowno ciepto dostarczane do uktadu jak i1 praca
wykonywana na uktadzie, ktore zwigkszaja energi¢ uktadu oznaczane sa jako dodatnie
(q > 0, w > 0). Natomiast cieplo odprowadzane od uktadu 1 praca wykonywana przez
uktad oznaczane sa jako ujemne (q < 0, w < 0), poniewaz energia uktadu ulega wtedy
zmniejszeniu. W takiej konwencji, dodatni efekt cieplny towarzyszy procesowi
endoenergetycznemu, w ktorym ciepto przekazywane jest z otoczenia do uktadu.
Natomiast ujemny efekt cieplny towarzyszy procesowi egzoenergetycznemuy, w
ktorym ciepto przekazywane jest z uktadu do otoczenia.

Cieplo i praca wymieniane w procesie elementarnym opisywane sq symbolem
rozniczki niezupetnej dq i dw (niekiedy oq i ow ), bowiem ich wartosé czesto zalezy od
sposobu prowadzenia procesu, czyli sposobu przejscia miedzy stanem poczqtkowym i
koncowym uktadu (np. proces odwracalny lub nieodwracalny). Zauwazymy to bardzo
wyraznie porownujac prac¢ wykonywana przez uktad podczas nieodwracalnego i
odwracalnego rozprgzania gazu (patrz rozdz. 4.2).

Alternatywnie, niektorzy autorzy zamiast rozniczki niezupeinej stosuja symbole.
e, lub Q11 we lub W dla ciepta 1 pracy wymienianych w procesie elementarnym.

4.1. Praca nieobjg¢tosciowa (W)

Nazwa pracy nieobjetosciowej (W) okresla si¢ kazda pracg, ktora nie jest
zwiazana ze zmiang objgtosci uktadu, np. praca rozciagania, czyli zmiany dlugosci dl
pod dziataniem sity F: dw, = F dl, praca elektryczna przy przeptywie tadunku dq w
polu elektrycznym o napigciu U: dw,. =Udq.

4.2. Praca objetosciowa (Wobj)
Pojeciem pracy objetosciowej (Wobj) okresla si¢ prace wykonangq przez uktad

lub na uktadzie przy zmianie objetosci uktadu, przeciw cisnieniu zewnetrznemu (p,)
lub w wyniku dzialania zewnetrznego cisnienia. Wyobrazmy sobie, ze tlok
(charakteryzujacy si¢ zerowa masa 1 poruszajacy si¢ bez tarcia) o pewnej powierzchni
(A) zamyka gaz znajdujacy si¢ w zbiorniku pod pewnym ci$nieniem wiasnym (p).
Jezeli ten tlok zostanie obciazony ci$nieniem zewngtrznym (p, = F/A) mniejszym
od cisnienia gazu pod tlokiem, to nastapi szybkie rozprezenie gazu, przy czym
ciSnienie gazu wewnatrz zbiornika (pod tlokiem) zmniejszy si¢ do wartosci p,

Rozprezeniu gazu w procesie elementarnym, przy niewielkim przesunigciu tloka o
odcinek dz, towarzyszy wykonanie pracy przeciw sile zewnetrznej dzialajacej na tlok
F=p,A, przy czym zwigksza si¢ objgtos¢ gazu (dV = A - dz > 0).
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Zgodnie 7 przyjetq konwencjq znakowania, praca objetosciowa wykonana przez
uktad podczas rozpreiania gazu ma znak ujemny, dWobj <0, a jej wartos¢ podaje

wyraZenie:
dWopj =— pzAdz=-p, dV 4-1

Rys. 4.1 Rozprezenie gazu przez przesuniecie o odcinek dz tloka o powierzchni A, na ktéry
dziala ci$nienie zewngtrzne (p,) mniejsze od poczatkowego ci$nienia wlasnego (pw) gazu w
zbiorniku [2]

Zauwazamy, ze o wartosci pracy rozprezania gazu decyduje warto$¢ cisnienia
zewngtrznego (P, ), a nie cisnienie gazu wewnatrz zamknigtego zbiornika (p). Zatem
uktad nie wykona zadnej pracy mechanicznej podczas swobodnego rozprg¢zania gazu
przy p,=0.

Taki sam wzor opisuje prace wykonywana na uktadzie w elementarnym procesie
sprezaniu gazu, podczas wciskania tloka do wngtrza zbiornika pod ci$nieniem p, > p.

Poniewaz nastgpuje zmniejszenie objgtosci gazu (dV < 0), to praca zwiazana ze
sprezaniem gazu jest wielkoscia dodatnia, dwg, = -p,dV > 0. Jest to zgodne z

przyjeta konwencja, poniewaz nastepuje zwigkszenie energii uktadu. Jednak ci$nienie
zewngetrzne podczas sprezania gazu do pierwotnego ci$nienia (o takiej samej wartosci,
jaka on posiadal przed rozprezeniem) musi by¢ wigksze niz to docelowe ci$nienie
wlasne gazu i tym samym wigksze od ci$nienia zewngtrznego podczas rozprgzania.
Zatem podczas nieodwracalnego sprezania musi zosta¢ wykonana na uktadzie praca o
wigksze] warto$ci bezwzglednej od wykonanej przez uktad podczas rozprg¢zania (przy
takiej samej zmianie objgtosci gazu).

Pracg objetosciowa wykonang przez uktad lub na uktadzie w procesie sprezania
lub rozprezania gazu przy pewnej skonczonej zmianie objetosci od wartosci
poczatkowe;j Vp (przed rozpoczgciem procesu) do wartoSci koncowej Vi (po

zakonczeniu procesu) okresla warto$¢ catki:
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Vi
Wobj == |p,dV 4-2

Vp

przy czym konieczna jest znajomo$¢ ciSnienia p, w kazdym momencie procesu.
Wplyw sposobu prowadzenia procesu na warto$¢ pracy tatwo mozna wykazaé

obliczajac pracg wykonana podczas nieodwracalnego i odwracalnego rozprezania gazu
w warunkach izotermicznych (patrz rozdz. 4.2.1 1 4.2.2).

4.2.1. Nieodwracalne rozpre¢zanie i sprezanie gazu

W przypadku nieodwracalnego izotermicznego rozpreiania gazu przy stalym
ciSnieniu zewnetrznym p, = const (kiedy bardzo szybko dochodzi do zréwnania
ci$nienia zewnetrznego 1 cisnienia gazu pod ttokiem), catkowita praca objetosciowa
wykonana przez uktad w procesie skonczonym jest okreslona przez iloczyn cisnienia
zewnetrznego (D) i zmiany objetosci (AV = Vi — Vp ):

Vk Vk Vk
Wobj == JpzdV=-p, [dV=—p; -V | =—pz(Vk—Vp)=—pzAV 4-3
Vp Vp Vp

Prace t¢ odzwierciedla pole powierzchni prostokata utworzonego przez linia pozioma
poprowadzong przez p, oraz linie pionowe poprowadzone przez objgtos¢ poczatkowa

(Vp ) 1 objetos¢ koncowa (Vi ).

P
VP
P
V,
P,
p,AV
V, V,

Rys.4.2 Praca wykonana podczas izotermicznego nieodwracalnego rozpr¢zania
gazu pod stalym ci$nieniem zewngtrznym [2]
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4.2.2. Kwazi-odwracalne rozprezanie i spr¢zanie gazu

Kwazi-odwracalne (kwazistatyczne) rozprezanie lub spr¢zanie gazu przebiega
przez szereg standw bliskich rownowagi, kiedy to ciS$nienie zewngtrzne w czasie
catego procesu jest rowne cis$nieniu wtasnemu gazu pod tlokiem (p, = p). Poniewaz
ci$nienie gazu pod ttokiem ulega ciagtej zmianie odpowiednio do zmieniajacej si¢ jego
objetosci: p = p(V), to 1 cisnienie zewngtrzne podczas procesu musi by¢ taka sama
funkcja objetosci gazu pod tlokiem p, = p(V).

Aby okresli¢c warto$¢ pracy zwiazanej z rozprezaniem lub spr¢zaniem gazu
konieczna jest znajomos$¢ postaci zaleznosci wiazacej cisnienie (p) 1 objetos¢ (V)
ukladu w kazdym momencie przeprowadzanego kwazi-odwracalnego procesu
(izoterma, adiabata), oczywiscie obok znajomos$ci parametréw stanu uktadu przed
rozpoczgciem procesu i po jego zakonczeniu.

Jezeli gaz spelnia prawa gazu doskonalego (p=nRT/V), to praca

odwracalnego izotermicznego rozprezania lub spreiania jest opisana przez
wyrazenie:

Vi VknRTdV
Wobj =~ p(V)dV=— | v —
Vb Vp
4-4
Vk V.
—aRT ] Y A RTIE —pRTIPE

Pracg t¢ odzwierciedla pole powierzchni zawartej miedzy izoterma p=nRT/V a
osig odcigtych (V), ograniczonej przez rzgdne cisnienia poczatkowego 1 koncowego
Pp 1 py - Jak pokazuje rys. 4.3, praca objgtosciowa wykonana przez gaz doskonaty

podczas odwracalnego rozpr¢zania (pole pod izoterma) jest wigksza niz podczas
nieodwracalnego rozprezania (zakreskowane pole prostokata), pomimo takiej same;j
zmiany objgtosci gazu. Stwierdzamy, ze w odwracalnym procesie rozprgzania uktad
wykonuje prac¢ maksymalna.

P p=nRT/V
‘-._ . /
j . —nRTIn Vi
h / Va Rys. 4.3. Praca wykonana przez
P, T rozpre¢zajacy si¢ gaz doskonaty
i SO i — przy T = const [2]
a) odwracalnie (pole zielone pod
izoterma p = RT/V 1 b) nieodwracalnie
zakreskowany prostokat
| DAV ( yp at)
Y 2
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W przypadku gazow rzeczywistych spethiajacych rownanie stanu van der

nRT n 2 L. ..
—al|— proces odwracalnego sprezania 1 rozpr¢zania w
V-bn \Y

warunkach izotermicznych zwigzany jest z praca:

Waalsa:p =

=-nRT | - =
——nRTank_nb— 2 —L+L —
Vp—n Vi Vp

nd —nb . anz(Vk —Vp)
V, —nb Vi Vp
Z kolei obliczajac prace adiabatycznego rozpreiania gazu doskonalego nalezy
uwzgledni¢ tzw. rownania adiabaty (Poissona):
pV" =const; TVY™! =const; T'p'™" = const 4-6
gdzie: vy = Cp,m /Cy.m> Cp’mi Cvy,m to odpowiednio molowa pojemnos$¢ cieplna

= —nRTI

gazu przy stalym ci$nieniu i przy stalej objgtosci o wartosci niezaleznej od
temperatury, przy czym Cp’m= Cy.m +R. Dla gazu jedno-atomowego

y=(15R+R)/1,5SR 21,65, gdyz Cy y = (3/2)R, a dla gazu dwuatomowego
Cym=0G2)Riy=7/3=233.

Z réwnan adiabaty wynika, ze podczas odwracalnego adiabatycznego rozpre¢zania
gazu jego temperatura ulega obnizeniu 1 to tym bardziej im mniejsza jest wartos¢ Cy.
W rezultacie ci$nienie w tego typu przemianie szybciej maleje ze wzrostem objgtosci
niz w procesie izotermicznym. Zjawisko ozigbiania podczas adiabatycznego
rozprgzania gazu nazywane jest efektem Joula-Thomsona [patrz 1, 2, 3].

Praca zwiazana ze zmiana objetosci gazu doskonatego w warunkach
adiabatycznych wynosi:

wo.oP2Va-mVi_ T T
obj = 1 _1
Y Y
-1 y-1
w ~_nRTy Vi . _nRTy|(pa )y 1 47
obj = _ 1 _
=1 v} v=11\p

Wobj =n CV(T2 _Tl)
Nalezy zauwazy¢, ze niekiedy praca objetosciowa Wobj towarzyszy reakcji

chemicznej, jeZeli roZna jest objetos¢ gazowych produktow reakcji i substratow.
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Przyklad: W warunkach izotermicznych (7 = 298K) odwracalnie 1 nieodwracalnie
rozprezono gaz doskonaty od V, = 10dm® = 10-10°m* = 0,01 m’ przy Pp = 10°N m™
do px = p, = 10° N m™. Jaka jest warto§¢ pracy objetosciowej zwiazanej z
rozprgzaniem?
Rozwiazanie:
n=pV/RT = (10°0,01)/(8,314 298) [N m” m’N"' m™ mol K K''] = 4,04 [mol]

_nRT _ 4,04-8314-298mol Nm-mol 'K 'K _

P, 10° Nm 2

=0,1m> =100-10° m> =100 dm’
1) praca w procesie nieodwracalnym
Wobj =Pz (Vk —Vp) =
=-10°(100 —10) 107 - [Nm > m’ =J] ~ - 9 000J

Vk

2) praca w procesie odwracalnym
Wobj =nRT In(py /py) =

5
—4,04 (8,314- 298)111186 [mol J mol 'K"'K] ~ - 23 000J

Przyklad: Trzy mole wody zostaly odparowane w warunkach izobarycznych pod
ci$nieniem 101,3 kPa przy T = 373 K. Jaka jest warto$¢ pracy wykonanej w tym
procesie.

Rozwigzanie: ObjgtoS¢ pary jest znacznie wigksza od objgtosci cieczy (Vi>>V,), a
wige W obj =P Vi Zakladajac, ze para spetnia rownanie stanu gazu doskonatego

Vi=nRT/p to

W obj = NRT =3 mol 8,314 373K =9,3kJ

mol - K

Przyklad: Obliczenie pracy objetosciowej wykonanej podczas reakcji trzech moli
sodu z woda w temperaturze 20°C = 293K przy p=const. Liczba n odpowiada w tym
przypadku liczbie moli wodoru, gdyz pozostale reagenty stanowia fazy
skondensowane i nie zmieniajg swojej objetosci.

3
Rozwiazanie: 3Na)+ 3H,O() = 3NaOH ) + 5 Hy )

Pracg objetosciowa oblicza si¢ ze wzoru w = - nRT, przy zatozeniu, ze wodor

obj
spetnia rbwnanie stanu gazu doskonatego:

293 K=-3654J

W i = -(3/2) mol 8,314
obj ( ) mol- K
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5. Pierwsza zasada termodynamiki

[-sza zasada termodynamiki, czyli tzw. zasada zachowania energii, moze by¢
wyrazona przez zmiany 1) energii wewngtrznej lub 2) entalpii uktadu zwiazane z
przebiegiem procesOw fizycznych lub chemicznych.

5.1. Pierwsza zasada termodynamiki wyrazona przez zmiany energii wewnetrznej
I-sza zasada termodynamiki stwierdza: energia wewnetrzna uktadu izolowanego
od otoczenia (nie wymieniajgcego Zadnego rodzaju energii 7 otoczeniem) pozostaje
nie zmieniona (stala), niezaleinie od procesow przebiegajgqcych w takim uktadzie:
U=const i dU=0orazAU=0 5-1
Natomiast energia wewngtrzna uktadow nieizolowanych, zamknigtych moze ulec
zmianie na skutek wymiany pracy i ciepta z otoczeniem, przy czym zmiana energii
wewnetrznej ukladu zamknigtego, nieizolowanego jest rowna sumie energii
dostarczonej do uktadu lub odprowadzonej 7 ukladu pod postaciq ciepla (q) i/lub
pracy (w). Dla procesoOw elementarnych (granicznie matych) w uktadach zamknigtych,
roOwnanie pierwszej zasady termodynamiki ma zatem nast¢pujaca postac:
dU=dq+dw [J] 5-2
a przy uwzglednieniu podzialu pracy na objetosciowa (dwg, =—pdV) i
nieobjgtosciowa (d w,):
dU=dq+dwgpj+dwe=dq-pdV+dw, 5-2a
Odpowiednio w skonczonych procesach nieodwracalnych Wobj = —pAV i zatem

zachodzi zwiazek:
AU =q—-pAV +w, 5-3
Latwo mozna zauwazyé, ze jezeli dany proces odbywa si¢ w warunkach
1zochorycznych (V = const) 1 nie towarzyszy mu wykonanie pracy nieobjetosciowej
(We = 0), to rownanie I zasady termodynamiki wyrazonej przez zmiany energii

wewnetrzne] ukladu odpowiednio dla procesu elementarnego 1 dla procesu
skonczonego upraszcza si¢ do postaci:
dU=d qv 5-4

1 AU = qv 5-4a

Oznacza to, ze zmiana energii wewnetrznej ukladu podczas procesu
przebiegajgcego w warunkach V = const, w, = 0 jest rowna cieptu wymienionemu z,
otoczeniem. Oznacza to jednoczesnie, ze cieplo wymieniane miegdzy ukladem
zamknietym i otoczeniem podczas procesu przebiegajqcego przy stalej objetosci
uktadu, bez wykonania pracy nieobjetosciowej (w, = 0), przyjmuje wilasciwosci
funkcji stanu. Tak wigc, ciepto zwiazane z procesem elementarnym przy V = const
moze by¢ wyrazone rozniczka zupetng a jego warto§¢ w procesie skonczonym jest
okreslona wylacznie przez stan poczatkowy i stan koncowy uktadu. Tym samym
mierzac cieplo qy, dostarczone do ukladu lub oddane z ukladu w trakcie procesu,
mozna wyznaczy¢ zmiang energii wewngtrznej uktadu. W pomiarach stosowane sa
kalorymetry adiabatyczne (patrz [1, 2]).
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Jest oczywistym, ze warto$¢ energii wewnetrznej uktadu wzrasta (dU > 0 1
AU > 0) gdy ciepto dostarczane jest z otoczenia do uktadu (dqy > 0 1 qy > 0).
Natomiast energia wewngtrzna uktadu maleje (dU < 0 1 AU < 0) gdy ciepto oddawane
jest z uktadu do otoczenia (dqy <01 qy <0).

Przyklady:
e W procesie (przemianie) adiabatycznej (q=0) przy w. = 0 zmiana energii
wewngtrznej jest rtowna pracy objetosciowej wymienionej z otoczeniem:

AU = Wobj
e W procesie izobarycznego ogrzewanie gazu doskonatego przy p, = const , w. =0
Wobj =-DPs (Vk—Vp):l'lR(Tk —Tp)Z —nR AT 5-5
Zatem: AU = dp — nRAT

Dla uktadéw jednomolowych (n=1) przy AT=1K w obj =~ R

e W nieodwracalnych procesach izotermiczno-izobarycznych przy n = const
w zamknigtym uktadzie gazu doskonatego

AU=0 i qg=—-Wu =p, (Vg =V,)=p, AV
a w przypadku odparowywania cieczy przy T = const, kiedy Vg >> V..
Wopj = =P, Vg = —nR AT i q= —w,; =nRT

5.2. Pierwsza zasada termodynamiki wyrazona przez zmiang entalpii ukladu

5.2.1. Uklady zamknigte
W praktyce wigkszo$¢ procesow, a zwlaszcza reakcje chemiczne przebiegaja pod
stalym ci$nieniem (warunki izobaryczne) w uktadach zamknigtych. Jest wigc celowe
opisywanie stanu ukladu oraz jego zmian za pomoca funkcji nazywanej entalpiq,
zdefiniowanej wzorem 3-8 (H = U + pV) 1 bedacej funkcja temperatury, ci$nienia oraz
liczby moli substancji tworzacych uktad, H = f (T, p, n;...ny).
Wychodzac z rdzniczkowej postaci definicji entalpii (3-12)
dH=dU+pdV +Vdp
po podstawieniu za dU prawej strony rownania I zasady termodynamiki wyrazonej
przez zmiang energii wewngtrznej w procesach elementarnych (rownanie 5-3):
dU=dq-pdV +dw, )
otrzymujemy:
dH=dq-pdV+pdV+Vdp+dw, 5-6
Stad po redukcji wyrazen podobnych wynika réwnanie I zasady termodynamiki
wyrazonej przez zmiany entalpii w procesach elementarnych przebiegajqcych w
uktadach zamknietych:
dH=dq+Vdp+dw, 5-7
Odpowiednio w procesach skonczonych w uktadach zamknigtych:
AH=q+V Ap+ w, 5-7a
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Latwo mozna zauwazyC, ze jezeli dany proces odbywa si¢ w warunkach
izobarycznych (p = const) 1 nie jest wykonywana praca nieobjgtosciowa (W, = 0),
cho¢ moze by¢ wykonywana praca objetosciowa, to rownanie I zasady termodynamiki
wyrazonej za pomoca zmian entalpii odpowiednio dla procesu elementarnego i1 dla
procesu skonczonego upraszcza si¢ do postaci:

dH = dq,, 5-8

1 AH = q, 5-8a

Oznacza to, ze zmiana entalpii ukladu podczas procesu przebiegajqcego w
warunkach p = const, w, = 0 jest rowna cieptu wymienionemu z otoczeniem. Oznacza
to jednoczesnie, ze cieplo wymieniane miedzy ukladem zamknietym i otoczeniem
podczas procesu przebiegajqcego przy stalym cisnieniu, bez wykonania pracy
nieobjetosciowej, przyjmuje wlasciwosci funkcji stanu. Tak wigc, cieplo zwigzane z
procesem elementarnym przy p = const moze by¢ wyrazone rézniczka zupeta, a jego
warto$¢ w procesie skonczonym jest okreslona wylacznie przez stan poczatkowy i stan
koncowy uktadu.

Jest oczywistym, ze warto$¢ entalpii uktadu wzrasta (dH > 0 1 AH > 0), jezeli
cieplo dostarczane jest z otoczenia do uktadu (dq, > 0 1 g, > 0). Natomiast entalpia
uktadu maleje (dH < 0 i AH < 0) jezeli ciepto oddawane jest z uktadu do otoczenia
(dgp, <01q,<0).

5.2.1. Uklady otwarte

I zasadg termodynamiki mozna latwo rozszerzy¢ na uklady otwarte, ktore
wymieniaja z otoczeniem nie tylko energig, ale takze masg. Jest to istotne, poniewaz
wiele urzadzen technicznych ( silniki spalinowe, rakiety, reaktory chemiczne) pracuja
jako uklady otwarte. Bilans energii uktadu otwartego wymaga uwzglednienia entalpii
wyptywajacego 1 wptywajacego do uktadu strumienia masy obok ciepta 1 pracy
wymienianych z otoczeniem. Najczestszy jest przypadek T, p = const.

Zaktadajac, ze do uktadu wprowadzonych zostanie dn; moli czasteczek i-tego
skfadnika i zmieni sig¢ objgto$¢ ukladu o dV = Vy, ; dn;, to wykonana zostanie praca

objetosciowa AW gpi nrzen = — P Vi, dni, zas$ energia wewngtrzna uktadu zmieni sig o
dU = Uy ;dn;. Przy zastosowaniu symbolu dprzen dla ciepla zwiazanego z

przenoszeniem sktadnika, z 1 zasady termodynamiki wyrazonej za pomoca energii
wewngtrznej wynika:
dQprzen =dU +pdV

Po uwzglednieniu zmiany energii wewngtrznej 1 pracy zwigzanej z przeptywem masy,
otrzymamy:
dqprzen =(Upm,itpVm,i)dni= Hpy dn;

Whniosek: molowe cieplo przenoszenia skladnika jest rowne czqstkowej molowej
entalpii tego skltadnika w uktadzie.
Jezeli wigc uktad wymienia z otoczeniem ciepto i pracg i ponadto wymienia
masg, to sumaryczng zmiang energii wewnetrznej wyraza rownanie:
dU =dq —pdV+ w, + ZHm’idni

1
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Przyklad Obliczenie pracy objgtosciowej, AU, AH oraz q podczas izotermicznego
rozprezania 2 moli CH, w sposob quasi-statyczny przy 7=300K od ¥; = 1 dm’ do
V,=10 dm®:

a) dla gazu doskonatego:

-3
Wbj = —NRT In~2 = ~2.8314.3001n 210~ _ 11486 [1]

Vi 11072
AU =0bo T = constin = const
aponiewaz: AU=q+ Wqp;  to q=—W, =11486[J]
Ponadto AH = AU + A(nRT) = 0.
b) dla gazu rzeczywistego: a = 3 pi Vi = 0,228 N m*mol?;

b=V,/3=428 10° m’mol’

, . (oU? an?
Pamigtamy z Il prawa Gay-Lussaca (r. 3-19), ze | — =—
Vv 2
Tg V
2
a wiec dU = an_2 dv
\%

Zatem przy T = const
V2 an? an®(V, - Vy)  0,228-Nm*mol? 4mol?(10-1)-10~> m?

v V Viva 10-5m©
V2 V2( nRT an2
Wobj == [p(V)AV =- — V=
Vi \ V-nb v
_ 2(v. _
— _prTIp Y200 an (Vo —Vi)
l_l'lb Vl 'V2
3 _). 107
=-2mol-8,314 ! 300K-ln10 10 2-4,28-10 N
molk 11073 -2.4,28.107
4 mol 2 2 33
0,228 -N 1™ 4mol“(10-1)-10
i m" mo mol“ ( ) m 11890+ 821 =—11069[J]
10> m®

Z 1 zasady termodynamiki : q = AU - wo,; = 821 J + 11069 J = 11890 [J]
Nalezy teraz obliczy¢ ci$nienie poczatkowe i koncowe, korzystajac z rOwnania
van der Waalsa (2-4):

nRT  an® 2-8314-300[mol-J-mol” K™ -K} 0,228-4[Nm*mol*mol*
Vi-nb v,2 1073 =2.4,28-105[m>] 10°[m®]
= 4,543-10° [N m™ tj Pa]

P11 =
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2-8,314-300 0,228-4

102-2-428-10° 107%
Po uwzglednieniu powyzszych danych:
A(PV) = pVo— pi V1 =4,940-10°-10-10°[N m™ m’] — 4,543-10°10°[N m” m’] =
= 4940[J] — 4543[J] =397 []]

Zatem:
AH = AU+A(pV) = 821J+397] = 1218 [J]

=4,940-10° [N m” tj Pa] ~ 5atm

P2

5.3. Zaleznos¢ energii wewnetrznej i entalpii od temperatury

5.3.1. Pojemnos¢ cieplna ukladu przy stalej objetosci, V = const.

Jest oczywistym, ze w przypadku ukladu zamknigtego (n = const) pozostajacego
w stalej objetosci (dV = 0), w ktoérym nie zachodzi reakcja chemiczna (& =0), oraz nie
wymieniajacego z otoczeniem energii na sposob pracy nieobjgtosciowej (W, = 0),
jego energia wewngtrzna jest zalezna wylacznie od temperatury i ulega zmianie
wylacznie przy zmianie T zwiazanej z dostarczeniem lub odprowadzeniem ciepta. Jak
pokazuje rys. 5.1, energia wewngtrzna ukladu ros$nie wraz ze wzrostem jego
temperatury, a maleje przy obnizaniu temperatury. Dzieje si¢ tak np. podczas
izochorycznego ogrzewania lub ochladzania uktadu zamknigtego. Rozniczke zupeina
energii wewngetrznej uktadu opisuje wowczas wyrazenie:

dU=(a—U] dT 5-9
oT ),

przy czym jednoczesnie, jak juz wiadomo z I zasady termodynamiki przy V = const i
pozostatych zatozonych warunkach, zmiana energii wewnegtrznej ukladu jest rowna
cieplu wymienianemu przez uktad z otoczeniem (rdwnos¢ 5-4):

dU = dq\/
Z przyréwnania prawych stron obu rownan 5-4 1 5-9 wynika:

dqy = [a—Uj dT 5-10
oT )y,

Stad po przeksztatceniu otrzymujemy definicj¢ pojemnosci cieplnej uktadu przy stalej
objetosci (Cy), jako ilosci ciepta wymienianego przez uklad 7 otoczeniem (przy
V =const, =0 i w, = 0) przy jednostkowej zmianie temperatury, lub jako zmiang
energii wewnetrznej ukladu przy jednostkowej zmianie temperatury:
_dav (a—Uj K] 5-11
oT )y

Innymi stowy, pojemnosé cieplna ukladu przy stalej objetosci (Cy) wyrazona
przez pochodne (OU/0T)y, i dqv /dT) jest funkcjq charakteryzujqcq zmiang

energii wewnetrznej ukladu i tym samym ilosci ciepla wymienianego przez uklad z
otoczeniem przy zmianie jego temperatury o jeden stopien.
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Rys. 5.1 Zalezno$¢ energii wewngtrznej uktadu od temperatury podczas
izochorycznego ogrzewania uktadu, we =0

Z rys. 5.1 wynika, ze liniowa zalezno$¢ migdzy U i T wystepuje w procesie
izochorycznego ogrzewania lub ozigbiania uktadu tylko w waskich zakresach
temperatury. Widoczna zmiana wspotczynnika kierunkowego stycznych do krzywe;j
U = f(T), bedacego miara pojemnosci cieplnej uktadu w statej objetosci Cy, pokazuje
wplyw temperatury na warto$¢ tej funkcji. Tylko w niewielkich zakresach temperatury
1 w przyblizonych obliczeniach mozna zatozy¢ stato$¢ wartosci Cy.

Pojemnos$¢ cieplna ukladu przy statej objgtosci (Cy) | tak jak energia wewngtrzna,
jest wielkos$cia ekstensywna, zalezna od ilosci substancji. Inng pojemnoscia cieplna
charakteryzuje si¢ uktad zawierajacy 10 moli a inna zawierajacy 0,1 mola danej
substancji. W celach poréwnawczych wprowadzono zatem molowq pojemnosé
cieplng w stalej objetosci (Cm(i),V ), ktora odzwierciedla zmiang energii wewnetrznej

1 mola substancji przy jednostkowej zmianie temperatury:
ou m(i)

Cm,i;Vzconst = [a—T

Molowa pojemno$¢ cieplna w stalej objgtosci jest wielkos$cia intensywna, tak jak
inne molowe funkcje termodynamiczne.

W przypadku zamknigtego uktadu czystej substancji, jego catkowita pojemnos¢
cieplna przy V = const jest okreslona przez iloczyn liczby moli tej substancji (n) 1 jej

J [JK ' mol] 5-11a
A\

molowej pojemnosci cieplnej w takich samych warunkach (Cgl,i;vzconst ):

0
Cy =n Cpyj:v=const >-12

a gdy mamy do czynienia z jednofazowym ukladem wielosktadnikowym, to jego
pojemnos$¢ cieplna przy V = const jest rowna sumie udzialéw pochodzacych od
wszystkich sktadnikow:

Cy = 2nicm,i;Vzconst >-12a

gdzie: Cpi.v—const 0 czqstkowa molowa pojemnos¢ sktadnika (i).
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Niekiedy stosowana jest wlasciwa pojemnos¢ cieplna, odniesiona do jednostki
masy substancji (1g lub 1kg).

Znajac wartos¢ pojemnosci cieplnej uktadu zamknigtego o statej objetosci (gdy
E=0 i w, = 0) mozna obliczy¢ zmiang¢ jego energii wewngtrznej towarzyszaca
zmianie temperatury. Nie jest przy tym istotne czy proces przebiega kwazistatycznie,
czy tez nieodwracalnie, poniewaz pojemno$¢ cieplna 1 energia wewngtrzna sa
funkcjami parametréw stanu uktadu. Dla procesu elementarnego, przy niewielkiej
zmianie temperatury, z definicji Cy (5-11) wynika:

dU=Cy dT 5-13

Po catkowaniu dla procesu skonczonego, przy zatozeniu stalo$ci pojemnosci
cieplnej] w rozwazanym przedziale temperatury i nieobecnosci przemian fazowych,
zauwazamy, ze zmiana energii wewngtrznej uktadu jest okreslona przez iloczyn jego
pojemnosci cieplnej Cy 1 zmiang temperatury:

Ty
AUT, 1, = Ur, —Up = [CydT =Cy AT 5-14
T
T
skad: Ur, =Ug + JCydT = Uy +Cy AT 5.14a
T

A poniewaz AU = qy przy V=const (przy n=const, {§ =0 1 w.=0), to istnieje tez
wprost proporcjonalna zalezno$¢ miedzy cieptem wymienianym przez uklad z
otoczeniem a zmiang temperatury uktadu:

T
qV’T1—>T2 = [CydT=Cy AT 5-15
T
T
skad: av.r, =qv,t [CydT = qv,p T Cv AT 5-15a
T

Latwo mozna zauwazy¢, ze jezeli ogrzewany uklad charakteryzuje si¢ duziq
pojemnosciq cieplng, to przy danej ilosci ciepla dostarczonego do uktadu przyrost
temperatury ukladu (substancji lub mieszaniny) bedzie niewielki i odwrotnie. Im
wiec wieksza jest pojemnosé cieplna, tym wiecej ciepta potrzeba do osiqgniecia
okreslonego wzrostu temperatury.

Powyzsze =zaleznosci (5-11, 5-14 1 5-15) stanowia podstawg pomiaréw
kalorymetrycznych przy V = const, sluzacych: 1) do wyznaczenia pojemnosci cieplnej
uktadu (Cy), 2) do okreslenia zmiany energii wewngtrznej uktadu AUT1 —Ts (ciepta

qv) przy zmianie temperatury, oraz 3) do obliczenia energii wewngtrznej (ciepta qy) w
dowolnej temperaturze, jezeli znana jest pojemno$¢ cieplna i1 energia wewngtrzna w
innej temperaturze.

Jednak przy znacznych zmianach temperatury (AT) trzeba uwzgledni¢ empiryczne
rOwnanie opisujace wpltyw tego parametru na wartos¢ Cy, zazwyczaj w postaci
szeregu potggowego:

Cv =a+bT+cT?+d-T2... 5-16
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Po przeprowadzeniu catkowania od 7' do 7, otrzymuje si¢ wtedy:

(L) T 5 5
qV’T1_>T2 :AUT1—>T2 = IdU: I (a+bT+cT +d-T )dT =
(L) T
Ty T T 11
=aT [ +—bT? [+-cT> [-d= | =
T T T TT1
=a(T —T)+9(T2—T2)+3(T3—T3)—d N 5-17
A VA A DA S A L T

1 po przeksztatceniu:

O = Ut (T2 = 1)+ 21 12 S8 - 1)-o -

T, T
5-17a
oraz
_ b( 2 2) C( 3 3) 11
qV’(TZ)—qV,(T1)+a(T2 T1)+2T2 T +3T2 T; de T
5-17b

Trzeba pamigtac, ze jezeli W, jest rozne od zera przy V = const,

tOAU:qV + We 1 qV:AU— We.

5.3.2. Pojemnos¢ cieplna ukladu przy stalym ciSnieniu, p = const.

Takze entalpia ukladu zamknigtego (n = const), bez reakcji chemicznej (&=0),
pozostajacego pod stalym cisnieniem (p = const, dp = 0), a ponadto nie
wymieniajacego z otoczeniem energii na sposob pracy nieobjetosciowej (w, = 0), jest
zalezna wylacznie od temperatury 1 ulega zmianie wylacznie przy zmianie T. Ma to
miejsce podczas izobarycznego ogrzewania lub ochtadzania ukiadu. Rozniczke
zupelna entalpii uktadu opisuje wtedy wyrazenie:

an=| M| gt ] 5-18
oT .

Jednoczesnie, jak wiadomo z I zasady termodynamiki przy p = const 1 pozostatych
zatozonych warunkach, zmiana entalpii uktadu jest réwna cieptu wymienianemu przez
uktad z otoczeniem (rownos¢ 5-8):

dH =dq,
Z przyréwnania prawych stron obu rownan (5-18 1 5-8) wynika:
oH

p

Stad po przeksztatceniu otrzymujemy definicje pojemnosci cieplnej uktadu przy
stalym cisnieniu (C,), jako ilosci ciepta wymienianego przez uklad z otoczeniem
(przy p =const, & =0 i w,=0) przy jednostkowej zmianie temperatury, wiglednie jako
zmiang entalpii uktadu przy jednostkowej zmianie temperatury:
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P™ gt \or
Innymi stowy, pojemno$¢ cieplna uktadu przy statym cisnieniu, C, wyrazona przez
pochodne i (OH / 8T)p i (dq,/dT) jest funkcja charakteryzujaca zmiang entalpii uktadu

d
C, = &:((BHJ [JK™] 5-20
p

1 tym samym ilosci ciepta wymienianego przez ukltad z otoczeniem przy zmianie jego
temperatury o jeden stopien. Podczas izobarycznego ogrzewania entalpia ukladu
ro$nie ze wzrostem temperatury, natomiast maleje podczas ozigbiania uktadu.
Podobnie, jak to mialo miejsce w przypadku energii wewngtrznej, liniowa zalezno$¢
migdzy H i T istnieje tylko w waskich zakresach temperatury i wyltacznie dla takich
zakresoOw T mozna zalozy¢ niezmiennos¢ pojemnosci cieplnej, C,.

Pojemnos¢ cieplna przy statym cisnieniu (C,) jest wielkoscia ekstensywna,
zalezna od ilosci substancji. W celach porownawczych wprowadzono, zatem molowq
pojemnosé cieplng przy stalym cisnieniu (C.y ;. —const ), ktora odzwierciedla zmiang

entalpii 1 mola danej substancji przy jednostkowej zmianie temperatury:

Cm,i;p:const = a—T

W przypadku zamknigtego uktadu czystej substancji pojemnos$¢ cieplna przy p =
const jest okreslona przez iloczyn liczby moli tej substancji (n) 1 jej molowej

j [J K" mol™] 5-20a
p

pojemnosci cieplnej w takich samych warunkach (C?n,i;pzconst ):

Cp = nCron,i;pzconst 5.21
a gdy mamy do czynienia z jednofazowym ukladem wielosktadnikowym, to jego
pojemnos¢ cieplna przy p = const jest rowna sumie udzialow pochodzacych od
wszystkich sktadnikow:

Cp = ZHiC

gdzie: Cm,i;p:const to czgstkowa molowa pojemnos¢ skladnika (1).

5-21a

m,i;p=const

Znajac warto$¢ pojemnosci cieplnej uktadu zamknigtego przy stalym cisnieniu
mozna obliczy¢ zmiang jego entalpii towarzyszaca zmianie temperatury w takim
procesie, w ktorym nie ma innej pracy poza objgtosciowa, ani nie zachodza reakcje
chemiczne. Nie jest przy tym istotne czy proces przebiega kwazistatycznie czy tez
nieodwracalnie, poniewaz pojemno$¢ cieplna przy p = const i entalpia sa funkcjami
parametrow stanu uktadu.

Dla procesu elementarnego, przy niewielkiej zmianie temperatury, z definicji Cp

(5-20) wynika:
dH = Cp dT 5-22

Po catkowaniu dla procesu skonczonego, przy zatozeniu stalo$ci pojemnosci
cieplnej w rozwazanym przedziale temperatury i nieobecnosci przemian fazowych,
zauwazamy ze zmiana entalpii uktadu jest okre§lona przez iloczyn jego pojemnosci:
cieplnej C, 1 zmiany temperatury:

T T
A HT1—>T2 :HT2 _HTI = IdHZ IdeT :Cp AT 5-23
T T

35



Zatem

T
HT2 =HT1 + l_[cpdT = HT1 + Cp AT 5-23a
1

A poniewaz w warunkach izobarycznych AH = qy, (przy n = const, & =0 i

w=0), to istnieje tez wprost proporcjonalna zaleznos¢ migdzy cieplem wymienianym
przez uktad z otoczeniem a zmiang temperatury uktadu:

T
Cll),Tl_)T2 :AHTI_)TZ = %‘deT = Cp AT 5-24
1
skad qp’Tz =dp, " Cp AT 5-24a

Wida¢ wyraznie, ze im wigksza jest pojemnos¢ cieplna (C p’ tym wigcej ciepla

potrzeba do osiqgnigcia okreslonego wzrostu temperatury a takie tym mniejszy jest
przyrost temperatury uktadu . przy danej ilosci dostarczonego ciepla.

Powyzsze zalezno$ci (5-20, 5-23 1 5-24) stanowia podstawg pomiaréw
kalorymetrycznych przy p = const a takze odpowiednich obliczen stuzacych:
1) wyznaczeniu pojemnosci cieplnej uktadu (C,), 2) okresleniu zmiany entalpii uktadu
AH T->T) (ciepta q,) przy zmianie temperatury oraz 3) okresleniu entalpii (ciepla q,)

w dowolnej temperaturze, jezeli znana jest pojemno$¢ cieplna 1 entalpia w innej
temperaturze.

Przy znacznych zmianach temperatury uktadu korzysta si¢ z empirycznego
rOwnania opisujacego wplyw tego parametru na wartos¢ C, , zwykle w postaci szeregu
potggowego:

C,=a+bT+cT’+d-T7... 5-25

Po przeprowadzeniu catkowania od T, do T, otrzymujemy:
(T,)
qp’Tl —->Ty - AI_ITI -T - IdH - H(TZ) B H(Tl):
(T1)
T, T T 1 2
—aT [ +—bT? [+=cT> |-
7 2 1 3 1 T

b(z 2) 0(3 3) 11
=alT, —-Ty)+=\T5s =T J+=\T5; - T7 |-d| — —— 5-26
(T, -Ty) S\ =T 2\ =T LT
Zatem
H(r,) =H(1,) + a(T —T)+9(T2—T2)+5(T3—T3)—d N
(Tp) = H(Ty) A A AR\ T, T
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, _ b( 2 2) C( 3 3) 11
oraz: qp’T2 = qp,T1+a(T2 —T1)+5 T2 _Tl +§ T2 _Tl _d(T_z_?lj
5-26a
Jezeli jednak w, jest rozne od zera przy p = const, to AH = q, + w. 1q, = AH - w..
Warto$ci molowej pojemnosci cieplnej Cy 1 C, dla wielu zwiazkdéw chemicznych,
w roznych zakresach temperatury mozna znalez¢ w literaturze. Wiemy juz, ze dla
gazé6w jednoatomowych, dwuatomowych 1 wieloatomowych o czasteczkach

nieliniowych C, v jest rowne odpowiednio 1,5R ~12,477 - K 'mol ! ,2,5R1 3R,
niezaleznie od temperatury a ponadto dla wszystkich gazow spelniajacych prawa
gazOw doskonatych zachodzi zwiazek: C, —Cy =nR oraz Cp 1, —Cpy v =R,

Zauwazamy, ze aby zwigkszy¢ temperatur¢ gazu pod stalym ci$nieniem o t¢ sama
warto$¢ co w stalej objetosci, nalezy przekaza¢ do uktadu wigcej energii na sposob
ciepta. Wynika to stad, ze czg$¢ energii zostanie zuzyta na pracg objgtosciowa. Na

przyklad dla Ny Cp y_const = 20,81 J K mol”, C}, = 29,12 J K™ mol.

m,p=const
Prawidlowosci te nie maja zastosowania w przypadku faz ciektych i statych. I tak dla

H,O COm,V:const = 74,83 JK' mol, ?n,pzconst: 75,30 J K™ mol”, dla metanolu w

stanie ciektym Cp, y_const= 81,4 J K mol”, Cf, _;n=85,6 J K mol”, dla Cu w
stanie stalym Cp y_const= 24,35 J K mol”, C3, o _cong= 25,04 J K mol ™ (przy
T=298K.

Przyklad: Obliczenie zmiany entalpii zwiazanej z ogrzaniem 5 moli siarkowodoru od
373 K do 473 K pod stalym ci$nieniem, czyli ile ciepla trzeba dostarczy¢ do uktadu,
jezeli molowa pojemnos¢ cieplna H,S zalezy od T wedtug rownania:

Con.p=36.86+0,0079 T [J-mol 'K 1.

Rozwiazanie:. Korzystamy z zalezno$ci 5-23:

T
1
a poniewaz (5-21): C, =n C?nip:const [J K_l]
Ty o
to AHTI_)TZ :n’IJj Cm,i,p:consth
1
473
AH373 ,473=5 [(36,86+0,0079T)dT=
373
= 5mol [36,86 ; K(473—373)K+MJm01_1 ' K™2)(473%-373%)K?]=
mol-

=20100,85J = 20,1 kJ
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5.4. Energia wewnetrzna, entalpia i cieplo w reakcjach chemicznych

Uktad, w ktorym przebiega samorzutna, odwracalna lub nieodwracalna reakcja
chemiczna, na og6t nie oddaje energii do otoczenia na sposob pracy nieobjetosciowe;j
(wyjatkiem sa reakcje przebiegajace podczas wytadowania ogniw i akumulatoréw).
Przy w. = 0, energia wewngtrzna i1 entalpia zamknigtego uktadu reakcyjnego jest
okre$lona przez trzy zmienne, odpowiednio V,T i § lub p, T 1 &, a zmiang obu funkcji
w procesie elementarnym opisuje agregat rézniczkowy w postaci:

dU = [6—[1 dT + [G_U} dV + {8_U} dg 5.27
oT V.E ov T, o¢ V.T
dH = {G—H} dT + {G—H} dp + {8_H} dg 5-27a

Jezeli jednak V 1 T wzglednie p 1 T podczas reakcji maja stata wartose, to
zarOwno o zmianie energii wewnetrznej jak i1 o entalpii uktadu decyduje wytacznie
zmiana liczby postgpu reakc;ji:

du=| Yl g 528
LB vt

dn=| g 5-28a
e o

Jednoczes$nie w takich warunkach, zgodnie z 1 zasada termodynamiki, zmiana energii
wewngtrznej 1 entalpii uktadu réwna jest cieptu wymienianemu z otoczeniem w trakcie
procesu, odpowiednio dqy przy V = const (5-4) 1 dq, przy p = const (5-8):

dU = qu

dH= dq,,
Z przyrdwnania prawej strony obu rownan dla dU (5-28 i 5-4) 1 nastgpnie dla dH (5-28a
1 5-8), po przeksztalceniu otrzymujemy nastepujace rOwnosci:

arv :[ﬂ] :(G_Uj =AU [Jmol '] 5-29
d&)pyv \ %1y

drp = da) () A Hmol] 5-29a
P de o¢
T,p T,p

Pochodne (dq/d&) 7y i (dq/d&)r ;, utoisamiane sq z cieplem reakcji odpowiednio
priy stalej objetosci i priy stalym cisnieniu (symbole q. v i qyp), - wyraiajq ilos¢

ciepla wymienionego 7 otoczeniem przez uklad w danym stanie reakcji chemicznej
(przy w. =0, Ti V = const lub T i p = const) po przeliczeniu na jednostkowq liczhe
postepu reakcji, ¢ = 1. Wiadomo, ze ¢ = 1 oznacza ubytek liczby moli substratéw 1
przyrost produktow rowny ich wspotczynnikom stechiometrycznym.
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Jednoczesnie pochodne czgstkowe (0U/0OC)vy 1 i (OH/ 5§)p’T utoisamiane sq
odpowiednio 7 energiq wewnetrzng reakcji i entalpiq reakcji (oznaczanymi
symbolami A U i A .H) - wyraZajq zmiang energii wewnetrznej i entalpii ukladu
przeliczonqg na jednostkowy przyrost liczby postepu reakcji.

Zalezno$ci (5-29 1 5-29a) pokazuja, ze przy we =0 cieplo zwiazane z reakcja
chemiczna qyy przy T, V = const jest rowne zmianie energii wewngtrznej ukladu
zwiazanej z przebiegiem tej reakcji (A,U). Z kolei cieplo reakcji qr,p przy T, p = const
jest rowne zmianie entalpii uktadu w wyniku reakcji chemicznej (ArH). Tym samym

roOwnania te stanowia matematyczne sformutowanie prawa Hessa, moOwiacego, ze
cieplo wymienione przez uklad z otoczeniem w warunkach izotermiczno-
izochorycznych i izotermiczno-izobarycznych przy w, = 0 nie zaleiy od drogi reakcji
chemicznej, lecz wylqcznie od stanu (poczqtkowego) ukladu przed reakcjq i stanu
(konicowego) ukladu po jej zakonczeniu.

Zarowno qry oraz A U przy T, V = const jak i q;, oraz AiHprzy T, p =
const, zalezne sa w pewnym stopniu od st¢zenia reagentow. Tak wiec, dla
jednoznacznego scharakteryzowania reakcji pod wzgledem energetycznym stosuje si¢
wielkosci standardowe: standardowe ciepto reakcji, standardowa energie¢ wewngtrzna

reakcji 1 standardowa entalpi¢ reakc;ji (qiV =AU q?’p = A H®), zaktadajac, ze
biora w niej udzial reagenty czyste, gazy w stanie gazu doskonatego badz reagenty w

roztworze doskonatym, przy pe = 1,032 10° N m™ i na 0g6t przy T=298K.

Pamigtamy, ze o zmianie U (przy T, V = const) i H (przy T, p = const)
zamknigtego uktadu wielosktadnikowego decyduje zmiana liczby moli tworzacych
dany uktad 1 to zar6wno w procesach elementarnych, jak 1 w procesach skonczonych
(patrz rownosci 3-7 1 3-7a oraz 3-16 1 3-16a):

dU :ZUm,idni dH:ZHm,idni

AU = ZUm,i Ani AH = ZHm’i Al’li

Biorac pod uwagg, ze przy ¢ = 1 zmiana liczby moli kazdego reagenta w czasie
reakcji chemicznej jest rowna jego wspolczynnikowi stechiometrycznemu An; =v;,
tatwo dochodzimy do wniosku, ze energia wewnetrzna reakcji chemicznej, A U jest
okreslona przez sume iloczynow wspolczynnikow stechiometrycznych i czqstkowej
molowej energii wewnetrznej reagentow:

A U= ZViUm,i 5-30
Z kolei entalpia reakcji chemicznej, A .H, jest okreslona przez sume iloczynow
wspolczynnikow stechiometrycznych i czqstkowej molowej entalpii reagentow:

AH= ZViHm,i 5-31

Przy uwzglednieniu konwencji znaku wspolczynnikow stechiometrycznych,
oznacza to, ze:

1) A Uobliczamy jako roznicg migdzy suma iloczynow wspolczynnikow
stechiometrycznych produktéw i czastkowej molowej energii wewngtrznej produktow,
a sumg iloczyndéw bezwzglednej wartosci wspdiczynnikdéw stechiometrycznych
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substratow 1 czastkowej molowej energii wewngtrznej substratow. Tak wigc energia
wewngtrzna reakcji chemicznej jest rowna catkowitej energii wewnetrznej produktow
pomniejszonej o catkowitq energie wewnetrzng substratow:

ary =AU = ZVipn Um, ipr) ~Z Vi) | Ui = Upn ~U ~ 5-30a

gdzie Uy, ; — czastkowa molowa energia wewngtrzna reagenta.
Takie same zaleznosci sa stuszne dla wielkosci standardowych qf v i AU,

) ) ) ) ) )
qr,V =AU :ZVi(Pr)Um, i(pr) _Z‘Vi(s)‘Um, i(s)~ U(pr) _U(S)
5-30b

2) A Hobliczamy jako roznicg migdzy suma iloczynéw wspolczynnikow
stechiometrycznych produktéw 1 czastkowej molowej entalpii produktéw, a suma
iloczynéw bezwzglednej wartosci wspotczynnikow stechiometrycznych substratow i
czastkowej molowej entalpii substratow. Tak wigc entalpia reakcji chemicznej jest
rowna catkowitej entalpii produktow pomniejszonej o catkowitq entalpig substratow:

Grp= ArH= ZViHim i = Vi Hum, igor) = = Vi(s)| Him, i¢s) = Hipn = Heg)
5-31a
gdzie: Hy, ;— czastkowa molowa entalpia reagenta (i).

Takie same zaleznoSci sg stuszne dla wielkoSci standardowych q?,p oraz A H®:

o o ‘ o B ' o - g° _
clr,p_ArH —ZV1(pr)Hm,i(pr) Z‘Vl(s)‘Hm,i(S) H(pr) H

)
(s)

5-31b
Podobnie, standardowa objetosé reakcji rdbwna jest sumie iloczyndw wspotczynnikow

stechiometrycznych reagentéw 1 ich standardowej objetosci molowej przy pe, ktora

jest rowna objetosci molowej czystego tego sktadnika V1(1)1 LW takich warunkach.

9

o _ e _ 1O
AV® = ZVIVm,i = Zlem’i

Jako standardowq molowq energie wewnetrzngq danej substancji U?n,i przyjmuje
si¢ standardowq molowq energie wewnetrznq tworzenia tej substancji z pierwiastkow
w stanie czystym, oznaczajqc jq symbolem Athe lub AU?W. Analogicznie, jako
standardowq molowq entalpi¢ danej substancji Hﬁm pryyjmuje sie standardowq
molowgq entalpie tworzenia tej substancji 7 pierwiastkow w stanie czystym, przy pe =

101,32 kPa, oznaczajqc jq symbolem A, H® tub AH?W .

Okreslajgc wiec standardowq energie wewnetrzng reakcji chemicznej (cieplo
reakcji przy V = const) odejmuje si¢ standardowq energi¢ wewnetrzng tworzenia
substratow (cieplo tworzenia przy V = const) od standardowej energii wewnetrznej
tworzenia produktow:
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q?,VZArU ZVl(pr)Utw i(pr) Z‘ 1(5)‘U ,i(s) =AU (pr) AtWU?S)
5-30c

Podobnie, celem otrzymania standardowej entalpii reakcji chemicznej (standardowe
cieplo reakcji przy p = 101,32 kPa) odejmuje si¢ sumarycznq standardowq entalpie
tworzenia substratow (cieplo tworzenia przy p = const) od sumarycznej standardowej
entalpii tworzenia produkto’W'

o _ )
qr,P_ArH ZVl(Pr)Htw i(pr) Z‘ 1(5)‘Htw i(s) =AwH (pr) A'fWH(s)
5-31c
Na przyktad dla reake;ji : 2X+1Y->3Z2+ 1P

o o ) ) ) )
q; v =AU :3UtW,Z +UtW,P _2UtW,X _UtW,Y

o o [¢] o [¢] o
Arp = AH” =3Hy, 7z +Hw, p =2Hyy, x —Hyw, v

Standardowe entalpie tworzenia wielu zwigzkéw organicznych i nieorganicznych
sa stabelaryzowane (np. Tablice Landolt-Boernstein). Przykladowe dane dla
niektorych zwiazkow chemicznych przedstawione sa w tabeli 1.

Oczywiscie réwniez dla dowolnie wybranych warunkéw p 1 T = const energia
wewnetrzna kazdej reakcji chemicznej jest roOwna rdéznicy energii wewngtrznej
tworzenia produktow i substratow w takich warunkach. Tak samo entalpia reakcji
chemicznej przy p, T = const jest rowna rdznicy entalpii tworzenia produktow i
substratow, wlasciwych dla takich warunkow.

Tab. 1. Standardowa entalpia tworzenia wybranych zwiazkdéw chemicznych, T=298 K

Zwiazek AH® [kJmol'] | ZWiazek AH, [kJ mol']
CO 2110.5 CH, 74,85
CO, 23935 C,H, 284,67
H,0 ¢ 2285.8 CH,OH 22387

H,0 g 2418 C,H:OH 277.6
F6203 -821 ,3 C6H6 g 82,93
NO, 33,89 CeHy. 49,04
CeH,0¢ 21268.0 C1aH01,; 222220

Biorac pod uwagg réwnania 5-29 i 5-29a stwierdzamy, ze znajac A U i/ lub
A H mozna obliczy¢ dU i dH dla dowolnej wartosci d&:

qu=|Y de =¥ viUpy, ;d& = A, Ude 5-30d
L5 v
_aH_

dH=| 2|  de=Yvi{Hp;ds=AHde 531d
_ag_p:T
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5.4.1. Zwiazek miedzy entalpia i energia wewnetrzng reakcji chemicznych z
udzialem reagentow gazowych

Poniewaz objgtos¢ molowa V,, cial stalych i1 cieczy maja stosunkowo mata
warto$¢, to w oparciu o rownanie definicyjne (H = U + pV) mozna stwierdzi¢, ze
molowa entalpia 1 molowa energia wewngtrzna dla tego typu uktadéw wykazuja
zblizone wartosci przy T = const: H,, = U,,. Jezeli wylacznie ciata state lub ciecze
uczestnicza w reakcji chemicznej jako substraty i produkty, to mozna zaniedbac
ewentualne zmiany objgtosci (0V /)1 ,dE~0 izatem ArH ~ A U.

Natomiast w przypadku reagentow gazowych V,, przyjmuje znaczne wartosci.
Z zatozenia, ze gaz mozna uzna¢ za doskonaty (V,,= RT/p) wynika:
H,=U,+RTorazH=U+nRT
Zatem dla reakcji chemicznej, w ktorej obok reagentow w fazie skondensowanej
uczestnicza reagenty w stanie gazowym, zwiazek migdzy entalpia 1 energia
wewngtrzna podaje wyrazenie:
AH=AU+RT Zvj, 5-32

gdzie An, 1 Av, to odpowiednio rdéznica liczby moli 1 wspotczynnikow
stechiometrycznych gazowych reagentow.

Przyklad: Obliczenie roznicy A H - AU dla reakcji  2H,(g) + O,(g) = 2H,0(c)

Poniewaz v, = 0-3=-3
to na podstawie rownania 5-32: AH—-AU=-3 R T ~-7,5kJ mol” przy 298 K

Przyklad. Obliczenie efektu cieplnego qf’p’zgg reakcji
A12O3(s) + 3SO3(g) = Alz (SO4)3(S)

w warunkach standardowych, T= 298 K 1 pe 101,32 kPa, jezeli znane sa standardowe

molowe entalpie tworzenia reagentow.
Rozwiazanie:
(8]

_ (8] _ (8] _
Ar,p,208 = ArHagg =VALS0,); AtwH sy (50,),
) )
- (‘VA1203 ‘ AwH Al O, + ‘VSO3 ‘ AwH SO, )
Po podstawieniu odpowiednich wartos$ci:

AHS9g= 1 (-3434 kI mol™) [1 (-1669,8 kJ mol™ +3 (-395,2 kI mol )] =
= -578,6 kJ mol™

Wartos¢ ciepta reakcji w warunkach izochorycznych ArUg98 , wynika z zaleznoSci:
) )
Q?,V,298 =ArUsgg =ArHy9g —AVg RT
gdzie: Vie = — 3, poniewaz SOj; jest jedynym reagentem (substratem) gazowym.

Zatem:
qr.v,208 =—578,6k] mol" — (-3 8,314] mol"'K ™' 298 K) = —571,2 kJ mol’!
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Przyklad. Obliczenie zmiany energii wewnetrznej ukladu w nastgpstwie przebiegu
reakcji chemicznej w warunkach standardowych, przy T, p=const, zgodnie z
roOwnaniem stechiometrycznym:

Zn(g) +H)S04(c) = ZnSOy ) +Hy(g) A H® =-152kJmol’
Rozwiazanie: Poniewaz Vy))V,, bo jedynym gazowym reagentem jest wodor, to
(AV/?’;)p’T =V, /& pracg objgtosciowa zwiazang z ta rakcja oblicza sig¢ z

wyrazenia:
e s N
WObj =—p (Vk /E_,) = —1,013 -10 —2
m

22,414 1072 m*mol™ =-2,2710> Jmol ™!

Zatem zmiana energii wewnetrznej A, U® = A H® - p® (V| /&) wynosi:

A U® =-152,0 kJ mol" - 2,27 kI mol" = - 154,3 kJ mol

5.5. Termochemia
W rownaniach termochemicznych obok rownania stechiometrycznego reakcji

chemicznej podawana jest entalpia A H lub standardowa entalpia reakcji ArHe,

wzglednie energia wewnetrzna A U lub standardowa energia wewnetrzna A U® .

Analiza efektow cieplnych towarzyszacych reakcjom chemicznym opiera si¢ na
prawie Hessa stwierdzajacym, ze entalpia reakcji chemicznej (cieplo przy statym
cisnieniu) jest okreslona wyltacznie przez stan uktadu przed rozpoczeciem reakcji i po jej
zakonczeniu. T¢ prawidtowos$¢ ilustruje schemat pokazujacy, ze efekt cieplny zwiqzany
z bezposrednim przeksztalceniem substratow w produkty przy p = const jest taki sam
jak sumaryczny efekt cieplny reakcji dwuetapowej, przebiegajqcej przez produkty
posrednie:

Substraty Frp = &P > Prqdukty q,,p{Z}-Arljl;

posrednie

: Produkty

>0, = AH =AH,+ AH,

Zwykle chcqc okresli¢ standardowq entalpig czyli cieplo reakcji chemicznej przy

pe = const wykorzystuje si¢ znajomos¢ standardowych molowych entalpii tworzenia
reagentow. Zwiazek miedzy standardowa entalpia (standardowym cieptem przy

p=const) pewnej reakcji substratéw do produktow (q?,p = Ang) a standardowymi
. . . r 9 : 4 9 : .
entalpiami tworzenia substratow (Zv;A H, (S)) 1 produktow (ZviAtWHi (pr)) ilustruje

schemat, w ktorym substraty rozwazanej reakcji traktowane sa jako produkty
posrednie na drodze od pierwiastkow do produktow koncowych:
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A H AH®=q;,

Pierwiastki > Substraty ——— Produkty

o e
Atw (pr) = Atw]_l?s)"' AI‘H
Latwo stwierdzi¢ mozna spelnienie zalezno$ci (5-31c) moéwiace), ze standardowq
entalpie reakcji chemicznej otrzymujemy odejmujqc sumarycznq entalpie tworzenia
substratow od sumarycznej entalpii tworzenia produktow w warunkach
standardowych:
) o ) ) )

drp = AH” = Ath(pr) - Ath(s) = 2Vi(pr)Athi(pr) - ZVi(s)
Trzeba przy tym pamigtaé, ze standardowe entalpie tworzenia pierwiastkow w stanach
podstawowych przyjmuje si¢ za rbwne zero.

Efekt cieplny reakcji substratow do produktow w warunkach standardowych,

o
AtW HI(S)

priy p° = const, ( qip = ArHe) moina rownie; okresli¢ postugujgc sie
stabelaryzowanymi wartosciami standardowych molowych entalpii spalania
substratow i produktow w tlenie ( AspHi9 ), do prostych produktow: CO,, H,O, itd.

Dla okreslenia zwigzku migdzy efektami cieplnymi wymienionych reakcji mozna
postuzy¢ si¢ zamieszczonym ponizej schematem, w ktérym produkty koncowe
rozwazanej reakcji chemicznej traktujemy jako produkty posrednie na drodze od
substratow do CO,, H,O itd., a znany jest efekt cieplny reakcji spalania substratow
oraz spalania produktow.

©

=qy Ay HY,
Substraty Al =Arp, Produkty

sp™*(pr)

CcO,, H,0

AgH{s = AH + AgpHipr)

Poniewaz o zmianie entalpii decyduje wytacznie stan poczatkowy i koncowy uktadu,
to suma entalpii reakcji przejscia substratow w produkty i entalpii spalania produktow
jest rowna entalpii spalania substratow. Zatem stwierdzi¢ mozna wystgpowanie
nastgpujacej zaleznosci:

arp = ArH® = A Hy) = AgpHipry = Z‘Vi,S‘ASpHie(s) B Z‘Vi(pr)‘ASpHie(pr) B
= 5-33
Jak wida¢, standardowa entalpia reakcji ArHe (standardowe ciepto reakcji qf,p ) jest

okreslona przez r6znicg migdzy suma iloczynow wspdiczynnikdéw stechiometrycznych
substratow 1 standardowej molowej entalpii spalania substratow, a suma iloczynow
wartosci  wspotczynnikow stechiometrycznych produktow i czastkowej molowej
entalpii spalania produktow.
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Tak wigc, obliczamy entalpi¢ reakcji chemicznej odejmujac sumarycznag entalpig
spalania produktow od sumarycznej entalpii spalania substratow.

Standardowe entalpie spalania dla wielu zwiazkow sa stabelaryzowane (np.
Tablice Landolt-Boernstein). Przykladowe dane dla niektorych zwiazkow
chemicznych przedstawione sa w tabeli 2.

Tab. 2. Standardowa entalpia spalania wybranych zwiazkow chemicznych, T=298 K

Zwiazek AH® [KImol'] | ZWiazek AHS, k] mol™]
CO 281,9 CH, -890,6
C (grafit) -393,5 C,Hj -1560,4
H, 285,84 C.Ho 28794
CeHs. 232689 C,H;OH 13772
CeH 1,06 -2808,0 C1,H0, -5645.0

Przyklad: Obliczenie standardowego ciepta spalania etanolu
C,H;OH (C) +30,—> 2C0O, (g) + 3H,0 (C)
jezeli znane sg standardowe entalpie tworzenia:

A H® (CH;0H)) = —277,7 kImol™; A H® (05 ) =0

A H® (CO, () =—-393,5 kImol™'; A H® (H,0 (o)) =—285,8 kJmol ™!
Rozwiazanie: Zgodnie z prawem Hessa:

e) o _
AH onsomy =Veoy At H(co y TVH0 Ath(H 0) ~VCoHsoH AwH (o som) =

— 3 (-285,8) +2 (— 393,5) — (- 277,7) — 0 = — 857,4 — 787,0 + 277,7 =
=_1366,7 kImol™"

Przyklad: Obliczenie ciepla tworzenia ciektego etanolu, jezeli znane jest standardowe
ciepto spalania tego zwiazku:

C2H50H(C) + 302 (2) = 2C02 (2) + 3H20(C)

e —
AgpH (CoHOH) = —1366,7 kJ mol™!
oraz standardowe ciepto tworzenia pozostatych reagentow.
Rozwiazanie: Zgodnie z prawem Hessa:

Ay HS

(S] o (8]
AspH (0 ,0m) =VCO AtwH (0o ) T VH0 AtwH (1. 0) Ve, H.0H (C,HsOH)

Z przeksztatcenia otrzymujemy:

5} _ e} o 5}
VCHs0H AwH (o omy =Veo,AtwH (o)) +VH0 AwH (1 o) ~AspH (o om) =
a wiec

A H =2(-393,5kImol™") +3(-285,8 kI mol ") — (—1366,7 kI mol ) =

(CaH50H) ©)
=-277,7kJ mol ™!
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Przyklad: Obliczenie AIHG dla reakcji uwodorniania benzenu przy znanej

standardowej entalpii tworzenia reagentow:
1) C¢He(c) + 3Ha(g) = CeHin

A H® (CHpp) =156 kJmol ™ Ay H® (Hy) =0
A H® (CeHg) =49 kImol ™!
Rozwiazanie: A, H®=-156 — 49 =-205 kJmol ™!

Przyklad: Obliczenie energii dysocjacji wiazania C—H, gdy znana jest standardowa
entalpia tworzenia CHy, dysocjacji wodoru i sublimacji wegla:

-1
AHY, cny = —74,85kJ -mol
AHg 1, =436,0kJ-mol ™
-1
AH;)ubl, Cc= 715,0 kJ - mol

AsubIHe A HB
. (o4 & atom.tw' 'metan .
C(sv 2H2{g) — C{g), 4Htgl i CH“Q)
dys ' "H(g)
s A HS

tw' "metan
Rozwiazanie: Obliczamy efekt cieplny reakcji tworzenia metanu z pierwiastkow w
stanie atomowym:

) _ ) _ ) _ ) _
AH at,tw,CHyg AH tw, CHyg AH subl, C 2AH dys,Hp

= —74.85kJ -mol™! —715,0kJ -mol ™" —2-436,0kJ -mol ™" =-1661,85kJ - mol !

Energia dysocjacji wiazania C-H jest rowna Y4 atomowego ciepta tworzenia CHy (z
przeciwnym znakiem), zatem jest rowna 415,5 kJ -mol .

Przyklad: Obliczenie standardowego molowego ciepta tworzenia 1-pentinu
(CH3;—CH,—CH,—C=CH) na podstawie znanych energii wiazan wystgpujacych w tym
zwiazku.

Rozwigzanie: Sumujac energi¢ wszystkich wiazan, obliczamy entalpie reakcji
tworzenia 1-pentinu z pierwiastkOw w stanie atomowym:

AHZ; 1 =—(3-energia wiazania C — C + energia wiazania C=C +

+8 - energia wiazania C — H) = —(3-347,3kJ -mol ™" +836,0kJ -mol ™ +8-412,1kJ -mol ') =
=-5174,7kJ - mol !
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Nastgpnie, analogicznie jak w poprzednim przyktadzie obliczamy standardowa
entalpie tworzenia rozwazanego zwiazku z pierwiastkow w ich stanie podstawowym

(wegiel w stanie stalym 1 wodor czasteczkowy):
AHP, = AHgt’ tw T SAHSOubLC + 4AH(elys, Hy =

=-5174,7kJ -mol ™" +5-715,0kJ - mol ™" + 4-436,0kJ -mol ! =144,3kJ - mol™"

Przyklad: Znajac efekty cieplne reakcji spalania 1 do 3:
CHy +0, = CO, + 2H,0+ A, H (1)
CO +1/20, =CO, + Ag,H® (2)
H, +1/20, = HO+ A, H® (3)
obliczy¢ efekt cieplny reakcji:
CH, + H,0 = CO +3H, + AH® (4)
. - o _ o o 0
Rozwigzanie: ArH(4) —ASpH(l) AspH(z) 3ASpH(3)
Takze przez kombinacj¢ roéwnan: przez dodanie réwnania 1, do réwnania 2
(pomnozone przez -1) i rownania 3 (pomnozonego przez -3).
Przyklad: Obliczenie standardowego molowego ciepta tworzenia butenu i1 butanu

(AHYy, cuug 1 AHYy c4my, ) Oraz standardowego ciepla reakcji uwodornienia butenu do

butanu (A, H®)jezeli znane sa standardowe entalpie reakcji spalania:

o _ ) -1
HSp’ CqHg = 2718,2 kJ - mol

o _ . -1
AHSp’ C4Hpg = 2878,3 kJ - mol

AHY, ¢ =-393,51kJ -mol

Aij 1, =28584KJ mol !

a) Standardowe molowe ciepto tworzenia butenu
4C + 4H2 = C4H8

o _ <) 2] <] _
AHY (g =4AHG, ¢ +4AHS  —AHS (o =

=4(-393,51kJ - mol ™) + 4(-285,84 kJ - mol ) — (—2718,2kJ - mol ) = 0,8 kJmol !
b) standardowe molowe ciepto tworzenia butanu
4C + 5H2 = C4H10

o _ o o o
AHY, 1y, =4AHG, ¢ +5AHY | —AH (0
=4(=393,51kJ - mol ') + 5(—285,84 kJ - mol ') — (—=2878,3kJ - mol ) = 125 kJmol !
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c¢) standardowe molowe ciepto uwodornienia butenu do butanu
C4Hg+ Hy = C4Hyg

o <) 2] . <] _
AH® =AHY (o +AHY | —AHS (o=

=2718,2kJ -mol™! —285,84kJ-mol ™" — (~2878,3kJ - mol ) =~—125,7kJ - mol !
Przyklad : Obliczenie A, HS9g reakcji tworzenia 1 mola cyklopropanu

a) 3C(S)+3H2(g): C3H6
jezeli znane s standardowe entalpie reakcji spalania:

-1
b) C(s)+02(g)= COz(g) AH@ = —394,1 kJ mol
C) Hz(g)‘l‘l/z OZ(g): HzO(c) AHg = —286,2 kJ n’lOl_l
-1
d) C3 H6(g)+9/2 Oz(g): 3C02(C)+3H20(C) AHg = —2094,4 kJ mol
Rozwiazanie:

AHS =3-AH{ +3-AH? - AH =
=3-(=394,1kI mol 1) +3 - (-286,2kJ mol ) — (~2094,4 kJ mol ) =

= 53,4 kJ mol ™"

Tres¢ prawa Hessa mozna tez wyrazi¢ nastgpujaco:

jezeli rownanie stechiometryczne danej reakcji mozina otrzymadé przez kombinacje
matematyczng rownan stechiometrycznych kilku innych reakcji, to efekt cieplny
interesujqcej nas reakcji przy stalym p lub V (entalpia lub energia wewnetrzna
reakcji) wynika z takiej samej kombinacji matematycznej efektow cieplnych (entalpii
lub energii wewnetrznej tych innych reakcji. Innymi stowy, jezeli réwnanie
stechiometryczne danej reakcji mozna otrzymaé przez zsumowanie réwnan kilku
innych reakcji pomnozonych przez odpowiednie wspotczynniki liczbowe, to ciepto
interesujacej nas reakcji (A HIub A U) jest rowne sumie wartosci ciepta (A H lub

A.U) tych innych reakcji, pomnozonych przez takie same wspotczynniki

stechiometryczne. W praktyce korzysta si¢ czgsto z takiego sposobu postepowania,
gdyz dokladne pomiary kalorymetryczne efektu cieplnego reakcji A;H mozna
wykonywac jedynie w przypadku reakcji przebiegajacych szybko do stanu koncowego,
bez proceséw ubocznych (np reakcja zobojgtniania).

Przyklad: Rownanie a) CH4 + H,O = CO + 3H, mozna otrzyma¢ dodajac stronami
rownania:  b) CHy +20, = CO, +2H50

¢)(-1) CO+1 0, =CO,

d) (:3) Hy +5 05 = H,0
po wymnozeniu odpowiednio przez - 1 (rownania c) i przez — 3 (rownania d):
CH4 + 202 - CO —%Oz — 3H2 _%OZ = C02 + 2H20 — C02 — 3H20

—3AH?

Zatem AH® . = AH® . — AH® )

(a) ~ 2(b) (c)
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Przyklad: Jezeli znane sa efekty cieplne nastepujacych reakcji przy T = const:
1) C(graﬁt) + OZ(g) =CO 2(2); AHI =-393,51 kJ 1’I101_1
1 -1
2) CO() +—-0 =CO ;  AH» =-281,93 kJ mol
) CO(g) +702(g) =CO2(g) 2

1
mozna obliczy¢ cieplo reakcji: 3) Cgrafit) + 5 O3(g) = CO(g); AH3 =X

Rozwigzanie:
Réwnanie reakeji (3) otrzymamy w wyniku odjecia réwnania reakeji (2) od rOwnania
reakcji (1):
1
C(grafit) + O2(g) = CO(g) =5 O2(g) =CO02(g) =CO02g)

Zatem

AH; = AH; — AH, =-393,51 kJmol ! — (-281,93kJ mol ') =—111,58 kJ mol !

Przyklad: Obliczenie standardowej entalpii reakcji przejscia grafitu w diament

) : .y ,
(A H") przez dodanie stronami rownan:

C(grafit) + 0,—> CO,  AH} =-393,51 kJ'mol ' (1)
CO, —C(diament) + O, AHS =+395 41kJ-mol ' )
C(grafit) — C(diament) A H®=AH} — AHS =1,90 kJ'mol '

Przyklad: Znajac ciepto reakcji:

1) 2C @tHy = CaHa(  AHY =226,75kJ -mol ™! = A HE i,

2) 6C (q+3Hy = CeHe (e AHS =82,93kJ-mol ™! = A HE

mozna obliczy¢ ciepto reake;i:
3) 3CyH, (o= CeHe () AHS =?
Kombinacja: (rownanie 3) = —3-(réwnanie 1) + (rownanie 2)
AH$ =-3AH? + AHS =-3-226,75kI mol ! +82,93kJ mol ™ =—-597,32[kJ - mol ']
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5.6. Zaleznos¢ ciepla reakcji chemicznej od temperatury. Prawo Kirchhoffa

5.6.1. Warunki izobaryczne

Jak wiemy (r.5.3.2), pojemnos$¢ cieplna ukladu zamknigtego w warunkach
1zobarycznych (przy przy nieobecnosci reakcji chemicznej 1 w, = 0) jest zdefiniowana
przez ilo$¢ ciepta wymienianego przez uktad z otoczeniem przy jednostkowej zmianie
temperatury, co jest rownowazne zmianie entalpii uktadu zwiazanej z jednostkowa
zmiang temperatury (rownanie 5-20): Cp = dqp /dT =(cH/ GT)p.

Odpowiednio, pojemnosé¢ cieplna reakcji chemicznej przy stalym cisnieniu,
oznaczana symbolem AGC, wyraza zaleznosé entalpii reakcji (ciepla reakcji przy p

= const) od temperatury, lub innymi stowy jest okreslona przez zmiang entalpii
reakcji przy jednostkowej zmianie temperatury:

darp (oA H
dT oT

Mowimy o standardowej pojemnosci cieplnej reakcji chemicznej, jezeli przebiega
ona w warunkach standardowych, to jest przy udziale czystych substratow i

ACp = j [JK ' mol] 5-34
p

produktéw, przy niezmiennym cisnieniu p°=101,32 kPa, na ogét przy T=298 K:

dq?,p B aArHe
dT oT

ACp = [J K" mol™] 5-34a

p
Powyzsze zaleznos$ci (5-34 1 5-34a) nazywane sq prawem Kirchoffa dla warunkow
izobarycznych.
Pamigtamy, ze entalpia reakcji chemicznej w warunkach p = const (przy w, = 0)
roOwna jest roznicy migdzy entalpig tworzenia produktow 1 substratow (5-31b):

AH= ZViAthi :Zvi,prAthi,pr _Z‘Vi,S‘AtWHi,s
i i

co dla warunkéw standardowych opisuje rownanie (5-31c¢):
o _ ‘ o _ . e . o
AH® = ZvidgHY =ZvipAnH] %‘VI’S‘AMHLS
W konsekwencji, pojemnos¢ cieplna reakcji chemicznej przy stalym cisnieniu
( AGC) jest rowna pojemnosci cieplnej produktow pomniejszonej o pojemnosé

cieplng substratow:
5-35

AGC = z Vi Cm,i;p:const = z Vi(pr) Crn,ipr;p:const - Z Vi (s)‘ Cm,is;pzconst
1 1 1
Zatem AGC mozna obliczyé 7 roinicy miedzy iloczynem wspolczynnikow

stechiometrycznych produktow i ich molowych pojemnosci cieplnych a iloczynem
bezwzglednych wartosci wspolczynnikow stechiometrycznych substratow i ich
molowych pojemnosci cieplnych.
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Odpowiednio, przez rdznice migdzy standardowa pojemnoscia cieplna czystych
produktow 1 substratow okreslona jest standardowa molowa pojemnos$¢ cieplna

reakcji, Ang :
o o
AGC :Zvi m,i;p=const —
i

=ZVipnZVi G, 2
1 1 1

m,ipr ;p =const

(5]
Vi(S)‘ Zi:Vi Cm,is;p:const 5-35a

W praktyce wykorzystywane jest przede wszystkim prawo Kirchoffa dla stanu
standardowego, poniewaz w literaturze dostgpne sa na ogot wartosci ciepta molowego
substancji czystych, w tym gazéw w stanie gazu doskonalego. Trzeba wspomnie¢, ze

niekiedy w tabelach podawana jest pojemnos$¢ cieplna reakcji chemicznej Ang W

temperaturze innej niz 298 K.

Po rozdzieleniu zmiennych w rézniczkowej postaci prawa Kirchoffa (5-34 i1
5-34a) otrzymuje si¢ dla dowolnych warunkow p 1 T oraz dla warunkéw
standardowych: dA,H=A,C,dT 5-36a

dAH® =A,Cp dT 5-36b
Stad przy zaloZeniu, Ze pojemnosé cieplna reakcji przy stalym cisnieniu AGC i

ArCS jest niezalezna od T i w trakcie reakcji nie dokonujq si¢ Zadne przejscia

fazowe, wynika nastepujgca calkowa posta¢ rownania Kirchoffa w zakresie
temperatur T;do T, :

(T2) T
ArHT2 —ArHT1 = jdArH:AGC de:AGC (T, = Tp) 5-37

(Ty) Ty
. , (M) oT2 0
ArHT2 —ArHT1 = [dAH :AGC [ dT = AGC (T, = Ty) 5-37a

(T1) T
Pozwala to na przyktad na obliczenie standardowego ciepla reakcji (standardowej
entalpii reakcji) dla dowolnej temperatury, jeieli znany jest efekt energetyczny przy
jednej temperaturze i standardowa pojemnosé cieplna reakcji:

) ) © )
ArHT2 = ArHTl +ACp (Tr=T)) = ArHTl + 2V (Ohel ip=const (T2=T1)  5-37b
1
Jednak zalozenie o staloSci pojemnosci cieplnej poszczegdlnych czystych
reagentow moze by¢ przyjete jedynie w waskim zakresie temperatur. W szerszym
przedziale AT, jak wiadomo, standardowe molowe pojemnosci cieplne reagentow
C?n(i),p sa funkcja T 1 nalezy skorzysta¢ z empirycznego rOwnania w postaci szeregu
potegowego, opisujacego te zaleznos¢ (rownanie 5-25)
Chisp=const =3+ bT + cT? +d-T2...

Przy uwzglednieniu zalezno$ci 5-35a jest oczywistym, ze pojemnos¢ cieplng reakcji

Arcg =>v;C?. opisuje szereg potegowy:
i

m,1;p = const
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ACO zv ce . =0+ BT +yT? +8T2 538

m,i;p = const

Po podstawieniu prawej strony roéwnania 5-38 do 5-36b dla warunkow
standardowych, otrzymuje si¢ catkowq postaé¢ rownania Kirchoffa uwzgledniajqcq
zaleinosé pojemnosci cieplnej uktadu od temperatury w zakresie T, do T :

o e} TZ( 2 -2)
ArH(TZ)—ArH(TI):Tj o+ BT +yT~ +8-T*|dT =
1

T, L . D
=aT [+—PBT? [+-9T [-6= | = 5-39
T T, T I
B(z 2) Y(3 3) 11
=Ty - Ty )+ o\T2 = T2 )+ L3 - 13 )-8 — ——
(2 1) H\'2 1 32 1 T, T

Jezeli chociaz jeden 7 reagentow (np. oznaczony indeksem k) ulega przemianie
fazowej w temperaturze Tp-f-, to ten fakt nalezy uwzglednié:

ATH? ) :ArH?T )

T,

p.f. Ty

+ JZV lep consth+VkAprmk T+ .[ ZV le,p consth 5-40
1 Tp f. i

Postepuje si¢ tak rowniez wtedy, kiedy w uktadzie przebiegaja procesy fizyczne
polaczone z przemiang fazowa.

Prawo Kirchoffa znajduje powszechne zastosowanie w obliczeniach standardowe;
entalpii reakcji (ciepla reakcji przy p = const) w wybranej temperaturze po
wyznaczeniu warto$ci entalpii w pewnej temperaturze.

5.6.2. Warunki izochoryczne

Podobne rozwazania, jak w rozdziale 5.6.1, mozna przeprowadzi¢ odno$nie
wplywu temperatury na ciepto reakcji chemicznej w warunkach izochorycznych, to
jest na energie wewngtrzna reakcji.

Pojemnosé cieplna reakcji chemicznej przy stalej objetosci jest okreslona przez

zmiane energii wewnetrznej reakcji (ciepla reakcji przy V = const) priy
jednostkowej zmianie temperatury.
dq oA U
A.Cy = LY _| %r skad dA,U=A,Cy dT 5-41
dT oT )y

dayy [ oA U®

oraz A.C? = =
TVodT oT

skad dA, U®° =A,.CY dT 5-41a

Zaleznos$ci (5-41 1 5-4la) nazywane sq prawem Kirchoffa dla warunkow
izochorycznych.
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Tak jak przy p = const, pojemnos¢ cieplna reakcji przy stalej objetosci, A Cv;

i AIC%, rowna jest pojemnosci cieplnej produktow pomniejszonej o pojemnosé
cieplng substratow, czyli jest rowna roZnicy miedzy iloczynem wspotczynnikow
stechiometrycznych  produktow i ich molowych pojemnosci cieplnych
a iloczynem bezwzglednych wartosci wspolczynnikow stechiometrycznych substratow
i ich molowych pojemnosci cieplnych przy V = const:

AI‘CV = z Vi Cm,i;Vzconst - Z Vi(pr) Cm,ipr;Vzconst - Z Vi (s)‘ Cm,is;Vzconst
1 1 1

5-42
oraz

ArC% :Zi:\/i C?n,i;V:conSt - zi"vi(pr) C %“

m,ipr ;V=const

o
Vi (S)‘ Cm,iS;Vzconst
5-42a
Przy zatozeniu, ze pojemno$¢ cieplna reakcji przy stalej objetosci (ArC%) jest

niezalezna od T 1 w trakcie reakcji nie dokonuja si¢ zadne przejscia fazowe, po
rozdzieleniu zmiennych w rozniczkowej postaci prawa Kirchoffa dla warunkow
izochorycznych (5-41 1 5-41a), z catlkowania w rozwazanym zakresie temperatur T, do
T, wynika:

AUS —A U2 =A CeszdT —A,Co(Ty-T)) 5-43
=T, rTl—r\/T1 rvy U127
skad:
AUS =AU +A Ce(Tz—Tl) 5-43a
Ty ™1 r~y

W doktadnych obliczeniach trzeba uwzgledni¢ zalezno$¢ ATC% od temperatury,

tak jak pokazano powyzej dlaA, Cg .

Catkowa posta¢ prawa Kirchoffa znajduje zastosowanie w obliczeniach
standardowej energii wewnetrznej reakcji w dowolnej temperaturze jeZeli znana jest
wartos¢ energii wewnetrznej reakcji w innej temperaturze (zwykle dla T= 298 K przy
p° =1,0132 10° Nm™?). Oczywiscie nalezy zna¢ warto$é standardowej pojemnosci
cieplnej reakcji przy V = const w rozwazanym zakresie temperatur, a w przypadku
wystgpowania wplywu temperatury na warto$¢ pojemnosci cieplnej, nalezy ten fakt
uwzglednic.

Na drodze doswiadczalnej, zmiang energii wewngtrznej towarzyszacej procesom
chemicznym mozna wyznaczy¢ postugujac si¢ kalorymetrem adiabatycznym [1,2],
tzw. bomba kalorymetryczna, gdzie reakcja np. spalania zachodzi przy stalej V 1
mierzona zmiana temperatury (AT) jest proporcjonalna do ciepla (qy)
wydzielonego/pobranego podczas przebiegu procesu. Po wyznaczeniu zmiany energii
wewngtrznej w  reakcji chemicznej, A U = qy, mozna przystapi¢ do
obliczeniaA H. Oczywiscie, przed wlasciwymi pomiarami konieczne jest
wyznaczenie $redniej pojemnosci cieplnej uktadu kalorymetrycznego, nazywanej stata
kalorymetru (Cy,1= q/ AT - patrz rozdz. 5.6.3).
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W tym celu przeprowadza si¢ pomiar zmiany temperatury uktadu (AT) w wyniku
przebiegu reakcji o znanym efekcie cieplnym qy lub dp> zaleznie od rodzaju

stosowanego typu kalorymetru,
Przyklad: Obliczenie efektu cieplnego reakcji 3C,Hy(g) = CsHg(g) W temperaturze
Tr =500 K, pod ci$nieniem 101,32 kPa, jezeli znany jest efekt cieplny w warunkach

standardowych AH§’9298 =-591,3kI mol" (T; = 298 K) oraz standardowa molowa

pojemno$¢ cieplna etynu i benzenu: C° = 43,93 T K' mol'] i
M, (CoH» );p=const

C® =81,64 J K mol™]

m, (CgHg );p=const
Rozwigzanie: Na podstawie prawa Kirchoffa:
AHY 500=AHY 503+

(veene C° -veon, C° (T, -Ty)=

CoHe m, (CgHg );p=const C2H2 M, (CHHy );p=const
=-591,3 kI mol™ + 202 K{(81,64 10°[kJ K™ mol'] - 3-43,9310°[kJ K™ mol']}
=—601,46 kJ mol™

5.6.3. Efekt cieplny reakcji zoboj¢tniania

Przy duzej szybkosci reakcji charakteryzujacej si¢ znacznym efektem cieplnym, w
pomiarach tego efektu mozna postuzy¢ si¢ diatermicznym uktadem kalorymetrycznym,
zaniedbujac ewentualng wymiang ciepla miedzy kalorymetrem i otoczeniem. Tak wigc
korzystajac z kalorymetru diatermicznego mozna wyznaczy¢ np. efekt energetyczny
reakcji zobojg¢tniania mocnego kwasu mocna zasada, lub odwrotnie.

Reakcja zobojetniania kwasu zasadq (lub odwrotnie) jest w istocie reakcjq

miedzy jonami H (aq) i OH ™ (aq) prowadzqcq do utworzenia czqsteczki wody:
H"(aq) + OH™ (aq) — H,0(c)

gdzie: indeksy (aq) 1 (¢) odnosza si¢ odpowiednio do rozcienczonego roztworu wodnego
1 stanu ciektego. Stad tez cieplo wydzielajqce si¢ przy p = const podczas reakcji

tworzenia 1 mola wody z jonéw H™ (aq) i OH ™ (aq) nazywane jest molowq entalpiq
reakcji zobojetniania (wartosé literaturowa A zH?n H,0 =-55,8 kJ/mol)

Reakcja tworzenia wody (zobojetniania) jest jedyna reakcja chemiczna po
zmieszaniu rozcienczonego roztworu mocnego kwasu z roztworem mocnej zasady i
mierzony efekt cieplny przy p = const (entalpia) jest niezalezny od natury reagujacych
substancji. Oczywiscie, jako wielko$¢ ekstensywna, entalpia zwiqzana z
zobojetnieniem pewnej ilosci mocnego kwasu mocnq zasadq w roztworze
rozcienczonym ( AZHH20 ) jest rowna iloczynowi liczby tworzqcych si¢ moli wody i

molowej entalpii tworzenia wody 7 jonow (A sz,HZO ):
A HH,0= 11,0 AzHmH,0 1] 5-44
Jednak dodajac kwas w stanie statym lub w postaci st¢zonej cieczy do roztworu

zasady (wzglednie odwrotnie), nie mozna pomina¢ dodatkowego efektu cieplnego, ktory
towarzyszy procesowi rozpuszczania.
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Przy wprowadzeniu do cieklego rozpuszczalnika substancji w stanie stalym
zachodza dwa procesy czastkowe: nastepuje niszczenie sieci krystalicznej i solwatacja
uwolnionych elementow sieci. Pierwszy proces zwiazany jest z pochtanianiem ciepta
przez uktad (efekt energetyczny oznaczany jako dodatni), o wartosci liczbowej zblizonej
do ciepla topnienia czystej substancji. Z kolei proces solwatacji jest zwigzany z
wydzielaniem ciepta z uktadu (efekt energetyczny oznaczany jako ujemny). Tak wigc, o
catkowitym efekcie cieplnym (A,,,H;) zwiazanym z rozpuszczaniem decyduje
wartos¢ ciepta kazdego z wymienionych proceséw. Natomiast zawsze wylacznie
wydzielanie ciepta (ujemny efekt energetyczny) zwigzanego z solwatacja towarzyszy
rozpuszczaniu stezonego kwasu lub zasady w ciektym rozpuszczalniku.

Efekt cieplny zwiqzany 7 procesem rozpuszczania substancji w rozpuszczalniku
przy p = const (Ao, H;) obliczany jest z iloczynu liczby moli tej substancji i molowej

entalpii rozpuszczania (Ao, Hp, ;):
Aro Hi=n; A1rosz,i [J] 5-45
Nalezy zauwazy¢, ze na sumaryczng zmiang entalpii uktadu kalorymetrycznego
(kalorymetr + roztwor zasady), Ay H; [J], w wyniku dodania pewnej liczby (n;) moli
stezonego kwasu do roztworu zawierajqcego stechiometryczny nadmiar zasady
sktada si¢ entalpia rozpuszczania n; moli kwasu oraz entalpia reakcji tworzenia
Ny,o czqsteczek wody z jondw H*(aq) i OH (aq), czyli entalpia reakcji
zobojgtniania:
AsH; 1= ArozHi U1+ A Hy,o 1= 10§ ApgzHpm i + 0,0 AzHmn,0
5-46
Po podzieleniu obu stron réwnania 5-46 przez liczbg moli kwasu (n;) dodanych do

roztworu zasady otrzymujemy wyrazenie 5-46a opisujace sumaryczng zmiang entalpii
przy rozpuszczaniu i zobojg¢tnianiu 1 mola kwasu

AsH;: nH,0
AsHpi=—"— = A, Hp i + (—2) A, Hy o0 [ mol] 5-46a

n; n;
Jak pokazuje réwnanie 5-46a, na efekt cieplny zwigzany z dodaniem 1 mola kwasu
do roztworu zasady sklada si¢ molowa entalpia rozpuszczania kwasu (A o, Hy, ) oraz

iloczyn molowej entalpii zobojetniania (A,Hy, y,0) 1 liczby czasteczek wody
tworzacych si¢ z jednej czasteczki kwasu, danej ilorazem (nHZO /ny).

Zgodnie z rownaniem stechiometrycznym, w przypadku zobojetniania kwasu
zawierajacego jeden proton ny,0 /n; = 1 natomiast dla kwasu dwu-protonowego

Ileo /l’li =2 1td.

Zarowno ciepto wydzielajace si¢ podczas rozpuszczania stgzonego kwasu w wodzie
jak 1 tworzeniu wody z jonow jest catkowicie pobierane przez ukiad kalorymetryczny
(kalorymetr + rozpuszczalnik) i temperatura tego ukladu ro$nie. Miedzy cieplem
pobieranym lub oddawanym przez dany uklad kalorymetrycznego w dowolnym
procesie a zmiang jego temperatury istnieje zaleZnos¢:

AgalH = Cya) (T = Tpp) = Cia] AT [J] 5-47

gdzie: €y, pojemnos$¢ cieplna kalorymetru, nazywana tez stalg kalorymetru.
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Przy tym, jezeli procesowi rozpuszczania substancji towarzyszy wydzielanie energii na
sposob ciepla, to oznaczone jako ujemne ciepto rozpuszczania — A, H; jest rowne

liczbowo cieptu pobieranemu przez uktad kalorymetryczny, ktéremu nalezy przypisaé
znak dodatni (A, H). Natomiast, jezeli proces rozpuszczania substancji w

rozpuszczalniku znajdujacym si¢ w kalorymetrze zwiazany jest z pochlanianiem ciepla,
to oznaczone jako dodatnie cieplo rozpuszczania (A,,,Hj) jest rowne liczbowo cieptu
oddanemu przez uktad kalorymetryczny (—A,H) oznaczonemu znakiem ujemnym
(zgodnie z konwencja).

Tak wigc zawsze Ay, H; =—-AH 5-48
Przy oznaczeniu jako AT, zmiany temperatury ukladu kalorymetrycznego w wyniku
rozpuszczenia znanej masy danej substancji w rozpuszczalniku zawartym w tym
ukfadzie 1 po podstawieniu do réwnania 5-48 prawej strony wyrazen opisujacych
Ato Hi (5-45)1 Aga H (5-47) otrzymujemy:

n; AI‘OZHm,i =—CiqaAT; [J] 5-49

Z obustronnego podzielenia przez liczbg moli rozpuszczanej substancji (n;) powstaje

wyraZenie 5-49a pozwalajqce na obliczenie molowej entalpii rozpuszczania na
podstawie pomiaru roZnicy temperatury po i przed dodaniem danej substancji do
rozpuszczalnika (AT, ):

T 6kalATr

ArorHpj== [J mol™] 5-49a

1
Analogicznie, ciepto oddawane przez uktad reagentow (znak ujemny) w
sumarycznym procesie rozpuszczania st¢zonego kwasu 1 reakcji zobojgtniania (AzHi)
jest rowne liczbowo cieptu pobranemu (znak dodatni) przez uktad kalorymetryczny
(AgarH):
AyH; =-AH [J] 5-50
Przy oznaczeniu jako AT, roznicy temperatury uktadu kalorymetrycznego po i przed

wprowadzeniem znanej masy stezonego kwasu do roztworu zasady oraz po
obustronnym podzieleniu przez liczbg moli rozpuszczanej substancji (n;) powstaje

wyraZenie 5-51 pozwalajqce na obliczenie sumarycznego efektu cieplnego zwiqzanego
7z jednoczesnym rozpuszczaniem i zobojetnianiem 1 mola kwasu czyli

AZHl’n,i = AZHi / n; :Z

- 6kalATZ

AsHp, = [J mol™] 5-51

nj
W ostatnim etapie, po przeksztalceniu rownania 5.46a, mozna obliczy¢ molowe ciepto
zoboj¢tniania:
( nH,0

I

)A,Hpm1,0 = AsHmji = Arg,Hp i [J mol'] 5-52
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o W przypadku roztworu stabej zasady do roztworu stabego kwasu lub
odwrotnie, reakcj¢ tworzenia wody poprzedzaja reakcje dysocjacji elektrolitycznej lub
rozpadu asocjatéw zwiazane z pochtanianiem ciepta (dodatni efekt energetyczny). W
konsekwencji mierzony sumaryczny efekt cieplny (sumaryczna zmiana entalpii, Ay H;

i AyHpy ;) zalezy od natury chemicznej reagujacych ze soba substancii.

Przyklad: Sredniq pojemnosé cieplna kalorymetru (c,,;) mozna wyznaczy¢ okreslajac
doswiadczalnie zmiang temperatury w ukladzie kalorymetrycznym od warto$ci
poczatkowe;j Tp(c) do wartosci koncowej Tk(c) po rozpuszczeniu pewnej ilosci np.
KCl, o znanej wartoS§ci molowej entalpii rozpuszczania przy danym p = const
(ArozHpmi = 18,33 kJ/ mol). Po oznaczeniu zmierzonej roznicy temperatur jako
AT =Ty (c) — Tp(c) 1 podstawieniu n; = m; /M; do wzoru z 5.49
(nj ApozHmj = —Ckal AT} ) otrzymuje sig
ArozHgcl "MKl
AT, -Mkql
Przy niepewnosci odczytu temperatury na termometrze AT, = AT, = 0,1 K, niepewnos¢
wyznaczenia warto$ci AT wynosi:

[kJ mol_lg /g mol-lK =kJ K_l]

Ckal = —

AAT, = = Tk(c) — Tp(c)z 0,2K

k(c) p(c)
Poniewaz btad przy wyznaczeniu masy Am = 0,01g jest wielokrotnie mniejszy niz
temperatury, wigc moze zosta¢ zaniedbany 1 zatem niepewno$¢ wyznaczenia
pojemnosci cieplnej kalorymetru wynosi:

OCal

— Ao, Hior - _
ACia =\ AAT, J roz” KCl mKCl‘AATC (k) K]

‘ AT Mg ‘
Jezelinp. Ty = 1,238 kJ K '], 2 ACyq1= 0,062 [kI K ]
to wynik po zaokragleniu zostanie zapisany nast¢pujaco:
Cral £ ACia1= 1,24 0,06 [KI K ).
Aby nastepnie wyznaczy¢ molowq entalpie rozpuszczania kwasu siarkowego (V1)
(ArozHm 1,50, )nalezy  okredlic  zmiang  temperatury ukladu od  warto$ci

C

poczatkowej Tp(r) do wartosci koncowe;j Tk(r) po dodaniu pewnej ilosci (mstO 4)
stezonego kwasu siarkowego (VI) do wody. Po oznaczeniu zmierzonej roznicy
temperatur jako AT, = Ty(y) —Tp(r) 1 podstawieniu nj =m; /M; do réwnania
549 a(ApoHpmj =—CkalAT; /nj) otrzymujemy:

Mu,s0,

_ 1 -1 1
ArozHmH,504 = — CkalATy [JK gmol K/g=Jmol ]

mHzSO4
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Przy zalozeniu, ze niepewno$¢ wyznaczenia AT, wynosi AAT, = 0,2 K, wplyw
niepewnosci wyznaczenia masy mozna zaniedbaé. Zatem niepewno$¢ wyznaczenia

Ao H HyS04) wynika z wyrazenia:
A Arosz(stO4):
OA 1oz H m Hys0 aAIAOZHm(H SO ‘
;H2504 _
- | AAT, + 28040} 5 =
aATr ‘ 8ckal ‘
MH,50, * Ckal My,s0, - AT
_ 2S04 " “ka 2S04 rl o
= |— ‘ AATI- + |— ‘ Ackal
MHy,S04 ‘ MH,S0,4 ‘

Jezeli na przyktad A, Hy, 1ys04)= -45.86 [ KJ mOl_l] 1 A A Him #,y504)=

3,5[kJ mol_l], to wtedy rezultat po zaokragleniu zostanie zapisany nast¢pujaco:

-1
AmZHm(Hz soy) A(AmZHm(H2 < 04)) = 46+ 4 [kKIK']

Wreszcie mozna wyznaczy¢ doswiadczalnie zmiang temperatury w uktadzie
kalorymetrycznym zawierajacym wodny roztwor zasady potasowej, od wartosci
poczatkowe;j Tp(z) do wartosci koncowej Tk(z) po dodaniu pewnej znanej ilosci

stgzonego kwasu siarkowego (mstO 4 ). Po oznaczeniu zmierzonej roznicy
temperatur jako AT, = Ty (,) —Tp(,) i podstawieniu: nj =m; /M; do wzoru 5-51

_ ~ CkalAT, . . , L

(AyH, j =———") mozna obliczy¢ sumaryczna zmiang entalpii zwigzang z
> ni

rozpuszczaniem i1 zobojetnianiem 1 mola kwasu:

CkalAT; -My,s04

AZle,i = [kJ mOl_l]

MH,S04
Ponownie gléwny btad w wyznaczeniu AyHp,; wynika z pomiaréw wielkosci A;T
oraz niepewnosci wyznaczenia ¢, , wynikajacej z pomiaréw tej wielkosci AT :
AAyH mi=

OAsH OAsH
= AAT, e A G =
8A3T 5Cka1
M -C My so, AT
_ "HpSO4 kal‘ AAT, + |- 2S04 z‘ ATy
MP,S04 ‘ MH5>S04 ‘

Jezelinp. AyHpy, ;=-157,2 kJmol™; AAyHp,;=89K] mol™ to
AsHpi £ AAyHy j=-157+ 9 kI mol’!

Znajac eksperymentalnie wyznaczona warto$¢ sumarycznej zmiany entalpii przy
dodaniu 1 mola kwasu siarkowego do roztworu zasady AyH,; i molowa entalpig
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rozpuszczania tego kwasu Aer(HZSO 4) obliczamy molowa entalpie reakcji
zoboj¢tniania Asz,HZO korzystajac ze wzoru 5.52, gdzie dla kwasu siarkowego(VI)
NH,0 /nj=2. Zgodnie bowiem =z roéwnaniem stechiometrycznym w reakcji

zobojetniania z 1 mola kwasu siarkowego tworza si¢ 2 mole wody:
H,SO, + 2 KOH — K,SO,+ 2 H,0
+ -
2H + 20H —> +2H,0

1
Zatem: Asz,Hzoz E(AZHm(HQSO4)'Arosz(H2804) )=
=0,5[(-157,23) - (-45,86)]=- 55,69 [kJ mol_l]

Podstawowym zrodlem biedow podczas wyznaczania molowej entalpii tworzenia
wody A Hp; p,o jest niepewnos¢ wyznaczenia Cka, AyxHpm,s0,) 1

ArozHm(H,580,) Wynikajaca z bledu pomiarow A|T, AT i A3T:

-1
A Hmp,0 =05 1(AAsHimm,804) T AArozHmH,804)| = 6,27 [kI mol ]
Zatem dla przyktadowych danych wynik po zaokragleniu wynosi

A H +A(A,H )= (- 56 +6) [kJ mol ]

M, H>0 M, H>0

5.7. Entalpia procesow fizycznych

Zmiana entalpii towarzyszy miedzy innymi takim procesom fizycznym jak
przemiany fazowe, polegajqce na zmianie stanu skupienia materii w stalej
temperaturze. Standardowa molowa entalpie przemiany fazowej 1 mola substancji w

warunkach standardowych oznacza si¢ symbolem Ap.f.H?n. Do przemian fazowych

nalezy:
- topnienie (przejscie od fazy statej do ciektej), np. topnienie lodu,

H0(s) = H,0(c) Ao, H® = 6KkJ/mol ]
- parowanie (przejscie od fazy ciektej do gazowej), np parowanie wody,
H0(c) > Hy0(g) A, H® =45KkJ/mol
- sublimacja (przejscie od fazy stalej do gazowej) np. sublimacja lodu:
H,0(s) = HyO(g) Ay H®= 51 kJ/mol ]
Zmiany entalpii towarzysza takze takim procesom fizycznym jak rozpuszczanie
ArOZpHe, ktore jest potaczone z solwatacja lub hydratacja ASOIWHG), o czym byla

mowa w rozdziale 5.6.3.

Tak, jak 1 w innych procesach odwracalnych, zmiana entalpii ukladu w
przemianach fazowych przebiegajqcych w kierunkach przeciwnych roZni sie jedynie
znakiem.
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Poniewaz entalpia jest funkcjq stanu, nieistotne jest na jakiej drodze dokonata
si¢ jej zmiana. 1 tak, zmiana entalpii uktadu w wyniku jednoetapowej sublimacji lodu

AsublHer(’)wna jest sumie entalpii topnienia lodu (AtopHe) i entalpii parowania

wody (AparHe) po procesie topnienia. Ilustruje to schemat zamieszczony ponize;.

Oczywiscie spelniony musi by¢ warunek udzialu jednakowej liczby moli wody w
stanie statym, ciektym 1 gazowym w kolejnych przemianach fazowych..

e e

é A;:parH
woda ciecz —— para wodna

topn

l6d
ASUb|He = Amana s AparHa

6. Druga i trzecia zasada termodynamiki

6.1. Entropia, nierownos¢ Clausiusa

Pierwsza zasada termodynamiki opisuje bilans energetyczny procesOw
zachodzacych we wszechswiecie, ale nie podaje informacji o sposobie przebiegu
procesu (odwracalny, nieodwracalny, samorzutny, wymuszony), ani nie okresla
kierunku procesu. I tak, samorzutnie przebiegaja zarowno procesy endoenergetyczne
(np. rozpuszczanie soli) jak 1 procesy egzoenergetyczne (np. rozpuszczanie st¢zonych
kwaséw w wodzie). Procesy samorzutne moga zachodzi¢ bez konieczno$ci wykonania
pracy na uktadzie, na przyktad rozprgzanie gazu do prozni, przeptyw ciepta od ciata
goracego do zimnego (Rys. 6.1). Natomiast aby zaszedl proces niesamorzutny
(wymuszony) trzeba do ukltadu dostarczy¢ energie w postaci pracy wykonanej na
ukladzie np. sprezanie gazu, przeptyw ciepla z ciata zimnego do cieplego w ukladzie
lodowki.

OK — | 300K | 300K

Rys.6.1. Samorzutny przeptyw ciepta migdzy sasiednimi zbiornikami materii.

Na podstawie obserwacji doswiadczalnych sformutowano II  zasadeg
termodynamiki, pozwalajaca na wnioskowanie o kierunku proceséw. Wedhug II
zasady termodynamiki:

e wszystkie procesy samorzutne zachodza nieodwracalnie,

e w procesach samorzutnych ro$nie nieuporzadkowanie ukladu 1 maleje jego
zdolno$¢ do wykonywania pracy zewngtrzne;,

¢ nie jest mozliwa catkowita zamiana ciepta na prace.
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Clausius dostarczyl kryterium pozwalajqcego na odroZinienie procesow
odwracalnych od nieodwracalnych, po wprowadzeniu funkcji nazwanej entropigq,
jednoznacznie okreslonej przez niezalezne parametru stanu uktadu: S = (T, p, n;..ny),
o zmianie ktérej w dowolnym procesie decyduje wytacznie stan poczatkowy i
koncowy uktadu a nie sposdb w jaki ten stan zostal osiagnigty.

Wedlug postulatu Clausiusa, zmiana entropii ukladu zamknigtego w
odwracalnym procesie elementarnym jest rowna ilorazowi ciepla wymienionego
przez uklad 7 otoczeniem i temperatury w jakiej ta wymiana si¢ dokonuje:

d
ds = % K] 6-1
Odpowiednio w skonczonym procesie odwracalnym
kKd Jodwr
AS=Sk-Sp:j— 6-la
P T

1 w odwracalnym procesie izotermicznym:
AS = q‘”% DK™ 6-1b

przy czym znak zmiany entropii dS (dodatni lub ujemny) jest taki sam jak znak
przypisany cieptu wymienianemu migdzy uktadem i otoczeniem
Natomiast jezeli uktad zamknigty zmienia swoj stan w wyniku nieodwracalnego
procesu samorzutnego, to zmiana entropii ukladu jest wigksza od wartosci ilorazu
ciepla wymienionego przez uklad 7 otoczeniem i temperatury:
ds > d qnieodwr 6-2
T

Wynika to stad, iz cieplo wymieniane miedzy ukladem i1 otoczeniem w procesie
nieodwracalnym ma zawsze mniejsza wartos¢ niz w procesie odwracalnym:

Jodwr ~ Ynicodwr
Tak wigc w skonczonym procesie nieodwracalnym:

kdq..
AS=S, -S, > | —nicodur 6-2a
T
p
1 w nieodwracalnym procesie izotermicznym:

AS > q‘”% K" 6-2b

Z potaczenia roéwnania 6-1 1 6-2 oraz 6-la 1 6-2a wynika tzw. nieréwnosé
Clausiusa, okreslana powszechnie mianem II zasady termodynamiki:

ds > 44 6-3
T
skad:
TdS > dq 6-3a

Znak rowno$ci dotyczy procesOw odwracalnych, a znak nierdwno$ci procesow
nieodwracalnych
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Korzystajac z nierownosci Clausiusa, przez poréwnanie zmiany entropii uktadu,
dS IubAS, z okreslona dla rozwazanego procesu wartoscia ilorazu dq/T, badz

odpowiednio z warto$cig calki z tego ilorazu, mozna wnioskowaé czy proces ma
charakter odwracalny czy nieodwracalny.

d
Roéznicg dS - Tq oznacza si¢ symbolem d;S 1 nazywa produkcjq entropii

wytworzonej w ukladzie podczas przebiegu procesu. Postugujac si¢ tym pojeciem
wyraza si¢ Il zasade termodynamiki za pomoca rdwnania:

as-39_4g w das= 994 4g 6-4
T T
skad: dq =TdS -T d;S 6-4a

Latwo mozna zauwazyC, ze produkcja entropii jest rowna Zeru w procesach
odwracalnych (d;S = 0). Natomiast w procesach nieodwracalnych produkcja entropii
jest zawsze wielkosciq dodatniq: d;S > 0.

W przypadku procesow przebiegajacych w uktadach adiabatycznie izolowanych,
nieréwnos$¢ wyrazajaca Il zasadg termodynamiki sprowadza si¢ do postaci dS > 0, co
pokazuje, ze samorzutnie mogq w ukladzie przebiegacé tylko takie procesy, ktore
zwiekszajq jego entropie. Entropia uktadu izolowanego nigdy nie maleje.

Wigkszo§¢ ukladow nie jest izolowana 1 wtedy calkowita zmiana entropii
towarzyszaca dowolnemu procesowi jest rOwna sumie zmiany entropii ukladu i
otoczenia. W procesie samorzutnym entropia uktadu nieizolowanego moze maled,
jednoczesnie jednak rosnie (bardziej) entropia otoczenia i zatem sumaryczna zmiana
entropii zachodzqcej w uktadzie i otoczeniu jest wigksza od zera:

AS¢ = ASykt + ASqtoczenie 20

Na przyktad zmiana entropii uktadu podczas egzoenergetycznej reakc;ji:

Hy) + Fa(g) = 2HF,) wynosi -210 J K 'mol™. Reakcja zachodzi jednak samorzutnie,
poniewaz sumaryczna zmiana entropii uktadu i1 otoczenia jest dodatnia. Dodatnia
zmiana entropii wynika z egzotermiczno$ci reakcji.

Szczegolny przypadek stanowi ogrzewanie Ilub chlodzenie substancji w
warunkach stalego p lub V = const 1 w, = 0, bowiem wtedy ilo$¢ ciepta
wymienianego miedzy ukltadem 1 otoczeniem jest niezalezna od sposobu przebiegu
procesu, czyli jest jednakowa w procesach odwracalnych i nieodwracalnych, jezeli
tylko jednakowy jest stan poczatkowy i1 koncowy uktadu. Jak wiadomo, przy V =
const: dqy =dUi qy =AU, a przy p = const dqp =dH i qp =AH.

Takze zmiana entropii ukladu podczas przemiany fazowej (parowania,
sublimacji, topnienia) zachodzqcej pod stalym cisnieniem, jest zawsze rowna
stosunkowi entalpii przemiany fazowej do temperatury:
dp(p.f)  AptH

Tp.f. T

ApgS= 6-5

p.f
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Ma to swoje uzasadnienie w niezaleznosci ciepla przemiany fazowej przy p = const od
drogi przemiany. I tak, zaré6wno kiedy 16d zostanie wrzucony do wody o temperaturze
T =273 K jak i przy 373 K zmiana entropii bedzie rowna ilorazowi ciepla przemiany i
temperatury, chociaz w pierwszych warunkach proces moze zachodzi¢ odwracalnie, a
w drugim przypadku nieodwracalnie. Zgodnie z oczekiwaniem, zmiana entropii przy
przejsciach miedzy takimi samymi fazami, lecz w przeciwnym kierunku rézni sig
wylacznie znakiem. I tak dla topnienia 1 mola lodu i krzepnigcia 1 mola wody zmiana

entropii ~ wynosi  odpowiednio Ay, Spa(H,O)=  =22]J. mol 'K i
Aty Spy (H,0) =—22T-mol 'K

Przyklad: Nitrobenzen wrze przy T = 454,5 K, a jego molowe cieplo parowania
Wwynosi AparH = 50,9 kJ/mol. Obliczy¢ zmiang entropii podczas odparowania 1 mola.

Rozwiazanie: Korzystamy z rownania 6-5:
ApsH 50,9k mol™

Tpr. 454 5K

AS = =112 J mol' K!

Jest ogdlna prawidtowoscia, ze wzrost entropii towarzyszy zawsze zwigkszaniu sig
stopnia  nieuporzqdkowania ukladu, natomiast przy wzroscie stopnia
uporzqdkowania entropia ukltadu maleje. 1 tak wzrost entropii ukladu wystepuje w
procesie topnienia, jak i w procesie parowania, Apr H > 0 1 Ay S > 0 towarzyszac
zwigkszeniu ruchow chaotycznych czasteczek. Odwrotnie, w procesie krzepnigcia tak
jak 1 w procesie skraplania wydziela sig ciepto, Ay, H <01 A, S < 0. Ujemna wartos¢
entropii krzepnigcia (tj. zmniejszanie si¢ entropii uktadu) zwigzana jest z tworzeniem
struktury krystalicznej, bardziej uporzadkowanej w stosunku do struktury cieczy.

Wedlug empirycznej reguta Troutona zmiana stopnia uporzadkowania
zwiazana z parowaniem jest podobna dla wigkszos$ci cieczy. Reguta ta oparta jest na

e . . o e, . .
obserwacji, ze stosunek molowego ciepla parowania AparH pod statym ci$nieniem

p® = 101,32 kPa, do temperatury wrzenia (Tyy,) dla wielu cieczy jest rowny okoto

85 J/mol'K, co oznacza iz standardowa molowa entropia parowania (AparS?n) ma
podobne wartosci: (np. dla benzenu +87,2 J/mol-K, dla CCl; +85,8 J/mol-K). Wigksza
zmiana entropii, AparS?n = +109,1 J/mol-K, przy parowaniu wody zwiazana jest z

konieczno$cia dostarczenia do uktadu ciepta o wigkszej wartosci niz dla innych cieczy
ze wzgledu na wystgpowanie wigzan wodorowych w fazie ciektej wody.
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W  przypadku reakcji chemicznej, zmiang entropii uktadu w dowolnych
warunkach p i T oznacza si¢ symbolem A S, a dla warunkéw standardowych

stosowany jest symbol ArSG. Znajac warto$¢ standardowej molowej entropii
tworzenia wszystkich reagentow A»[WS;9 mozna obliczy¢ standardowa entropig
reakeji, A.S®:
o
ArS =T ViAW S =X VipnAnw ST — Z Vi) A S 6-6
1 1 1
Podobnie przy zmianie liczby moli ukiadu jedno- lub wielosktadnikowego (nie

zwiazanej z reakcja chemiczna) zmiang entropii opisuje wyrazenie:
AS® =328 An;
m,i

gdzie: an,i to standardowa czastkowa molowa entropia sktadnika mieszaniny.

Przyklad: Obliczenie zmiany entropii i efektu cieplnego w procesie izotermicznego
rozprezania 1000 moli gazu doskonatego od V =1 m’ do 10 m’ w temp. 298 K

a) kwazistatycznie (odwracalnie),

b) nicodwracalnie przy p, = 10’ Pa.

n=1000 moli, T=298 K, V3= 10m’, V,=1m’, p=10° N/m’
a) Poniewaz T= const to AU =0 i z pierwszej zasady termodynamiki:

Qodwr = —Wobj = DRT ln% ==2,303-298-8,314-10° 10g¥ =5,706-10°J
p
Zatem zmiana entropii wynosi:
1k JQodwr Vi 3 -1
AS =—[dqoqwr = =nRIn—=19,15-10°J-K
T, T Vo

b) W obu przypadkach parametry stanu uktadu ulegly takiej samej zmianie, a wiec
taka sama jest zmiana entropii W izotermicznym procesie nieodwracalnym:

ASnieodwr
rozpregzania uktad wymienit z otoczeniem ciepto o innej wartosci:

5
dnieodwr = ~W obj =p, (Vg _Vp)=9-10 J
Anicodwr _ 9-10°
T 298

Poréwnujac zmiang entropii uktadu z wartoscia ilorazu qeoqw./ 1T zauwazamy,

= 19,15-103J K™, Jednak w procesie nieodwracalnego izotermicznego

~3,02-10°7.K !

wiec

ze tak jak nalezato oczekiwaé, AS > (qpicodwr / T) -
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6.1.2. Wplyw temperatury na zmiang¢ entropii.
Poniewaz przy izobarycznym ogrzewaniu lub ochtadzaniu uktadu dqp = Cp dT,

to w sposob oczywisty zmiang entropii w tego typu procesie elementarnym okresla
wyrazenie:

dq

ds= b _c 94T
T

PT

Znajqc pojemnosé cieplnqg ukladu moZna wiec okresli¢c zmiang entropii
Iwiqzanq ze zmianq temperatury procesie elementarnym, a po catkowaniu w
granicach od Tp do Ty, rowniei procesie skonczonym. Jezeli w danym zakresie

6-7

temperatury Cp jest stata to:

T dT Tk
AS(Tp—)Tk):Cp .[ T :Cp lnT— 6-8
Tp p

Jednak przy doktadnych obliczeniach uwzglednia si¢ wptyw temperatury na warto$¢
pojemnosci cieplnej Cp (patrz rozdz. 5.6.1)

Poniewaz zawsze Cp >0, to stad wniosek, ze przy wzro$cie temperatury entropia

substancji rosnie, natomiast maleje przy obnizaniu temperatury.
Niekiedy w trakcie zmiany temperatury zachodzi w uktadzie przemiana fazowa
przy pewnej T = const. Wtedy:
Ty f-
P Cp(faza1) dT .\ AptH . T Cp(faza2) dT

AS(T)= ij T T T

6-9
p.f. Tp.f.
gdzie: A ¢ H/ Ty ¢ = A ¢S to entropia przemiany fazowe;

W przypadku reakcji chemicznej, przebiegajacej bez przemiany fazowej,
zalezno$¢ entropii oznaczanej symbolem A,S od temperatury opisuje wyrazenie:
Tk A,C, dT T
p _ k
ArS(Tk) — ArS(Tp) = I T = AGC II'IT— 6-10
Tp p
Przy obecno$ci przemiany fazowej podczas reakcji chemicznej nalezy ten fakt
uwzglednid, tak jak w rownaniu 6-9.

6.2. Trzecia zasada termodynamiki
Postulat Plancka, nazywany IIl zasada termodynamiki mowi, ze entropia molowa
wszystkich czystych substancji, ktore tworza krysztaly doskonate (to jest o jednakowe;j
orientacji przestrzennej) jest rOwna zeru w temperaturze zera bezwzglednego:
lim S? . =0 6-11
T—»0 ™!
Wiemy juz, ze zmiang entropii przy izobarycznym ogrzewaniu 1 mola substancji
od 0 K do temperatury T (ponizej temperatury topnienia) okre§la wyrazenie:

AS=S°  —§°

TC,
m(T) ~>m(T=0) :(f) T 6-12
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Jezeli wigc do danej substancji (tworzacej krysztalty doskonate) mozna zastosowac
postulat Plancka, to réwnanie 6-12 ulega redukcji do postaci pozwalajacej na
okreslenie bezwzglednej wartosci entropii 1 mola takiej substancji w temperaturze T
pod ci$nieniem p = const:

TC
Sy = | —Par 6-13
O T
W literaturze znalez¢ mozna warto$ci entropii szeregu czystych substancji.
Réwnowazne sformutowanie III zasady termodynamiki podaje teoremat cieplny
Nernsta mowiac, ze gdy temperatura dazy do zera bezwzglednego wowczas zmiana
entropii towarzyszaca procesom fizycznym lub chemicznym réwniez dazy do zera

(T—0, AS—0).

7. Polaczenie 1 i Il zasady termodynamiki. Entalpia swobodna i energia swobodna

Warunkiem zaj$cia kazdego procesu w przyrodzie jest jednoczesne spetnienie I 1
Il zasady termodynamiki. Ten fakt stanat u podstaw oceny kierunku i1 sposobu
przebiegu procesOw na podstawie zmiany warto$ci dwoch kolejnych funkcji
niezaleznych parametrow stanu uktadu: entalpii swobodne; G = f (T, p, n;...ny) 1
energii swobodnej F = f (T, V, n;...ny).

Entalpie swobodnq (G) okreslanq te; nazwq energii Gibbsa lub potencjalu
termodynamicznego i energi¢ swobodnq (F), nazywanq te; energiq swobodnq
Helmholtza definiujq odpowiednio wyrazenia:

def def
G=H-TS=U+pV-TS =F+pV [J] 7-1
def
F=U-TS [J] 7-2

Entalpi¢ swobodna, G, rozpatruje si¢ jako funkcj¢ T, p i liczby moli sktadnikoéw
n;...n,, wzglednie liczby postepu reakeji &, a energie swobodna, F, jako funkcje T,V i
liczby moli sktadnikéw n;...ny lub liczby postepu reakcji& .

Wzajemne zaleznosci miedzy funkcjami G, F, H, i U ilustruje schemat:

H=U+pV

F=U-TS G=H-TS
:F+pv
=U+pV-TS
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Przy uwzglednieniu wzoréw definicyjnych, zmiang energii swobodnej oraz
entalpii swobodnej w procesach elementarnych odzwierciedla rozniczka zupeha:

dG=dH-TdS-SdT 7-1a
dF=dU-TdS-SdT 7-1b
Zatem w warunkach izotermicznych (przy T= const)
dG=dH-TdS 7-2a
dF=dU-TdS 7-2b

a dla skonczonego procesu kwazistatycznego zwiazek miedzy zmianami H, G, 1 S oraz
U, F i S wyrazaja wzory Gibbsa-Helmholtza (patrz tez rozdz. 8):
AG=AH-T AS 7-3a
AF =AU -T AS 7-3b

7.1. Wlasciwosci entalpii swobodnej i energii swobodnej.

Poniewaz wigkszo$¢ proceséw fizycznych i chemicznych w przyrodzie zachodzi
przy stalym cis$nieniu szczegdlna uwage poswigca si¢ entalpii swobodnej uktadu
G =1(T, p, n;..ny) 1 jej zmianom zwigzanym ze zmianami stanu uktadu.

Entalpia swobodna, tak jak i H oraz S wystgpujqce w rownaniu definicyjnym,
jest wielkosciq ekstensywnq o wlasnosciach addytywnych. W warunkach
1zobaryczno-izotermicznych (T, p = const) funkcja ta w przypadku uktadu
zamknigtego utworzonego z czystej substancji jest rowna iloczynowi liczby moli dane;j

substancji (1n;) 1 jej molowej entalpii swobodnej (G?n,i ):

_ (0]
G= n; Gm,i 7.4

Z kolei entalpia swobodna jednofazowego  zamknig¢tego  ukladu
wielosktadnikowego przy T, p = const jest réwna sumie udzialdéw pochodzacych od
wszystkich sktadnikow:

G=Zn; Gy 7.4a
gdzie: G, ;— czastkowa molowa entalpia sktadnika (i).
Czqstkowa molowa entalpia swobodna sktadnika uktadu zloionego (G, ;)

zdefiniowana jest przez zmiang entalpii swobodnej ukladu (G) gdy ilos¢ danego
skladnika (i) zmieni si¢ o 1 mol przy wszystkich stalych pozostalych parametrach
stanu ukladu. Wielkosé ta jest rownowaina molowemu potencjatowi chemicznemu
(lub krétko potencjatowi chemicznemu) oznaczanemu symbolem M.

oG
p. (Tp)= (a—j =Gmj 7-5
nl Tapanj?fi

Jest oczywistym, ze potencjal chemiczny substancji czystej (u? (T,p)) jest rowny

molowej entalpii swobodnej takiej substancji (an’i ), a wigc jest okreSlony przez

zmiang entalpii swobodnej uktadu jednosktadnikowego (G) gdy ilo$¢ tworzacej go
substancji (1) zmieni si¢ o 1 mol przy statych pozostalych parametrach stanu uktadu (T

1p):
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oG

0

Ho (Tp) = (Ej =G§’n’i 7-5a
LT,V

Poniewaz na warto$¢ czastkowej molowej entalpii swobodnej wptywa w pewnym

stopniu rodzaj i stgzenie wszystkich sktadnikow, to nie mozna jej utozsamiaé z

molowa entalpia swobodna czystego sktadnika: G, ; # G ?n ;-

Przy zastosowaniu pojecia potencjatu chemicznego, w sposoéb rownowazny do
rownan 7-4 1 7-4a, entalpie¢ swobodnq ukladu jednosktadnikowego w danych
warunkach T i p opisuje odpowiednio iloczyn liczby moli danej substancji (n;) i jej
potencjatu chemicznego a w przypadku ukltadu wieloskladnikowego - suma
iloczynow liczby moli kaidego skladnika i jego potencjalu chemicznego :

G® = n;u(Tp) 7-6
G=2n; y;(T,p) 7-6a
Przy arbitralnie wybranej warto$ci ci$nienia standardowego: p°® = 101,32 kPa

symbolem p®(T) oznaczany jest standardowy potencjal chemiczny, towny

standardowej molowej entalpii swobodnej substancji czystej w takich warunkach, przy
wybranej temperaturze (na og6t przy T =298 K):

uy (T) = G, (D) 77

W przypadku faz skondensowanych (cial stalych i cieczy) wplyw cisnienia na
potencjal chemiczny moze zosta¢ pominiety 1 wtedy zarowno dla uktadow jedno — jak
1 wielosktadnikowych:

o ~ (0 (S] . O
Gm,i (T) = Gm,i (T,p) oraz u. (T)=p; (Tp) 7-Ta

Jednak dla gazéw konieczne jest uwzglednienie wptywu ci§nienia, przy czym jak
bedzie wykazane w rozdziale 8.2 (8-21a) miedzy potencjalem chemicznym czystej
substancji gazowej w dowolnie wybranych warunkach T i p a standardowym
potencjatem chemicznym istnieje nastgpujqca zaleznosé:

1O (T,p) =p® (T) +RT In % 7-7h

Y

Im wigksza jest warto$¢ potencjatu chemicznego, tym wigksza jest naturalna
tendencja do zmiany stezenia danego sktadnika w uktadzie. Podobnie jak rdéznica
cisnien jest bodzcem dla procesu mechanicznego, a réznica temperatur bodzcem do
wymiany ciepta, tak réznica potencjaléw chemicznych jest sita napedowa dyfuzji,
rozpuszczania 1 wszelkich przemian fazowych oraz reakcji chemicznych. Potencjat
chemiczny danego skladnika ukladu bioracego wudzial w jakimkolwiek z
wymienionych procesOw ulega zmianie w taki sposob, aby osiagna¢ w stanie
rOwnowagi te same wartosci we wszystkich miejscach 1 we wszystkich fazach uktadu.
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Z definicji, G ukfadu jest funkcja parametrow stanu, a wiec zalezy jedynie od
aktualnego stanu uktadu, a nie od drogi na jakiej ten stan zostat osiagnigty. Zmiang tej
funkcji w procesie elementarnym odzwierciedla rézniczka zupetna dG, ktora dana jest
réwnaniem uwzgledniajacym wplyw zmiany wszystkich niezaleznych parametrow
stanu uktadu, to jest temperatury, ci$nienia 1 liczby moli poszczegdlnych sktadnikow:

oG oG oG
dG = [E]p,ni dT+ [5]T,ni dp+X [E]T,p,njii dn; =
oG oG
= [E]p,ni dT+ [E]T,ni dp+2 “i (Tap) dn; 7-8

Zauwazamy, ze entalpia swobodna zamknig¢tego uktadu jedno- lub

wielosktadnikowego o statym skladzie (= n; = const), moze ulec zmianie wylacznie
przy zmianie dwu niezaleznych parametrow stanu: p i/lub T.
Natomiast w warunkach izotermiczno-izobarycznych (przy p, T = const) zmiana
entalpii swobodnej jednorodnego uktadu jednoskiladnikowego moze dokonac sig
wylacznie w wyniku zmiany liczby moli substancji tworzacej dany uktad, co dla
procesu elementarnego opisuje rownanie:

oG

dG = {—} dn; = G;’idni :“io (T,p) dn; 7-9
1 p,T

a w przypadku uktadu wielosktadnikowego okresla ja w sposdb addytywny zmiana

liczby moli poszczegdlnych sktadnikow uktadu

oG
dG =% [a]p,T,njii dn; =X Gm,i dn; =Zui (T,p) dn; 7-9a

1
W kaZdym procesie skonczonym o zmianie entalpii swobodnej uktadu decyduje
wylqcznie stan ukladu przed rozpoczeciem procesu (stan  poczqtkowy)
charakteryzujqcy si¢ entalpiq swobodnq G, i po zakonczeniu procesu (stan koncowy)
charakteryzujqcy si¢ entalpiq swobodnq G,. Nieistotna jest droga (sposob przebiegu)

procesu.

k
AG = [dG = Gy -G, 7-10
p
Tak wigc przy T, p = const dla uktadu jednosktadnikowego:
AG =Gy, An; = u? (T,p) An; 7-11
a dla uktadu wielosktadnikowego:
AG = ZGm,i An; =2 W, (T,p) An; 7-11a

Z poréwnania wyrazenia 7-9a 1rdzniczki zupelnej entalpii swobodnej wyrazonej
w postaci sumy iloczynoéw liczby moli sktadnikow uktadu i ich potencjalow
chemicznych (7-6a):
dG =Xp;dn;+ Zn;dy;
wynika rownanie Gibbsa —Duhema, stuszne przy T,p = const:
Znidp; =0
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Analogiczne zaleznosci 1 prawidlowosci sa stuszne dla energii swobodnej uktadu F
przy T, V = const:

F
dF = { g } dn; :Fr(l)l,idni =u? dn; 7-12
V,T
OF
dFZZ [E]V,T,njii dn; =X Fin,i dn; =% p; dn; 7-12a
i

7.1.1. Entalpia swobodna i energia swobodna reakcji chemicznej
Jezeli jedynym procesem przebiegajacym w ukladzie zamknigtym, nie
wymieniajacym z otoczeniem pracy nieobjgtosciowej jest reakcja chemiczna, to liczba
moli poszczegdlnych sktadnikow zmienia si¢ zgodnie z prawami stechiometrii.
Zmiany entalpii swobodnej i energii swobodnej uktadu sa wtedy zwiazane ze
zmiang liczby postepu reakceji (§) obok odpowiednio T i p oraz T i V uktadu, co dla
przemiany elementarnej przy w. = 0 wyrazaja rownania:

oG oG
G=[22], £ dT+H[ 27 e d
[ ]p,g [5 Ir,e dpt [ %

[—]vadT [ ]Tadp [—é]VTdi 7-13a

Pochodne czastkowe entalpii swobodnej uktadu wzgledem liczby postgpu
reakcji[0G /O8], 1 przy p, T = const oraz energii swobodnej uktadu wzgledem liczby

b;dé 7-13

postepu reakcji [OF/0E]y 1 przy V, T = const, wyrazajace odpowiednio zmiang

entalpii swobodnej 1 energii swobodnej uktadu przypadajaca na jednostkowy przyrost
liczby postepu reakcji chemicznej, okreslane sa mianem entalpii swobodnej reakcji
chemicznej (A,G) 1 energii swobodnej reakcji chemicznej (symbol AF):

[—a]p T=AG  [Jmol]

FQVT AF [J mol™]

(Pamigtamy, ze € = 1 wtedy, kiedy uczestniczace w reakcji substancje przereagowaty

w ilo$ciach réwnych ich wspdtczynnikom stechiometrycznym).

Zamieszczony ponizej schemat pokazuje, ze tak jak kazda inna funkcja stanu w
dowolnym procesie przy T, p = const, tak i entalpia swobodna oraz energia
swobodna reakcji chemicznej zaleiq jedynie od jakosciowego i ilosciowego stanu
uktadu przed rozpoczeciem i po zakonczeniu reakcji. Nie jest natomiast istotne czy
reakcja przebiega jednoetapowo, czy przez wiele etapow z kolejnymi produktami
posrednimi.
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G Produkty
“posrednie

AG,
Substraty ———— Produkty

> NG =AG+AG,

Zauwazamy, ze entalpia swobodna bezposredniego przeksztatcenia substratow w
produkty jest rowna sumie entalpii swobodnej reakcji od substratow do produktow
posrednich 1 nastgpnie od produktow posrednich do produktow koncowych. Taka
sama prawidlowo$¢ wystepuje dla energii swobodnej reakcji chemicznych
przebiegajacych przy T, V = const.

Entalpi¢ swobodna reakcji chemicznej mozna przedstawi¢ jako sume iloczynoéw
wspotczynnikow stechiometrycznych reagentow i ich czastkowej molowej entalpii
swobodnej, to jest ich potencj atow chemicznych:

AG = [_] (BG] dn; _ 2ViGmi = TViky 7-14
dE Pt ang ) L de

1

Przy uwzglednieniu konwencji znaku wspotczynnikow stechiometrycznych, oznacza
to, ze entalpia swobodna reakcji chemicznej (A.G) jest okreslona przez roinice
miedzy sumgq iloczynow wspotczynnikow stechiometrycznych produktow i czqstkowej
molowej entalpii swobodnej produktow a sumgq iloczynow bezwzglednej wartosci
wspolczynnikow stechiometrycznych substratow i czqstkowej molowej entalpii
swobodnej substratow. Tym samym, entalpia swobodna reakcji chemicznej jest rowna
entalpii swobodnej produktow pomniejszonej o entalpig swobodnq substratow:

A+G =3 Viepr) Gmiicpr) — 2 ‘vi(s)‘ G mi(s) =Gpr-Gs 7-14a
AG =2 Vigpry Hipry — 2 |Vies)| Hics) 7-14b
Dla warunkéw standardowych:
AG® =2 Vi Gmien ~ Z|Vies)| Gmics) 7-14c
=2 Vi(pr) uf(pr) _Z‘Vi(s)‘ Mi(s) =Y viu! 7-14d

W obliczeniach mozna korzystaé ze stabelaryzowanych wartosci standardowych
czastkowych molowych entalpii substratow i produktc')wAan’i. Zakladajac, iz
standardowa entalpia swobodna tworzenia pierwiastkow w ich stanach podstawowych

. , . . . .. o
jest rowna zeru, za standardowa molowa entalpi¢ swobodna kazdej substancji G ;

(standardowy potencjat chemiczny H?(s)) przyjmuje si¢ standardowq molowq entalpie
tworzenia danej substancji z pierwiastkOw w stanie czystym 1 najbardziej stabilnym,

przy p°=101,32 kPa, oznaczajac ja symbolem Ay G®.
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Tak wigc, ustalenie wartosci standardowej entalpii swobodnej dowolnej reakcji
A.G® (podobnie jak standardowej entalpii reakcji, A .H®) nastepuje przez
obliczenie roinicy standardowych entalpii swobodnych tworzenia produktow

(A, G ?pr) ) i substratow (A, G?S) :
ArGe = Atw ?pr) _Ath?s) = Zvi,prAth?(pr) _Z|Vi|Ath?(S) =

=2 Vil Gy 715

Stuszno$¢ takiego postgpowania ilustruje schemat, w ktorym substraty danej reakcji
traktowane sa jako produkty posrednie od pierwiastkéw do produktow:

A Gy A,G®
W), Substraty—-—s Produkty

Pierwiastki

A‘[W ?pr) = A[WG(GS) + ArG9

Ponadto, jezeli rownanie stechiometryczne danej reakcji mozna otrgymacé przez
kombinacje rownan kilku innych reakcji pomnozonych przez odpowiednie
wspolczynniki liczchowe, to wartos¢ entalpii swobodnej interesujqcej nas reakcji
(4,G) otrzymamy z takiej samej kombinacji matematycznej entalpii swobodnych tych
innych reakcji. Pamigtamy, ze tak samo oblicza si¢ warto§¢ efektu cieplnego
towarzyszacego reakcji chemicznej przy p = const, w, = 0 (entalpii reakcji chemiczne;j
AH) na podstawie prawa Hessa — patrz rozdz. 5.4.

Przyktadowe standardowe entalpie swobodne tworzenia dla niektorych zwiazkoéw
chemicznych zestawione sa w tabeli 3.

Tab. 3. Standardowa molowa entalpia swobodna tworzenia wybranych zwiazkéw, 298 K

Zwiazek AG®, [kImol'] |ZWiazek AG, [kJ mol]
CO 13727 CH, 250,79
CO, 239438 C,H, 32,9
H,0 ¢ 2228,59 CH;OH 2166.2
H,0 g 237,19 C,H;0H 1748
Fe,0, 7410 CeHe g 129,75
NO, 51,83 CoH . 124.5
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7.2. Kryteria rownowagi i samorzutnego przebiegu procesow w ukladach
zamknigtych

Wprowadzajac nierdéwnos¢ (6-3a) bedaca trescia 11 zasady termodynamiki:

dq <TdS
do rownania (5-7) wyrazajacego I zasade termodynamiki przez zmiany entalpii:
dH=dq +Vdptdw,
otrzymuje si¢ zaleznos¢ lqczqcq I i Il zasade termodynamiki, ktorq spelniajq
wszystkie procesy przebiegajqce w przyrodzie w uktadach zamknietych:
dH<TdS+Vdp+tdw, 7-16

Z podstawienia tej ostatniej zalezno$ci (7-16) do rézniczkowej postaci wzoru

definicyjnego dla entalpii swobodnej (7-1a)

dG=dH-TdS-SdT
po redukcji wyrazen podobnych wynika:

dG <-SdT+ Vdp +dw, 7-17
Dla procesu przebiegajacego w warunkach izotermiczno-izobarycznych w ktéorym
wykonywana jest praca nieobjeto$ciowa otrzymujemy:

dG<dw e 7-17ax
ajezelidw, =0 to:

dG <0 7-17b

Wiadomo juz, ze znak réwnosci odnosi si¢ do procesdOw odwracalnych a znak
nierownosci do procesOw samorzutnych, nieodwracalnych. Tak wigc, w oparciu o
zmiany entalpii swobodnej uktadu zamknigtego w przemianie fizycznej lub reakcji
chemicznej mozna stwierdzi¢: 1) czy uklad znajduje si¢ w stanie rownowagi
wzglednie 2) czy proces zachodzi nieodwracalnie w sposdb samorzutny lub 3) czy
proces moze zajs¢ jedynie w sposdb wymuszony.
e ad 1. Warunkiem termodynamicznej rownowagi w procesach kwazistatycznych
(odwracalnych) polqczonych 7 wykonaniem pracy nieobjetosciowej przy T, p = const
jest spelnienie rownosci miedzy wartosciq tej pracy a zmiang entalpii swobodnej
uktadu:
dG=dw, 1 AG= w, lub dA,G =dw, 1A,G =w,

Oznacza to, ze energia oddawana z uktadu znajdujacego si¢ w stanie rownowagi
termodynamicznej przy T, p = const jest calkowicie zamieniana na prace
nieobjetosciowa. Mowi si¢ wtedy o maksymalnej pracy niecobjgtosciowe;] (We(max) ).

I tak, praca elektryczna wykonywana przez ogniwo galwaniczne wyladowywane w
warunkach bliskich stanu réwnowagi termodynamicznej (przy przeplywie pradu
elektrycznego o bardzo mate; wartosci) rowna jest entalpii swobodnej reakc;ji
chemicznej zachodzacej w tym ogniwie: A.G = —nFE. Takze dostarczana do uktadu

praca nieobj¢tosciowa, przy zachowaniu takich warunkow, jest catkowicie zamieniana
na energi¢ tego uktadu.

Z kolei miezmiennos¢ entalpii swobodnej ukladu jest warunkiem
termodynamicznej rownowagi ukladu przy T, p = const, jeieli odwracalnemu
procesowi nie towarzyszy wykonanie pracy nieobjetosciowej (w.= 0):

dG=01AG=0lubdA,G=01A,G=0
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Oznacza to, ze reakcja chemiczna pozostaje w stanie rOwnowagi termodynamicznej
jezeli entalpia swobodna produktow jest réwna entalpii swobodnej substratow.
e ad 2. Warunkiem samorzutnego przebiegu izotermiczno-izobarycznych
procesow nieodwracalnych polqczonych 7 wykonaniem (przez uktad lub na uktadzie)
pracy nieobjetosciowej jest spelnienie nierownosci oznaczajqcych, e zmiana energii
uktadu a wiec i entalpii swobodnej uktadu jest zawsze mniejsza od wykonanej pracy.
dG<dw, 1 AG<w, Iub dA,G<dw, 1 A,G<Ww,

Biorac pod uwage, ze praca wykonywana przez uktad ma warto$¢ ujemna oznacza to,
ze jego entalpia swobodna maleje (AG ma warto$¢ ujemna) o wigcej niz wynosi
warto$¢ pracy nieobjgtosciowej (warto$§¢ bezwzgledna AG jest wigksza niz warto$¢
bezwzgledna pracy wykonanej przez uktad). Na przyktad w.=-5J a AG=-101.

Natomiast samorzutny proces nieodwracalny przy T, p = const, nie zwiqzany Z
pracq nieobjetosciowq (w, = 0) przebiega kositem zmniejszania si¢ entalpii
swobodnej uktadu az do pewnej wartosci minimalnej G = const w stanie rOownowagi
uktadu:.

dG<01AG<0 Iub dA,G<01A,G<0

o ad 3. Przebieg nieodwracalnego procesu wymuszonego staje si¢ moZliwy
dopiero dzigki wykonaniu pracy na ukladzie (wartos¢ dodatnia w ), w konsekwencji
czego entalpia swobodna uktadu rosnie (AG ma warto$¢ dodatnia), jednak o mniej niz
wynosi wartos¢ dostarczonej pracy. Na przyktad w,=10J, AG=5J.

Istotnym jest to, ze na podstawie zmiany funkcji G w warunkach izotermiczno-
izobarycznych mozna okresli¢ kierunek procesu, a ponadto warto$§¢ pracy
nieobjgtosciowej (W) w procesach odwracalnych. Przy uwzglednieniu wzoru
Gibbsa-Helmholza tatwo jest wykaza¢, ze samorzutnie moga zachodzi¢ zaréwno
procesy egzoenergetyczne jak 1 endoenergetyczne, co ilustruje tabela 4.

Tab.4. Przewidywanie kierunku procesu przy w, =0

Zmiana entalpii w procesie Wartos¢ Kierunek procesu,
puwp TAS zmiana AG
AH<0 TAS >0 AG<0
proces egzoenergetyczny przebieg samorzutny

AG <0 przy |[TAS| <|AH|
TAS <0 |przebieg samorzutny,
sprzyja niska temperatura
AG <0 przy TAS > AH
TAS >0 |przebieg samorzutny
sprzyja wysoka temperatura

AH<0
proces egzoenergetyczny

AH >0
proces endoenergetyczny

AH >0 TAS < 0 Af} >0
proces endoenergetyczny przebieg wymuszony
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Podobnie, mozna wnioskowa¢ o kierunku procesu w warunkach izotermiczno-

1zochorycznych na podstawie zmian wartosci energii swobodnej uktadu (F).
Z podstawienia nierdwnos$ci (6-3a) do wzoru wyrazajacego 1 zasadg termodynamiki
przez zmiany energii wewngtrznej (5-3)

dU= dq -pdV+dw,
otrzymuje si¢

dU < TdS - pdV+dw, 7-18
Z podstawienia tej ostatniej zaleznos$ci (7-18) do rdézniczkowej postaci wzoru
definiujacego funkcje F (7-2a), po redukcji wyrazen podobnych wynika:

dF <-SdT+ -pdV +dw, 7-19
Odpowiednio dla procesu izotermiczno-izochorycznego otrzymujemy:

dF <dw, 7-19a
ajezelidw =0 to:

dF <0 7-19b

Jak wida¢, w przemianach odwracalnych przy T, V = const zmiana energii swobodne;j
uktadu jest rowna pracy nieobjgtosciowej, a gdy W = 0 to uktad znajduje si¢ w stanie
rownowagi termodynamiczne;j:

dF=dw igdy dw, =0 to dF=0

e,max

AF = w 1 gdy dw,=0 to AF=0

e, max
Natomiast proces samorzutny odbywa si¢ kosztem zmniejszenia energii
swobodnej uktadu. Przy tym w procesie potaczonym z wykonaniem pracy
nieobjgtosciowe] przez uklad (warto$¢ ujemna, w, < 0) jego energia swobodna maleje
(ujemna warto$¢ AF < 0) o wigcej niz wynosi warto$¢ pracy nieobjgtosciowej (wartos¢
bezwzgledna AF jest wigksza niz warto$¢ bezwzgledna pracy wykonanej przez uktad:
dF<dw, 1 gdydw,=0 to dF<0
AF<w, 1gdydw,=0 to AF<0
Whniosek: Zmniejszanie si¢ entalpii swobodnej i energii swobodnej uktadu jest cechq
samorzutnych procesow nieodwracalnych przebiegajqcych odpowiednio przy T, p =
consti T, V = const. Natomiast wzrost entalpii swobodnej i energii swobodnej uktadu
jest cechq wymuszonych procesow nieodwracalnych.

7.3. Powinowactwo chemiczne

Jezeli reakcja chemiczna jest jedynym samorzutnym procesem w uktadzie
zamknigtym pod stalym ci$nieniem 1 w niezmiennej temperaturze, to produkcja
entropii w takim uktadzie jest proporcjonalna do zmiany liczby postgpu reakcji:

Zaleznos¢ ta =zostala podana przez De Dondera, przy czym wspotczynnik
proporcjonalnosci A zostat nazwany powinowactwem chemicznym.
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Z nieréwnosci 7-20 wynikaja nast¢pujace wnioski:
- dodatnia warto$¢ powinowactwa chemicznego, A > 0, oznacza przebieg reakcji od
lewej do prawej strony rownania stechiometrycznego, d§ > 0;
- yjemna warto$¢ powinowactwa chemicznego, A < 0, oznacza przebieg reakcji od
prawej do lewej strony rownania stechiometrycznego, d& <0
- powinowactwo chemiczne réwne zeru, A = 0, oznacza réwnowage reakcji
chemicznejdg = 0.

Dowiedziono, ze wspotczynnik A w zaleznosci 7-20 jest rowny wzigte] z
przeciwnym znakiem zmianie entalpii swobodnej reakcji chemiczne;j.
Zatem za miar¢ powinowactwa chemicznego przyj¢to wartoS¢ wyrazenia:

= —A,G[J/mol] = - Zv;p; 7-21

Z kolei dla standardowego powinowactwa chemicznego

A®=—A,G°[J/mol] = —Zviuie

Przyklad: Znajac standardowe entalpie swobodne czystych reagentow oceniamy
mozliwo$¢ syntezy etylenu z acetylenu 1 wodoru w temperaturze 298 K.

. . . o
Rozwiazanie: A, G 5g AwG?

_ o
=V, Atw G298(C2H4) VCyHp 298(C5H2)

A;G e =68,1kImol ™! —=209,2kImol ™! =-141,1 kI mol ™!

298
A° = 1411 kImol ™!

Whiosek: Ujemna warto$¢ ArGe i tym samym dodatnia warto§¢ A® potwierdza

mozliwo$¢ samorzutnego przebiegu reakcji.

8. Zwiazki mi¢dzy funkcjami termodynamicznymi.

Aby w praktyce stosowac kryteria samorzutnego przebiegu i rownowagi reakcji
chemicznej trzeba moc okreslic zmiany funkcji termodynamicznych uktadu (G, F, S)
w danym procesie, na podstawie dostgpnych pomiarom zmian wielkosci
fizykochemicznych. Przy zalozeniu, ze mamy do czynienia z procesem odwracalnym
w ukladzie zamknigtym (o stalej liczbie moli, bez reakcji chemicznej 1 wo = 0),
niektdre zalezno$ci mozna otrzymac przez poroéwnanie rdézniczek zupetnych funkeji U,
H, F i G, rozpisanych jako agregat r6zniczkowy, z wyrazeniami opisujacymi rozniczke
zupela tych funkcji po potaczeniu I 1 II zasady termodynamiki:

oU o
dU = [_]V 0 S+[W]S’nl dv 1 dU=TdS - P dv 8-1
dH = d +—6H dp i dH=TdS+ Vd 8-2
H= [as]pn1 S [ap]S,ni p 1 dH=TdS+ Vdp -
oF dv 1 dF =-SdT - pdV 8-3
~ (g T T 0V 6 dF=-SdT-p -
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Z_(T}]p’“i dT+[a—G]T,ni dp i dG= -SdT+ Vdp 8-4

dG =
[ ap

Sa to nastepujace zaleznosci:

G_Uj =T (8—Uj =—p 8-5a
S )y oV Jg

6_H) _t (a_Hj _v -5
oS ), o g

w5l
(a_Gj _ g (a_G] _v 854
oT )y, o )1

Z réwnan tych na zasadzie zwiazku miedzy drugimi pochodnymi rézniczki zupelne;j

o°U | _ (a_T) U _(@j
8SOV S_ oV Jg avas V_ 3S )y
osap |\ ap)g opss | - \as),
o°F | _(@j o%F | _(@)
otov ) \av)y |aver ), \aT)y

-3, (32
oTép ). \op )y opoT )~ \oT ),

wynikaja dalsze zaleznosci znane jako réwnania Maxwella, na podstawie ktorych
wyznaczajqc doswiadczalnie zmiang V Ilub p przy zmianie T moZna obliczyé
odpowiednie zmiany entropii:

D= 8-,
op)r \oT), ov)r \aoT)y

&[5 o (35
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Ponadto korzystajac z wzoru definicyjnego dla S mozna okresli¢ pojemnos¢ cieplna
uktadu:

(3) Sy (3] S g
or)y T oT p T

Wyprowadzone zwiqzki umozliwiajq opisanie kaZdej 7 funkcji U, H, F i G za
pomocq jednej z nich i jej pochodnych. 1 tak dla przyktadu, korzystajac z wzordéw
definicyjnych funkcji F = U -TS i G = H-TS, dla uktadéw zamknigtych i bez reakcji
chemicznej, otrzymuje si¢ zalezno$ci nazywane rownaniami Gibbsa-Helmholtza (8-8 1
8-9):

oA .G
G=H+T(8—G] i ArG=ArH+T( L j 8-8
T Jpn T Jpt
skad:
oA .G
H=G—T£8—G) i AH=AG-T|— 8-8a
T ), n oT )¢

F=U+T (@) i  AF=AU+T oA F 8-9
0T Jy o Jye

skad:

A .F
UZF—T(a—Fj i ArUzArF—T(a I j 8-9a
oT V.n oT V,E
Poniewaz F = G — pV to takze:
oA .G
FZG—p(a—Gj i ArFZArG—p( L j 8-10
T.C % T.g
ZkoleiU=G—-pV+TS=F+ TS, tak wigc:
oA .G
AU = ArG—p( L j —T(aArG) 8-11
dp T, oT p.&
lub
OA . F
AU = ArF—T( L j 8-12
oT Ve

Analogicznie, poniewaz: H=U +pV=F + TS + pV to:

A F
AH = ArF—T(aAer -v(a L j 8-13
0T )k oV g
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Korzystajgc 7 rownan Maxwella moZina tei wyprowadzi¢ termodynamiczne

rownanie stanu Gay Lussaca, podane w rozdz. 3.3.
W tym celu wychodzi si¢ z rownan wynikajacych z potaczenia 1 1 II zasady
termodynamiki dla procesu kwazistatycznego bez pracy nieobjgtosciowe] 1 przy
niezmiennym sktadzie uktadu (7-16 1 7-18):

dU =TdS — pdV

dH = TdS + Vdp
gdzie U=f(T,V), S=f(T,V)i H=1(T,p), S=1{ (T,p).

Po obustronnym podzieleniu pierwszego z powyzszych réwnan przez rézniczke
dV 1 drugiego réwnania przez dp dla warunkéw T, n = const, przy uwzglednieniu
réwnan Maxwella otrzymuje si¢ zaleznosci (3-17 1 3-18):

S M £ IR W
N ) \V ), T )y a

()T v
5p T,n 5p T,n aT p.n

8.1. Wplyw temperatury na entalpi¢ swobodng ukladu
Korzystajac z zaleznosci 8-5d

3)->
or /),

mozna obliczy¢ wielko$¢ zmiany entalpii swobodnej uktadu przy zmianie temperatury.
Dla proceséw elementarnych przebiegajacych w ukladzie zamknigtym o stalym
sktadzie i przy p = const:

dG =-SdT 8-14
a dla procesu skonczonego, po calkowaniu w granicach od temperatury poczatkowe;j
(Tp) do temperatury koncowej (Ty) przy zatozeniu, ze S = const wynika:

Ty Tk
G(TY)-G(Ty) = [ dG= - [ SAT =-S(T—T,) 8-15
Tp Tp
czyli AG =-SAT 8-15a

Entropia czystej substancji ma warto$§¢ dodatnia. Jest wigc oczywistym, ze
entalpia swobodna uktadu liniowo maleje przy wzroscie temperatury. Poniewaz za$
entropia substancji jest najwigksza dla fazy gazowej, mniejsza dla fazy cieklej, a
najmniejsza dla fazy stalej, to tym samym wpltyw temperatury na warto$¢ entalpii
swobodnej jest najwigkszy w przypadku fazy gazowej a najmniejszy dla fazy stale;j.

Obliczajac pochodna ilorazu G/T wzgledem temperatury mozna wykazaé, ze:
dla uktadu o stalym sktadzie 1 przy stalym p, latwo jest okresli¢ temperaturowq
zaleinosé¢ entalpii swobodnej w danym procesie jeieli znana jest entalpia tego
procesu:
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(257),{3(e8), 4, 4500 4B
anaT TpTéTp 8TTpT8TpT2
:—TS—G:_H

T2 T2
Powyzsza zaleznos$¢ wystepuje takze dla czastkowych wielkosci molowych:

8-16

(G /T) Hpp i
— =—— 8-16a
_ P T
oraz dla entalpii swobodnej 1 entalpii reakcji chemicznej
[0(AG/T A H
( r )} __ r2 8-16b
. Jar ;T

Dla energii swobodnej otrzymuje si¢ odpowiednio:
OF/T)Y U [oFy,/T)]  Un [0AF/T)] AU
( oT jv__Tza{ aT }V__TZ’[ oT }V T?
8-17
Wszystkie zaleZnosci wyprowadzone dla czqstkowej molowej entalpii swobodnej

w przypadku mieszaniny o ustalonym skitadzie (np. 8-5d, 8-16a) mozna zapisaé przy
zastosowaniu potencjatu chemicznego:

) (Bl ), (20,4,
8Tp8T TpTan 8TTpT8TpT2

_-TS;-G _ Hmy

= 8—18
T2 T2
(%j ——Sm,; 8-19
oT p
ou:
( ulj =Vin,; 8-20
%P Jp

gdzie: Hmi,Sm’ii Vm’i to odpowiednio czastkowa molowa entalpia, entropia i

objetos¢ sktadnika w roztworze o danym sktadzie.

8.2. Wplyw cisnienia na entalpi¢ swobodng i potencjal chemiczny
Korzystajac z zaleznosci 8-5d:

(&),

mozna okre§li¢ wplyw ci$nienia na warto$¢ entalpii swobodnej uktadu dla
izotermicznych procesoOw elementarnych przebiegajacych w uktadzie zamknigtym o
statym sktadzie:

dG = Vdp 8-21
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Odpowiednio dla czastkowych wielkosci molowych:
dG mi = Vm,idp 8-21a
Przy zalozeniu niezalezno$ci V 1 Vi, od p, stusznego w przypadku cieczy i ciat

stalych, dla skonczonego procesu izotermicznego, po catkowaniu w granicach od
cisnienia poczatkowego (p,) do ciSnienia koncowego (px) otrzymamy:

Pk Pk
Gm,i (P0) - Gm,i (Pp)= JdGmji= [Vindp = Vin (k—Pp)= Vi Ap

Pp Pp
8-22
Pamigtajac o definicji potencjalu chemicznego (7-5) oznacza to spelnienie zaleznosci:
Hi(Pk,T) = pi(pp,T) + Vi i Ap 8-23

Zaleznos$¢ t¢ mozna tez otrzymac bezposrednio z rGwnania 8-20.
Wobec stosunkowo niewielkich wartosci objgtosci molowej (Vy, ;) w przypadku

faz skondensowanych iloczyn Vm,i Ap niewiele wnosi do wartosci G

poszczegolnych substancji. Zatem wplyw cisnienia na wartos¢ potencjatu
chemicznego fazy cieklej i stalej moze zostaé zaniedbany.
Natomiast w przypadku gazow czastkowa objetos¢ molowa (Vi) przyjmuje

znaczne warto$ci 1 jest zalezna od p, podobnie jak i objgtos¢ catkowita. Dla gazow
doskonatych zalezno$¢ ta jest okreslona przez rownanie stanu Clapeyrona.

Przy tym pamigtamy, ze czastkowa obj¢tos¢ molowa kazdego sktadnika mieszaniny
gazow doskonatych (Vi ;) jest rowna objetosci molowej czystego danego skiadnika

VO . w takich samych warunkach p i T:

m,1
oV o _RT

m,1 anl paTﬂn_]:’tl m.,1

Y

Przy uwzglednieniu tego faktu, z calkowania zalezno$ci 8-21a otrzymujemy
nastgpujacy og6lny zwiazek migdzy czastkowa molowa entalpia swobodna substancji
w fazie gazowej (jednosktadnikowej lub wielosktadnikowej) a ciSnieniem pod jakim
uktad si¢ znajduje:

Pk RTd p
Gmi(Pk-T)=Gmi(Pp, D+ | —— L =G (pp T)+ RTIn K
pp P Pp
8-24

Odpowiednio dla potencjatu chemicznego:

Pk RTd p
wi(pk, T =ni(pp, T+ | P Wiy, )+ RTIE 824

pp P Pp
Rozpatrujac w pierwszej kolejnosci czysty gaz doskonaly przyjmuje si¢ jako

parametr poczatkowy cisnienie standardowe Pp= p® = 1,032 10° N m”> w pewnej

temperaturze T, a jako parametr koncowy dowolnie wybrane ci$nienie p = py przy tej
samej T = const.
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Z réownan 8-24 1 8-24a wynika, ze molowq entalpi¢ swobodnq czystego gazu w
warunkach wybranego cisnienia p i temperatury - oznaczonq symbolem G?n (p,T) i
rownowazny jej potencjal chemiczny - oznaczony symbolem u?(T,p) opisujq

rownania:

0 o p
Gm,i (p,T)= Gm,i (T)Y+ RT lnE 8-25

p

uio(p,T)zuie(T)—k RTIn— 8-25a

gdzie: G, (T) to standardowa molowa entalpia swobodna, a g, (T) to standardowy

potencjat chemiczny pod cisnieniem standardowym pe= 1,032 10° Nm™ w wybranej

temperaturze T.

Z kolei dla sktadnikdw mieszaniny gazow doskonatych z rownania 8-24, po
przeprowadzeniu catkowania w granicach od ci$nienia catkowitego p do cis$nienia
czastkowego p; 1 uwzglednieniu rownania 8-25a, otrzymujemy:

Pi :
Gmi(Pi-T)=G% (0, T)+ RTIn" 1 =G® (T)+ RTIn 2 + RTIn L
2 p 9 p p
) Pi_ e p Pj
Hi (T,p)=p; (T,p)+ RTIn—=p’(T) + RTln—e + RTIn—= 8-26a
p p p

Stad, po uproszczeniu, zaleinosé potencjatu chemicznego danego skladnika
mieszaniny (roztworu) gazow doskonalych od cisnienia czqstkowego w mieszaninie
ma postaé:

Pi

ui(T,p)=p; (T)+ RTIn— 8-26b

Z uwzglednienia zwiqzku miedzy cisnieniem czqstkowym a utamkiem molowym
sktadnika (X;) w mieszaninie gazowej, p; = - Xi, (2-14), wynika ostatecznie:

wi(T,p)=p;°(T)+ RT ln% +RTInx; = u;°(T,p) + RTInx; 8-27
Przyjmujac ze warto$¢ standardowego potencjatu chemicznego danej substancji

[1;®(T,p)] jest rowna potencjatowi chemicznemu czystego sktadnika [p;°(T,p)] w
dowolnych warunkach p 1 T moZna rownanie 8-27 zapisaé w postaci:

bi (T,p) = p;° (T,p) + RTInx; 8-28
Przy uwzglednieniu, ze p; = ¢;RT otrzymujemy:
ki (T,p)=p.,;(T,p) + RTInc; 8-28a
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a po podstawieniu st¢zenia molalnego

wi(T,p) =gy ;(T,p) + RT Inm; 8-28b
Roztwor uwazany jest za doskonaly, jeZeli potencjal chemiczny kaZdego skladnika
przy p°=101,32 kPa spelnia zaleinos¢ 8-28 w calym zakresie stezen (0 < X;<1i

jest niezaleiny od steienia innych skladnikow. Z kolei pojecie roztworu idealnie
rozcienczonego stosowane jest wtedy, kiedy zaleinos¢ 8-28 jest spetlniona dla
rozpuszczalnika w zakresie duiych jego steien 0 << x; , zas dla pozostalych
skladnikow jest spetniona gdy 0 <x; <<lI.

8.3. Potencjal chemiczny jako pochodna U, H, Fi G

Korzystajac z zaleznosci taczacych I 1 Il zasadg termodynamiki dla opisu zmian
funkcji U, H, F 1 G w dowolnym procesie dokonujacym si¢ w sposob kwazistatyczny
w otwartym uktadzie wielosktadnikowym o zmiennym sktadzie, trzeba uwzgledni¢
czton uymujacy wptyw zmiany liczby moli poszczegdlnych sktadnikéw uktadu. Dla
procesoOw elementarnych bez pracy nieobjetosciowe], przy zastosowaniu potencjatu
chemicznego prowadzi to do nast¢pujacych zaleznosci:

dU=TdS - p dVv +2Hidni

dH =TdS + Vdp +XZp;dn; 8-29

dF =-SdT - p dVv +2Midni

dG =-SdT + Vdp +2Hidni
Mozna zauwazy¢, ze rozniczki poszczegolnych funkcji dla warunkow odpowiednio
S, V =const, S, p=const, T, V = const, T, p = const sa sobie réwne:

dU=dH=dF =dG =Z},Lidni

Uzasadnia to =zalezno$ci stanowigce matematyczna definicj¢ potencjatu
chemicznego skladnika mieszaniny nie tylko przez_zmiang energii swobodnej, gdy
ilo$¢ danego sktadnika (i) zmieni si¢ o 1 mol przy statych pozostatych parametrach
stanu uktadu, ale takze U, H 1 F:

ou cH OF oG
K. z(é_ni)s’v’njii z(a)s,p,njii Z(a_rli)T,V,nj¢i Z(_ﬁn )T,p,nj;ti

i

8-30

8.4. Doswiadczalne wyznaczanie entalpii swobodnej, entalpii i entropii reakcji
chemicznych

Jeden ze sposobow wyznaczania zmiany funkcji termodynamicznych AG, AH 1 AS
w reakcji chemicznej polega na precyzyjnym pomiarze sity elektromotorycznej
ogniwa, w ktorym taka reakcja zachodzi, dokonywanym w wybranym zakresie
temperatur.

Po pofaczeniu elektrod pédlogniw za pomoca zewngtrznego przewodnika
elektronéw, o niezbyt duzym oporze, nastepuje przeptyw pradu elektrycznego przez
uktad. Elektrony uwalniane w reakcji utleniania w pdtogniwie o nizszym potencjale
(E(.)) zostaja przekazane do pologniwa o potencjale wyzszym (E(y)) 1 tam zuzywane w
reakcji redukcji (np. w ogniwie Daniella). Zsumowanie réwnan tych reakcji daje
roOwnanie samorzutnej reakcji zachodzacej w ogniwie (patrz.pozycja lit. [5]).
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Zn’ — Zn* +2¢

2e| el Cu’' +2¢ >

@% Zn’ + Cu*t —» Zn* +

|
[
i
l
I
|

ZnS0O, CuSO,

Rys. 8.1 Wyladowanie ogniwa cynkowo-miedziowego typu Daniella po potaczeniu
elektrody cynkowej z elektroda miedziang przez opornik zewngtrzny

Jezeli potogniwa zostaja jedynie na krotko potaczone przewodnikiem
zewnetrznym (np. woltomierzem) o bardzo duzej opornosci (10'°-10"7 Q) i w
rezultacie natezenie pradu plynacego przez uktad jest znikomo mate (rzedu 107'° A do
10" A), to reakcje w potogniwach przebiegaja przy granicznie nieznacznym i tylko
chwilowym zakloceniu poczatkowego stanu rownowagi — kwazistatycznie.
Jednoczes$nie IR, ~ 0.

W warunkach kwazistatycznych, warto$¢ rdéznicy potencjaléow mierzonej miedzy
migdzy przewodami (z tego samego metalu) przylaczonymi do faz stalych (elektrod)
potogniw nie rozni si¢ praktycznie od poczatkowej wartosci sity elektromotorycznej i
przy braku jakiejkolwiek nieelektrochemicznej reakcji ubocznej ogniwo dostarcza do
otoczenia maksymalna pracg elektryczna, W e(max)-

Wartos¢ maksymalnej pracy elektrycznej wykonanej przez ogniwo w wyniku
przeplywu tadunku niesionego przez elektrony w obwodzie zewnetrznym pomiedzy
elektrodq ujemnq i dodatniq, przy stechiometrycznym przebiegu reakcji red-oks w
kazdym z pologniw okreslona jest przez iloczyn tadunku Q = nF (czyli liczby moli
elektronow) i sily elektromotorycznej ogniwa E tj. przez iloczyn odpowiedniej liczby
moli elektronow n i stalej Faradaya (F) oraz E:

We(max)= -nFE 8-31

Wiadomo, ze praca nieobjgtosciowa w izotermiczno - izobarycznych procesach
odwracalnych (kwazistatycznych) jest rowna dokonujacej si¢ zmianie entalpii
swobodnej (7-17a): AG = W ¢(max)

czyli energia uwalniana w sumarycznej reakcji przebiegajacej samorzutnie w ogniwie
(A.G) jest catkowicie zamieniana na pracg elektryczna.
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Jest zatem oczywistym, ze zwiqzek miedzy zmiang entalpii swobodnej w reakcji
biegnqcej kwazistatycznie w ogniwie a silq elektromotoryczng ogniwa opisuje
wyraZenie:

AG=-nFE 8-31a

Korzystajac z  zalezno$ci  (8-31la) 1 zwiazku migdzy funkcjami
termodynamicznymi wyrazonego wzorem Gibbsa-Helmholza (8-8a) mozna obliczy¢
entalpie (A;H) 1 entropi¢ (A,S) reakcji chemicznej zachodzacej w ogniwie:

AH=A.G-T (‘MTG]
or ).

A H=—nFE-T (@) =—nFE +nFT (@j=
p.E oT

oT
=nF[T(a—E) - E} 8-32
oT
Arsz_(ﬁArG) :_(6(—nFE)) :nF(a(E)J 033
0T )¢ oT )¢ oT

Ponadto z I zasady termodynamiki dla procesu zwiazanego z praca nieobjetosciowa
przy p = const wynika, ze ciepto reakcji chemicznej zachodzacej w ogniwie jest rowne
roéznicy entalpii 1 maksymalnej pracy elektrycznej wykonanej przez ogniwo:

4= AH-Wemax)= ArG+ T ArS -We(max)=TAS =

=nFT (@j [As mol” V =J mol™]
oT

Po uwzglednieniu zaleznosci: — (0AS/0T), = AC, /T mozna takze okresli¢
molowa pojemnos¢ cieplna reakcji ogniwa AC,. Pamictajac, ze A, S=nF (8(E) / GT)

skad: (0A;S/0T), ¢ =nF (82E /oT? )p,g oOtrzymamy:
AC,=nFT(0%E/dT%), ¢ 8-34
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9. Rownowaga chemiczna

9.1. Systemy aktywnosci.

W zwiazku z odstepstwem wiasciwosci uktadow rzeczywistych od wlasciwosci
roztworoOw doskonatych wprowadzona zostala formalna poprawka do rownania
opisujacego zalezno§¢ migdzy potencjatem chemicznym poszczegodlnych sktadnikdéw
jednorodnej mieszaniny (roztworu) a ich st¢zeniem. Nazwano ja wspélczynnikiem
aktywnosci sktadnika. Tym samym st¢zenie sktadnikdw mieszanin rzeczywistych
zostalo zastapiona aktywnoscia.

Stosowane sq cztery systemy aktywnosci:
a) aktywnosé cisnieniowa, 10tno$¢ (ay; ):

a

p.
pi = fi

p
p; to ciSnienie czastkowe skladnika mieszaniny w stanie gazowym,
f; to wspotezynnik aktywnosci ci$nieniowej (lotnosci),

b) aktywnos¢ utamkowa sktadnika (a;):
aj =Xi¥j

X;i to utamek molowy, v, to — wspofczynnik aktywnoS$ci utamkowe,

c) aktywnos¢ molowa sktadnika:

aci = Yei

C; to stezenie molowe, v j — wspolczynnik aktywnosci molowej,

d) aktywnosé molalna
m

i
o ¥ mi
m

m; oznacza molalnos¢, vy j— wspotezynnik aktywnosci molalne;.

Ami =

Aktywnosci sg wielkosciami bezwymiarowymi.
Aktywno$¢ utamkowa jest stosowana najczeSciej w zagadnieniach roéwnowag
fazowych, natomiast ci$nieniowa, molowa 1 molalna w statyce reakcji chemicznych.
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Wartosci liczbowe wspdlczynnikdéw aktywnosci 1 tym samym aktywnosci sa
zalezne od st¢zenia wszystkich sktadnikow roztworu (a; = f (x, ..., X, gdzie k — liczba
sktadnikow) 1 r6znig si¢ w zaleznos$ci od przyjetego systemu aktywnos$ci i wybranego
stanu odniesienia wlasciwego dla danego systemu. W termodynamice chemicznej
wybrane stany odniesienia, zwiqzane 7 odpowiednimi systemami aktywnosci
nazywane sq stanami standardowymi. Sa to:

1) stan czystej substancji statej, cieklej lub gazowej w warunkach dowolnej
temperatury 1 ciSnienia:

a? =x?=x?=1

1 1 1
W tym stanie standardowy potencjal chemiczny réwna si¢ potencjalowi

chemicznemu substancji czyste]

u? (T,p)=u; (T,p)
2) stan gazu doskonatego pod ci$nieniem 0,1013 MPa = 1,013 10° N m”> w
wybranej temperaturze:

5 2
ap =p° =1013-10° N/m

Do takiego stanu zblizaja si¢ gazy rzeczywiste pod niskim ci$nieniem. Przy p — 0

4p
lim — =1, tak wige: a,, =p.
p—0 P
3) stan jedno-molowego lub jedno-molalnego roztworu doskonatego, zwykle w

temperaturze 298K i pod ci$nieniem 1,013 10° N/m?2:

e o 3 e e
a =c; =1mol/dm” luba .=m; =Imolkg

Standardowy potencjal chemiczny “gi lub “?ni substancji rozpuszczonej w

rozpuszczalniku okresla sig, ekstrapolujac do c¢; =1 lub m; =1 dane wyznaczone dla
roztworu nieskonczenie rozcienczonego. Tak wigc w zasadzie stanem odniesienia jest
stan roztworu nieskonczenie rozcienczonego, kiedy to przy x;, ¢;, m; = 0 wystgpuja

rownosci: a; =Xj;a =Cj;a_. =mj.

Zdefiniowanym w ten sposob stanom standardowym odpowiadaja zawsze
jednostkowe warto$ci aktywnosci utamkowej, molowej 1 molalnej, a w przypadku
wyrazenia ciSnienia w atmosferach — roéwniez jednostkowa wartos¢ aktywnos$ci
ci$nieniowej.

Przy zastosowaniu wymienionych standardowych stanow odniesienia, zaleznosé¢
miedzy potencjalem chemicznym skladnika roztworu rzeczywistego, a jego

aktywnosciq w roztworze opisujq rownania:

p.
o 1 =n%(T)+RTlnay, =ugi(T)+RTlnp—;fi o1

gdzie: p© =1,013-10° N/m?
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e p, =p®T,p)+RTIna; =u®(T,p)+ RTInx,y; 9-2

C.
* Wi =pg(T,p)+RTInag =pg(T,p)+RTIn—Ly 9-3
C

gdzie: ¢ =1 mol/dm’

m.
o« pi=pp(T.p)+RTInay =pp (T,p) +RTIn =Ly 94

mi
m.
1

gdzie: mi9 =1mol/kg

Z powyzszych réwnan wynika, zZe potencjaly chemiczne rosna ze wzrostem
wzglednego st¢zenia lub ci$nienia danego skladnika, a warto$¢ standardowa osiagaja
przy st¢zeniu lub ci$nieniu wybranym za standardowe, kiedy to wyrazenie pod
logarytmem réwne jest 1.

Wyraznie widaé, ze wspotczynniki aktywnoscei, f;, v;, Yei>Ymiio stanowia miar¢

odchylenia stanu sktadnika roztworu rzeczywistego od stanu skladnika w roztworze
doskonatym w tych samych warunkach T, p 1 st¢zenia roztworu.

Mi =S +RTIn "L+ RTInf; = pd + RTInf, 9-1a
p
ni =p; +RTInx; + RTIny; :usji +RTIny; 9-2a
pi =n +RTInC+RTInyg =pd, +RTIny,; 9-3a
b C B} >
Wi =p’ .+RTln£+RTlny =ud 4 RTIny, . 9-4a
1 m,1 me mi m,1 m,1

Istotne jest to, ze réZnica potencjatu chemicznego danego skladnika w dwdoch
stanach uktadu jest niezaleina od wybranego systemu aktywnosci:
.2) (2) (2) (2)
a a . a . a .
Ag; =P —p D =RTIN-2— =RTInZL — =RTI "9 =RTIn"m
(D 2. N0 N0
p1 1 C1 mi

Wynika stad, ze stosunek aktywnos$ci danego skladnika w dwu stanach ukladu jest
wielkoS$cia stala, mimo zastosowania roznych systemow aktywnosci

api®  a® @ g @

_9%4  _Yci _
RO RO RO R ()

pi i ci Ami
Umozliwia to przeliczanie jednej skali aktywnos$ci na inna, ulatwiajac
rozpatrywanie standw rownowagi w uktadach wielosktadnikowych.

9-5
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9.2. Izoterma van’t Hoffa, termodynamiczne stale rownowagi

Jak wiadomo, wigkszo$¢ reakcji chemicznych, opisywanych ogoélnym réwnaniem
stechiometrycznym  (1-3):  vqS; +vgySy =vpiP; + vpyPy, przebiega przy
ustalonym p i T i nie jest zwiazana z praca nieobjetosciowa. W takich warunkach, jak
wykazano w rozdziale 7 (rownanie 7-14), entalpia swobodna reakcji jest rOwna sumie
tloczynéw wspoélczynnikéw stechiometrycznych reagentow (v;) 1 ich potencjalow
chemicznych (L, ): ArG=2VviGpi=2Vil
Postugujac si¢ aktywnoscia utamkowa (a; ) jako najbardziej uniwersalnym systemem 1
korzystajac z wyrazenia (9-2):

pi=p. (T,p)+ RTIna;
otrzymujemy nastepujacy zwiqzek miedzy entalpiq swobodnq reakcji i aktywnosciq
reagentow:
A.G(T,p)=A,G°(T,p)+Zv;RTIna; = Zviu? (T,p)+Zv;RTIna; => vy,
9-6

gdzie: T vin?(T,p)=XviGy .(T,p)=A,G°(T,p) to standardowa entalpia
swobodna reakcji chemicznej roéwna sumie iloczynéw  wspodiczynnikodw

stechiometrycznych 1 standardowego potencjalu chemicznego poszczegolnych
reagentoOw w stanie czystym lub w roztworze doskonatym, wzglednie gazow w stanie

gazu doskonalego, przy pe =101,3 kPa.

A poniewaz Xv;RTIna; =RTInIla;"1, to zalezno$é¢ 9-6 mozna ostatecznie
przedstawi¢ w postaci:
ArG(T,p)=A,G®°(T,p) + RTInTla;"i =Zviu? (T,p) + RTInIla;"i =3 vju;
9-6a
Odpowiedni zwiqzek miedzy powinowactwem chemicznym (definiowanym przez
wzietq 7 przeciwnym znakiem zmiang entalpii swobodnej reakcji, A=— AG) a
aktywnosciq reagentow: ma postac:

A=-A,G=-Yvip; =-Sv;ud (T,p) - RTInTla;"i =
= —A;G°(T,p) -RTInIla;"i = A® ~RTInTla;"i 9-6b

gdzie: A°=—A,G°(T,p)=—Xv;u;°(T,p), to standardowe powinowactwo
chemiczne.

Wiemy, ze w momencie ustalenia si¢ termodynamicznej rownowagi w reakcji
chemicznej (przy p, T = const, w, = 0) entalpia swobodna produktow i substratow sa
sobie réwne. Tym samym sumaryczna entalpia swobodna reagentow jest rOwna zeru
[A,G(T,p)=0] i A = 0, a aktywno$¢ kazdego reagenta przyjmuje warto$¢

rOwnowagowa oznaczang symbolem a;:

AG°(T,p)+RTInIla)1 =0 9-7

Sviu{ (T,p)+ RTInIa;’ =0 9-7a
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Jest wigc oczywistym, ze iloczyn I1 giVi jest stata wielkoscia zalezna jedynie od T 1 p:

RTInI1a;"1 =—A,G°(T,p)= —Zv;u{ (T,p) 9-8
Uzasadnia to wprowadzenie pojecia termodynamicznej stalej rownowagi reakcji
chemicznej

K, (T,p)=11a;"i 9-9
Tym samym réwnos$¢ 9-8 mozna zapisaé w rOwnowaznych postaciach:
RTana(T,p):—ArGe(T,p)=—Zvipie(T,p) 9-10

lub:
def ArGe (T, p) . Zviu? (T,p)

InITa;"i =InK, (T,p) = - RT RT 9-10a
oraz po uwzglednieniu definicji In :
. —Zvip? ~AG®
[Ma;"1 =K, (T,p)=exp———=exp———— 9-10b
i a(T,p)=exp—0rr P&t

Z powyzszych rownan (9-10, 9-10a, 1 9-10b) wynika, ze po wustaleniu sig
termodynamicznej rownowagi w reakcji chemicznej, iloczyn rownowagowych
aktywnosci utamkowych reagentow, 7 ktorych kaida jest podniesiona do potegi
rownej odpowiedniemu wspolczynnikowi stechiometrycznemu, jest wielkosciq
niezaleinq od poczqtkowego steienia reagentow w ukladzie, a zaleinq jedynie od T i
p. Jest to podstawowe prawo réwnowagi chemicznej okreslane tradycyjnie jako prawo
dziatania mas.

Im bardzie; ujemna jest standardowa entalpia swobodna reakcji chemicznej, tym
wigksza jest warto$¢ termodynamicznej stalej rownowagi (K,) i1 odwrotnie.

Znajomos¢ K, pozwala na wyznaczenie rownowagowych st¢zen reagentow.

Dla  reakcji  przebiegajacej wedlug podanego powyzej] rOwnania
stechiometrycznego (1-3), przy uwzglednieniu konwencji dotyczacej znakdéw
wspotczynnikoéw stechiometrycznych, termodynamiczna stata réwnowagi wyraza
zaleznos¢:

def =Vi _ (E(Pl) )VPI (5(132) )sz

K, = Ila; 9-11
(5(51) )\vsl\ (5(82) )\vsz\
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Z podstawienia — AG® = —Zvipie =RTInK, (9-10) do rownania 9-6a lub 9-6b

wynika réwnanie noszace nazwe izotermy van’t Hoffa, ktoére zapisywane jest w
postaci:

A.G=3Yv;u;=-RTInK, +RTInITa;"i 9-12a
lub
A=-AG=-Yvju;=RTInK, —RTInIa;" 9-12b

Z izotermy van’t Hoffa korzysta si¢ do obliczenia A,G i powinowactwa
chemicznego A = —A.G w dowolnym stanie reakcji (réinym od stanu

rownowagowego), jezeli znane sq A, G® lub K, oraz chwilowe steienie reagentow.

Postugujac si¢ rownaniem izotermy van’t Hoffa w postaci 9-12b zauwazamy, ze
jezeli w danym momencie reakcji warto$¢ iloczynu aktualnych aktywnosci reagentow
podniesionych do potggi ich wspotczynnikow stechiometrycznych, oznaczonego

symbolem Q, jest mniejsza od wartosci K,: Q= HaiVi <K,

K
to: A=—A.G =RTIn Ea > ( i reakcja przebiega w kierunku produktow.

Natomiast, jezeli Q =1_[aiVi >K,,
K
to: A=—A,G =RTIn —2 <0 i reakcja przebiega w kierunku substratow.

Jest oczywistym, ze reakcja pozostaje w stanie rOwnowagi, jezeli:
Q= Ia;"1=K,, poniewaz wtedy A=— A.G = 0.

Podsumowanie:

Jezeli Q <K,,to A, G <0 i A >0 - reakcja przebiega w kierunku produktow,

jezeli Q >K,,to A\G>01i A <O - reakcja zachodzi w kierunku substratow;
jezeli Q=K ,,to A,G=01i A =0 - reakcja pozostaje w stanie réownowagi.

W réwnaniu izotermy van’t Hoffa moze wystapi¢ kazda inna termodynamiczna
stala rownowagi: Ky, Ky, Kam. Wtedy jednak iloczyn Q bedzie wyrazony za pomoca
odpowiednich aktywnosci a,, a, ap.

Nalezy pamigta¢, ze na podstawie zalezno$ci miedzy standardowym
powinowactwem  chemicznym 1  termodynamiczna  stala = rownowagi:

A°=—AG® =RTIn K, mozna oceni¢ stan rownowagi w reakcji.
Na przyktad dla reakcji A < B:

e przy A°>01AG°<0toK,>1awigc xg/Xxp >1 dominuje w ukladzie
produkt

e przy A°<01iAG®>0, to K, < 1,a wicc XxB /XA <1 dominuje w uktadzie
substrat

e przy A° =0iAG°=0 K, = l,a wicc xg/xa =1, iloSci A i B sa

jednakowe.
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Termodynamiczne stale rownowagi cisnieniowej, molowej i molalnej,
zdefiniowane sq przy zastosowaniu odpowiednich systemow aktywnosci:

A.GS(T) __Zviufji (T)

Vi
Hap‘1 =InK,,(T)=— _RT _T 9-13a
, 0 1% (T,
Ma i :anaC(T,p)z—ArGC(T’p)=—ZV1MC1( P) 9-13b
c,1 RT RT
. ArG(T,p) _ ZViktp (T.p)
M = InKop (T,p) = ——— 1 o 9-13¢
gdzie:
a VP2
Kap =13, )"t = o)™ e 9-14b
(ap(Sl) )‘ si (5p(sz) )‘Vsz‘
a VPl (5 VP2
Kac _H(am )Vi = (aC(Pl)) @ (PZ)) 9-14¢
(Eeqsn )81 (o) )52
a VP1 (5 VP2
K, =3, )" - (am(Pl)) (am(Pz)) 9-14d

(Em(Sl) )‘Vsl‘ (Em(SZ) )‘VSZ‘

Kazda z termodynamicznych statych réwnowagi jest zwiazana posrednio z
okreslonym stanem standardowym. Dla statej K, jest to stan substancji czystej -

Xi9 =1, dla stalej K,, — stan gazu doskonatego pod cis$nieniem p® =1,013 10° Nm™
(latm), a dla stalych K,. i K,, — stan roztworu doskonalego o stezeniu
cie = 1 mol/dm? Iub mie =1mol/kg. Nalezy podkresli¢, ze stala K,, jest wytacznie

funkcja temperatury. Jezeli bowiem reakcja przebiega w fazie gazowej, to zalezno$¢
potencjalu chemicznego od ci$nienia czastkowego gazu wyraza wzér 8-26b:

Bi(T,p)=pu°(T) +RTInp; /p°.

Stale rownowagi: K, Ky, K, i K,,,, sq wielkosciami bezwymiarowymi,

Stata K, jest stosowana chgtnie w rozwazaniach teoretycznych i1 obliczeniowych
dla kazdego typu reakcji. State K, , K., sa wygodne przy opisie reakcji zachodzacych
w roztworach cieklych. Stata K, jest stosowana gtownie w przypadku réwnowagi
reakcji jonowych zachodzacych w roztworach wodnych. Stala K,, stuzy gtownie do
opisu roéwnowagi reakcji gazowych 1 jest zalezna wylacznie od T. Im wigksza jest
warto$¢ liczbowa stalej, tym bardziej na prawo przesunigty jest stan réwnowagi
reakcji. Jesli state K, , Ky, Ky, Kam sa nieskoficzenie duze, to reakcja jest praktycznie
nieodwracalna.

92



Prawo roéwnowagi chemicznej dotyczy wszystkich bez wyjatku odwracalnych
reakcji chemicznych, zarowno homogenicznych jak i1 heterogenicznych.W przypadku
reakcji heterogenicznych state réwnowagi czesto sa powiazane z aktywnos$cia
reagentow okreslonymi w réznych systemach. Jezeli jednak w reakcji biora udziat
czyste fazy state lub ciekle, to wtedy roOwnania wyrazajace prawo dzialania mas
upraszczaja si¢ znacznie. Dla czystych substancji statych i ciekltych z zalozenia

(¢}

Hi=p; i aj=1 gdy T, p = const. W konsekwencji we wzorze opisujacym K,
aktywnosci takich reagentow nie wystepuja.
9.3. Przyblizone stale r6wnowagi

Po uwzglednieniu wspotczynnikow aktywnosci, prawo dzialania mas mozna
wyrazi¢ nastgpujaco:

K difn[a,]vi _ (E(Pl) )VPI (§(P2) )VPz )
a i

(5(81) )‘Vsl‘ (5(52) )\Vsz\

Jvp2

Jsal

v

( X(P1) Y(Pl)

(X(PZ) Y (P2)
(&

(X(Sl) 'V(Sl)) si| X(S2) " Y(S2)

_ &P Rwn) )2 o)™ e )P
(X(Sl) )‘ Sl‘( X(s2) )‘ vs2) (Y(s1)j Sl(v(sz)) vs2|

=TI(x;)"1 Ty} =K, Ty

9-15a
—_ Vi
_ pl vV _ V:
p
G )y v
Kac =11 —— | Iy =K.Ily | 9-153¢
C
m; |
Kam:H[—éj Iy L =K,y 9-15d
m

Wielkosei K,, K,, K., K,,, nosza nazwg przybliéonych stalych rownowagi, a

iloczyny wspotczynnikow aktywnosci Hyl , Hf Vi Hy Hy;’nii sa zwiazane z

ci’
niedoskonatoscia uktadow.
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W roztworach doskonalych wspolczynniki aktywnosci sq rowne jednosci i
przyblizone stale rownowagi rowne sq co do wartosci termodynamicznym stalym
rownowagi, a wigc prawo dzialania mas moZe by¢é wyraione przez steienia
reagentow:

H(ii )Vi =Ky =K,

_ Vi
Pi _ _
I1 p_Q] —Kp—Kap
G )
I1 C—éj =K. =K,
m; |
i
I EJ =Km =Kam

Korzystajac z powyzszych wzordw otrzymujemy wzajemne zalezno$ci migdzy
r6znymi statymi rownowagi w roztworach doskonatych.

W przypadku reakcji w fazie gazowej istotny jest zwiazek mig¢dzy przyblizonymi
stalymi K,, K,, K.. Poniewaz dla mieszaniny gazow doskonatych sa speinione
zalezno$ci p; = pX; = ¢;RT, to odpowiednio otrzymujemy:

p® Vi c®RT
K, =K, |*—| =K,
p

Jezeli Av =0 to K, =K, =K,

Wymienione wyzej rownania wykorzystywane sa do przeliczania przyblizonych
stalych rownowagi przy zastosowaniu roznych systemow stezenia. W obliczeniach
technicznych szczegdlnie istotna jest pierwsza rownos¢, stuszna dla dowolnej wartosci
ci$nienia.

Podobne zwiazki wystepuja dla termodynamicznych statych rownowagi, np:

pe ZVI y Vi
N
1

2vq

GRT Z\/i
skad: K, = K{C J 9-16
p°
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Jezeli reakcja chemiczna przebiega w fazie cieklej, to odpowiednie zaleznosci
migdzy statymi réwnowagi wynikaja z uwzgl¢dnienia zwiazkow migdzy jednostkami
stezenia.

W nieskoniczenie rozcienczonych roztworach ciektych

. 1000
Ci = ﬁXi 1 m; ~

M M
gdzie p;, M - dla rozpuszczalnika.

Xj

Zatem

2vi Tv;
M, \ M, Vi
K, :K{—lj =Km[—1j 9-17a

1000
N 2vi
1
Ke=Km (1000]

W rozcieficzonych roztworach wodnych p; #1000 kg/m’ i wtedy K. =Ky

Cis$nienie nie ma wigkszego wpltywu na stan rownowagi ustalajacej si¢ w stanie
ciektym 1 stalym. Dlatego tez na ogot termodynamiczne stale rownowagi reakc;ji
chemicznych zachodzacych w S$rodowisku cieklym sa praktycznie wylacznie
funkcjami temperatury K, (T), K,.(T), K4, (T) . State przyblizone zaleza natomiast
jeszcze od stezenia.

Przyblizone stale rownowagi wykorzystywane sq zwykle dla opisu stanu
rownowagi reakcji w roztworach rozcienczonych (gazy pod malym cisnieniem) tj gdy
Hyivi,l"[fivi — 1, oraz do obliczenia wartosci rownowagowych steien: Xj, Ci, Dj

reagentow. JeZeli ponadto rownanie stechiometryczne danej reakcji moZna
przedstawi¢ jako kombinacje liniowq roéwnan stechiometrycznych niezaleinych

reakcji czqstkowych i A.G° = ZnSArG?CZ) (gdzie: ArG?CZ) - entalpia swobodna
reakcji czqstkowej, ng — mnozinik), to wtedy stata rownowagi jest kombinacjq

KH(CZ)

potegowq stalych rownowagi reakcji czqstkowych K, =11 a(cz)

. gdzie: K, - stala
rownowagi interesujqcej nas reakcji, Ka(cz) - stala rownowagi reakcji czqstkowej.

Jest to konsekwencja logarytmicznej zaleznoSci migdzy stala rownowagi a
standardowa entalpia swobodna reakc;ji.
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Przyklad: Obliczenie standardowego powinowactwa chemicznego (A ©) reakcji

- N
Ca0 +C0, = CaCO5 przy T=1130K; jezeli pegy, =56 10 =

m2
Rozwiazanie:

p®  1,0133-10°

K, == s
Pco, 0,56-10

p

=181

A19130 = —AGle130 =RT h’le =
=8,314-1130-2,03 1g1,81 = 5,57-10° J/mol

Przyklad Obliczenie K, 1 K, dla reakc;ji

(1) (@) (o)
COCl, = CO+Cl,

jezeli w stanie rownowagi p = 1,0133-10°N/m?; a. = 0,77

(o /P )by, /p°)

' (Pcoct, /P°)
Rozwiazanie:
n = l-ototo=1+a Pi=PX
= = o — l-a
Pco =Pc1, TPy Pcoct, =P
_ p’a’(l+a) _ p o’ _10133-10° 077

- = 1,46
P e a)?p-ap® p° 1-a 10133-105 1-0,772

orr) 8314.103.823)
KczKp[C ) j :1,46£ il j — 21,6510

P 1,0133-10°
mol , J K mol , N-m
m3 mol K . m3 mol
N N
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Przyklad: Na reakcj¢ (3) sktadaja si¢ dwie reakcje czastkowe (1) 1 (2).

3) HBr + 2Cl, =HCl +2Br,  K,3(900) = x?

Obliczy¢ cisnieniowa stata rownowagi K3

(1) H, + Cl, = 2HCl K, (900) = 4,08-10"'

) H, + Br, = 2HBr K,>(900) = 7,94-10°
Rozwiazanie: Migdzy rozwazanymi rownaniami stechiometrycznymi zachodzi
zwiazek:

(3) ="(1) - (2)

istad AGS =%(AG§’ —AG‘;)

1 Kpi
RTInK ;3 = ¥, RT(InK ;; —InK ;,)=RTIn T
p

K 11
Ky = [Pl 4,08-10/ 2227107
Kp2 7.94-10

Przyklad: Przy p =13,325-10" N/m” ustalit sie stan rownowagi w katalitycznej reakcji
pary wodnej z Fe:

3Fe+ 4H,0 = Fe;0,4 + 4H, e e,0, = 1

Obliczyé K, ? jezeli pyy =12,717 10% N/m?, p = 13,325-10* N/m?

Rozwiazanie:

P10 = (13,325-12,717)-10% =0,608-10% N/m”

Xpe = 1 Xfey0,= 1 2 fazy stale

- o 4 4
- (_PH2 /p 3 : K, {12,717} _ (2092)%

(pHZO /%) 0,608
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Przyklad: W reakcji H, + J, 5 2HJ (odpowiednio reaguje 0,0162 kg i 0,746 kg w
V= 1m3) ustala si¢ rownowaga (K. = 50,25);
stgzenia poczatkowe
0,746k _
c? :’—g=2,94-10 3 kmol'm™; ¢, = 0,0162
T2 254¢ H
Znane jest stgzenie HJ w stanie rownowagi

~8,1-107> kmol'm>

- 0,721k _
CHJ =— g=5,64'10 3 kmol-m
28g
Obliczamy st¢zenie wodoru 1 jodu w stanie rtOwnowagi EHZ ic Is
Rozwiazanie:
~ _ o _CHI ~ _ o _CHJ
CHz—CH2 —2 CJZ—CJ2 —2
| |
5,28:10"° kmol'm 0,12:10" kmol'm™
czyli 0,746 kg J, i 0,0162kgH, w1 m’
- 2
CHY
I e _ (564:107)° .
© [HalU2] [ewm, |[e1, | 012-528-10°
c® || c®

Jak zmieni si¢ stan rownowagi po dodaniu 0,1kg J, 1 0,005kg H, do uktadu
- 0,746kg +0,100kg x

C ——=3,33-10 ° —— [kmol'm
"2 2549 2 2! :
H, = 0.0162kg +0.005kg X o 03 X o
20 2 2
2
X ~ 50,25

(3,33.10‘3 —X) (10,6 1073 —Xj
2 2

%, =23-8407 x, = 645107 i ¢y = X5 -¢® =6,45-10 [kmol-m ]

[
0,825 kg
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Przyklad: Przy p = 1,01337-10° N/m** T = const w gazowej mieszaninie 1 mola HCI z
0,48 mola O, przebiegta reakcja 4HC1 + O,=2H,0 +2Cl,  (p = p), do ustalenia sie

stanu rownowagi, kiedy to nCl, = HHZO =0,402 kmol
- 2~ 2
(Pr,0 /P (Pcr, /P°)
= 4
(PHCI /p°) (POZ /p°)
Rozwiqzanie:ﬁHCl =1-0,804 = 0,196 kmol
no, =0,48-0,201=0,279 kmol
Tn= 0,402 + 0,402 + 0,196+ 0,279 = 1,279kmol
XH,0 P 0,402
p° 1,279

5c12 /p° =0,314

Obliczamy: Kp =

PH,0/P° = 0,314

_ o —_—
Pucy/p =0.153 Po, /P’ =0218

(0,314)% (0314)°
(0,153)* 0,218

p =8,18-10=818

Przyklad: Obliczenie stalej rownowagi K,,, K, 1 K. dla reakcji

N, +3H; — 2NH;
przy T = 1000 K i p=15,06-10° N/m*
(Pi=Xi p; pi=ciRT  ¢® =1 moldm =10’ mol m?)

A%00 = —A,G 00 =—123,38 kI - mol ™!

_A.G® —123380
nK _—A:Gio000 _ 1484
p(1000) RT 8314100

Kp(lOOO) = 3,6 1077

N 5.06-10° )
Ky =K, b ~3,6-1077 ’—5 —=-9.10°
1,033-10

orT) " 3 2
1,033-10
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Przyklad: Stopien dysocjacji termicznej wody H,O S H, + Y2 O, przy T = 1000 K,
p=1,01337-10° N/m* wynosi O (11,0) = 7-107-Obliczy¢ A°.
Rozwigzanie: H,O: 1-o; Hjy: a; O, o/2
Sumaryczna liczba czasteczek: n = 1— ato+a/2 = 1+o/2 = (o + 2)/2
- o 20
PH "Pa2 TP

2
o
2 a o 2(1-o)
a+2_pa+2pH20_pOt+2_ a+2
2

_ — 1
_mHznﬂ>@ozuﬂﬁé_[I,T4 2ol
p (2—20()(0L+2)%

502 =p

[\

. =4.10710
— )
PH,0 /P

A® =—-AG® =RTInK = 8314,7-[Jkmol™ K™'] 1000[K]-2,303 1g 4-10""" =
=—1,15-10* J/kmol

9.4. Zaleznos¢ stalych rownowagi reakcji chemicznych od T.
Wiemy juz, ze na warto$¢ termodynamicznych statych rownowagi K,, K. i

K,mn wptywa T i p, natomiast stala Kap jest wytacznie funkcja temperatury.

Matematyczny opis zaleznosci termodynamicznych statych rownowagi od temperatury
mozna otrzyma¢ rozniczkujac odpowiednie réwnania definicyjne wzgledem
temperatury przy statym ci$nieniu. I tak, dla statej K, (9-10) po zrézniczkowaniu

przy uwzglednieniu zaleznos$ci 8-16 lub 8-18:

def AG°(T,p) *f Zviu{(T,p)

InK, (T,p) =
a(T-P) RT RT
oK, ) __1|a(AGTp || __ 1|y o [w(Tp)
oT R|OT T R|“'eT| T
P P
otrzymamy réwnanie izobary van’t Hoffa w postaci:
A H®(T Hp
(%) :ﬁ (=l2vi m,1 ) 9-18
oar ), RT2 R T2

gdzie: A H®(T,p)- standardowa entalpia reakcji pod dowolnym p.
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def A GO(T)def Zviu{ (T)

Zkolei InK,,(T) = RT RT i zatem
0lnK,, ~ Ang(T) 0.1
oT RT?

gdzie: Ang (T) - standardowa entalpia reakcji przy p°® = 101,32 kPa.
Z réwnan izobary van’t Hoffa (9-18 1 9-19) wynika, Ze:
e jezeli standardowa entalpia reakcji jest ujemna, ArHe <0to

dlnK, _ dK,
<0 1 tym samym
dT dT
- wzrostowi temperatury towarzyszy zmniejszenie si¢ wartosci stalej K, reakcji
egzoenergetycznej, co oznacza priesunigcie stanu rownowagi w kierunku
substratow.

<0

e jezeli standardowa entalpia reakcji jest dodatnia, ArHe >0to

dinK, . dK,
>0 1 tym samym
dT dT
- przy wzroscie temperatury nastgpuje wzrost wartosci stalej K, reakcji
endoenergetycznej, co oznacza priesunigcie stanu rownowagi reakcji w kierunku
produktow.
Rownanie izobary van’t Hoffa moZna wykorzystaé dla obliczenia ciepla

>0

reakcji ArH9 np. na podstawie zmiany K, 7 T lub do obliczenia zmiany K, 7 T i do
wyznaczenia termodynamicznej statej rownowagi w dowolnej temperaturze, K, (T5),
jezeli znane jest A.H° i stata rownowagi w innej temperaturze, K, (T)).

Przy zatozeniu, ze w rozwazanym zakresie temperatury ArH9 nie zmienia si¢ z T
po catkowaniu otrzymamy:

fdinK, = [ =2 dT
T T RT

InK, (T,)-InK, (T})=In

]

Kao(T) R 112 R

Ko(T) _AH® 2dT A HC ( 1sz
T

T
A H° AH® (T, -T
_AHTEL 1) A 2 - T 020
R (T, T R | T|T,
skad
AH (11 AH® (T, -T
InK,(T,)=InK,(T)) ———| ———|=InK,(T}) +—= 271
o(T)=InK  (Ty) =22 QQ ﬂj S+ (nnj
9-20a
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Zauwazamy, co pokazuje rys. 9.1, ze In K, = 2,303 log K, ro$nie liniowo wraz ze
zmniejszaniem si¢ wartosci 1/T (tj przy podwyzszaniu temperatury) w przypadku
procesow endoenergetycznych. Natomiast dla procesow egzoenergetycznych log K,
ro$nie liniowo przy zwigkszaniu si¢ 1/T (tj wraz z obnizaniem temperatury).

W uktadzie wspoétrzednych lg K, 1 1/T, wspotczynnik kierunkowy dla reakcji

endoenergetycznych wynosi — ArH9/2,3O3RT a dla reakcji egzoenergetycznych jest
rowny A H®/2,303RT.

lgXs

F 3

:

1
T
Rys. 9.1 Zalezno$¢ log K, od 1/T

Dla reakcji przebiegajacej przy udziale reagentdéw w fazie gazowej wobec

zaleznosci:

° —2Vj

¢ RTJ

p®
z rozniczkowania wzgledem temperatury przy V = const wynika réwnanie izochory
van’t Hoffaw postaci:

(danacj ~dlnKyp  Sv;dInT
dT )y dT dT

Kac(T)= Kap{

9-21
_AH®-Zv;(RT) A U°

RT? RT?

gdzie: AU® = q% - ciepto standardowe reakcji w statej objgtosci.
Odpowiednio po calkowaniu w przedziale temperatur od T, do T, przy zatozeniu
niezmienno$ci A U°:

Kae(T) _ ArUe( 1 1}

K ac (Tl ) R T2 Tl
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Analogiczne zaleznosci mozna wyprowadzi¢ rowniez dla statych przyblizonych.
Na przyktad, wzor wiazacy K, 1 K, ma postac:

InK, =InK, —Zv;Invy;
1 z rézniczkowania tego wyrazenia wzglgdem temperatury wynika:

(GanX] _(aanaj 5 (alnyij _ZViHiG _ZVi(HiG—Hi)
p,X p an

A% =
oT oT " or RT 2 RT 2
-2l A 9-21a
RT RT

gdzie: A, H- rzeczywista entalpia reakcji

9.5. Zaleznos¢ stalych rownowagi od ciSnienia
Z rozniczkowania  wzgledem ci$nienia rOwnania  definicyjnego dla
termodynamicznej statej rownowagi, K, przy zalozeniu stalej temperatury wynika

zalezno$¢ znana pod nazwa izotermq van Laara-Plancka:

olnK A.G°® —AV°®
( n aj _ 1 8 rG _ rV 9_22
o )1

" RT| op _ RT
gdzie: ArV9=ZViViO - standardowa objetos¢ reakc;ji.

Jest oczywistym, ze cis$nienie jest nieistotne dla stanu réwnowagi reakcji przy
niezmienno$ci sumarycznej objgtosci reagentow w trakcie reakcji, ArVe ~ (. Stala
rownowagi K, ikazda inna nie zalezy wtedy od ci$nienia w ukladzie. Warunek ten
jest speliony dla reakcji przebiegajacych w fazie cieklej lub stalej. W innym
przypadku, a wiec przy zmianie objetoéci uktadu w wyniku reakcji, A, V® =0, trzeba
uwzgledni¢ wplyw ci$nienia na warto$¢ stalej rownowagi. Przy zatozeniu, ze w reakcji

uczestnicza gazy doskonale 1 ich objgtos¢ molowa opisuje wyrazenie Vr(;li = RT/p
0 RT R T . .
skad A, V"= 2v;, — to o wplywie ci$nienia na warto$¢ statej rownowagi decyduje

roznica wspotczynnikow stechiometrycznych gazowych produktow i1 substratow:

(8ana] =2V 9.7
o Jr p

Jezeli w trakcie reakcji Twieksza si¢ objetos¢ reagentow gazowych,2v; > 0, to

wzrost cisnienia powoduje spadek wartosci K, czyli przesunigcie rownowagi w
kierunku substratow. Natomiast przy 2v; < 0, wzrost cisnienia prowadzi do

zwiekszenia wartosci K,, czyli powoduje przesuniecie rownowagi w kierunku
produktow.
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Po rozdzieleniu zmiennych 1 catkowaniu:

1) p2
[dInK, =-2v; | dp
Pl p P
K
lnM:—Zvi lnp—Z:Zvi In L 9-23
Ka(p1) Pi P2

skad otrzymujemy rownanie pozwalajace na obliczenie termodynamicznej stalej
rOwnowagi przy dowolnej wartosci ci$nienia, jezeli znana jest odpowiednia stata
rOwnowagi przy innym cisnieniu:

InK, (py)=InK, (pj)+Zv; In 2L 9-23a
P2
Z kolei z rézniczkowania wzgledem ci$nienia rdwnania definicyjnego dla stalej Ky
wynika:

(aanxj (aanaJ (8lnyij
= —Zvi =
8p T,x 8p T 8p T,x

RT RT RT RT

9-24

gdzie: A,V to rzeczywista objgto$¢ reakcji.

Wszystkie trzy zaleinosci izobara i izochora van’t Hoffa oraz izoterma van
Laara-Plancka udowadniajq istnienie prawidlowosci nazwanej regulq przekory Le
Chateliera i Brauna: jeZeli na uklad znajdujqcy si¢ w stanie rownowagi dziala jakis
czynnik zewnetrzny, to powoduje takie przesuniecie stanu rownowagi, ktore
czesciowo zmniejsza efekt dzialania tego czynnika.

Przyklad: Wplyw temperatury. Zat6zmy, ze uktad CO, O, 1 CO, znajduje si¢ w
stanie rOwnowagi, co oznacza rownowage w egzoenergetycznej reakcji: CO+1/20, =
CO,. Po doprowadzeniu ciepta 1 wzro$cie T ukladu, stata K, ulegnie zmniejszeniu,

poniewaz:
(8anXj _ AH <0
oT P RT?
Oznacza to przesuniecie rownowagi w kierunku substratow, a wigc pewna ilos¢ CO,
ulegnie rozpadowi. Poniewaz jednak w reakcji rozpadu CO, nastgpuje pochtanianie
pewnej ilosci dostarczonego ciepta, to w rezultacie wzrost T bedzie mniejszy niz w

przypadku nieobecnosci tej reakcji. Tym samym zmiany zachodzace w ukladzie
czgsciowo zmniejsza dziatanie czynnika zewngtrznego.
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Przyklad: Wplyw cisnienia na rownowage reakcji przebiegajacej w fazie gazowej
(gazy doskonale) mozna pokaza¢ na przykladzie reakcji A = 2B. Zalézmy, ze przed
rozpoczeciem reakcji znajdowato si¢ w zamknigtym ukladzie n moli substancji A 1
zero moli substancji B. Po ustaleniu si¢ stanu réwnowagi w wymienionej reakcji
bedzie si¢ znajdowa¢ w uktadzie (1 —o)n moli substratu A, poniewaz onmoli
przereagowato dajac 2an moli produktu B - sumarycznie(l —o)n+2on moli

reagentéw. Utamki molowe obu reagentdéw, A 1 B, opisuja wyrazenia:
~ (l-an  1-a
(I-o)n+2an 1+a

2o
XB = 1 — XA = —
l+a
200 2
2 22 (X2,
|y p X 4a.
Zatem K 5 = B _ B_lta _ I;
pa Ppxa l-a 1_g4
I+a
. | L . Kap 112
i stad wspotczynnik postepu reakcji opisuje wyrazenie: o0 = (—————)
4p + Kap

Zauwazamy, ze wzrost ciSnienia w ukladzie spowoduje zmniejszenie wspodiczynnika
postepu reakcji o, czyli przesuniecie rOwnowagi reakcji w kierunku substratu A. Przy
tym jednak pewien ubytek produktu B, zgodnie z regula przekory, doprowadzi do
pewnego obnizenia ciSnienia w stosunku do ci$nienia przy kompresji bez reakcji.

10. Warunki rownowagi w ukladach wieloskladnikowych i wielofazowych

10.1. Regula faz Gibbsa

Wiele zjawisk w przyrodzie zwiazanych jest z wspotistnieniem ze soba réznych
faz, a takze z przemianami fazowymi polegajacymi na zmianie stanu skupienia
(topnienie, parowanie, sublimacja) zarowno w ukladach jednosktadnikowych jak 1
wielosktadnikowych, na ogoét o statym sktadzie chemicznym.

Bardzo wazne jest okreslenie warunku réwnowagi termodynamicznej w
przemianach fazowych, ktore formalnie mozna traktowa¢ jako proces wymiany
sktadnika miedzy fazami. Przejscie danej substancji z fazy j do fazy f odbywac si¢
moze do momentu ustalenia si¢ stanu rownowagi uktadu, oznaczajacego spetienie

rownosci: AG =X niJ uf =0 przy okreslonych warunkach piT.
1]

Tak wigc warunkiem izotermiczno-izobarycznej rownowagi fazowej jest rownos¢
potencjatow  chemicznych  substancji  czystej (w  przypadku  uktadu
jednosktadnikowego) lub kazdego sktadnika z osobna (w przypadku ukladow
wielosktadnikowych) we wszystkich fazach danego uktadu.

Jezeli, ;e w uktadzie zbudowanym z (k) skladnikow wystepuje (f ) faz to warunek
rownowagi jest wyrazony przez k (f —1) rownosci potencjalow chemicznych
(molowych entalpii swobodnych):
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1 2 3 f

H1:H1:M1= =l

1 2 3 f

H) =H) =H) =..= 1) 10-1
1 2 3 f

Hpe =Hp =B ==y

Na przyktad warunkiem aby ciekta woda znajdowata si¢ w rownowadze z lodem i

par jest rowno$¢ potencjaléw chemicznych tej substancji we wszystkich trzech fazach:
l6d ciecz ara
M0 =0 = Miy0-

Niezalenymi zmiennymi intensywnymi okreslajqcymi stan ukladu k-
skltadnikowego i f-fazowego, obok temperatury i cisnienia, jest stgienie (k—1)
sktadnikow niezaleinych w kazdej 7 faz 7z osobna. Stezenie pozostatego sktadnika w

k-1
kazdej z faz wynika z uzupetienia do jednos$ci (utamki molowe, x, = 1- X X;) i nie
=1
jest zatem parametrem niezaleznym. Sumarycznie, w calym uktadzie jest f (k—1)
niezaleznych zmiennych st¢zeniowych. Lacznie ze zmiennymi p i T liczba wszystkich
niezaleznych zmiennych intensywnych wynosi f (k—1)+2.

Roznica liczby zmiennych niezaleinych i liczhy warunkow réwnowagi nosi
nazwe liczby stopni swobody uktadu (s):

s=[f(k-1)+2] - [k (f-1)] =k —f+2 10-2
Liczba stopni swobody uktadu okresla liczbe zmiennych parametrow uktadu, ktorych
wartos¢ moina zmieni¢ (w pewnych granicach) nie powodujqc zmiany liczby faz.
Przy przejsciu do nowego stanu rownowagi zmieni si¢ jednak ilo§¢ substancji w
poszczegolnych fazach istniejacych w uktadzie.

Zwiqzek pomiedzy liczhq swobody (s) a liczbq faz (f) i skladnikow niezaleznych
(k) nosi nazwe reguly faz Gibbsa .

Zauwazmy, ze w przypadku rownosci liczby zmiennych opisujacych stan uktadu 1
liczby wiazacych je réwnan: f (k—1)+2 =k (f~1) liczba stopni swobody jest rowna zeru
1 zatem stan rownowagi fazowej w uktadzie moze si¢ ustali¢ wylacznie przy $cisle
okreslonym doborze wartosci kazdej ze zmiennych. Jesli natomiast zmiennych jest
wigcej od liczby wiazacych je réwnan: f (k—1)+2 > k (f~1) to stan rOwnowagi mozna
zrealizowa¢ zachowujac pewna swobod¢ w doborze warunkow, w jakich znajduje si¢
uktad. Trzeba przy tym pamigtaé, ze w przypadku zmiany warto$ci chociazby jednej
zmiennej ponad liczbg stopni swobody musi jednoczesnie nastapi¢ zmniejszenie liczby
faz w uktadzie w trakcie ustalania si¢ nowego stanu réwnowagi.

Uwaga: Jezeli w ukladzie wielofazowym zachodzi reakcja chemiczna to
dodatkowych zwiazkoéw migdzy stezeniami dostarczaja réwnania stechiometryczne
odpowiednie dla tej reakcji. Warunek réwnowagi reakcji w uktadzie wielofazowym

fk . .
ma postac: ZZVij pf = 0. Z kolei warunek samorzutnego przebiegu reakcji podaje
ji
fk . .
nierOwnos$¢: ZZViJMiJ <0.
j i
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Znaczenie praktyczne reguly faz: okreslenie maksymalnej liczby faz mogqcych
wspdlistnie¢ w rozpatrywanym ukladzie oraz liczhy zmiennych, ktorych wartosé
mozna zmieniaé, zmieniajgc tym samym stan uktadu przy niezmiennej liczbie faz.

10.2. Zastosowanie reguly faz. Uklady jednoskladnikowe: k=1;s=3-f

Uktady jednosktadnikowe moga zawiera¢ 1, 2, lub maksymalnie 3 fazy. Reguta
faz zastosowana do opisu ukladow jednosktadnikowych stwierdza, ze maksymalna
liczba stopni swobody takich uktadow wynosi s = 3—f. Oznacza to, ze gdy w uktadach
jednoskladnikowych wystepuje jedna faza ( f= 1) (np. woda ciekla) to wtedy s =2 a
wigc dwa parametry stanu uktadu mozna zmienia¢ w dowolny sposob. Aby dwie fazy
(f = 2) ukiladu jednosktadnikowego (np. woda ciekta i para wodna lub woda ciekta i
16d)) pozostawaty w stanie rownowagi to (s = 1-2+2=1) 1 w dowolny sposob mozna
zmieniaé tylko jeden parametr stanu ukladu. Zmiana lub ustalenie p to pociaga za
soba zmiang lub ustalenie temperatury nazywanej temperatura przejScia fazowego Ty i
odwrotnie. Z kolei liczha stopni swobody jest rowna zeru (s = 0) gdy w ukladzie
jednoskladnikowym wystepujq trzy fazy, fu. = 3 (woda ciekta, para wodna 1 16d).
Oznacza to, ze stan rownowagi wystepuje przy $cisle okreslonych warunkach p i T.
Jezeli zniknie jedna z faz (np. 16d 1 pozostanie tylko woda w kontakcie z para wodna)
to uktad uzyska jeden stopien swobody 1 wowczas ponownie mozna zmienia¢ p lub T.

10.2.1. Diagramy fazowe w ukladzie jednoskladnikowym (parowanie, topnienie,
sublimacja)

Diagramy fazowe, przestrzenne lub na plaszczyznie, sa prostym sposobem
przedstawiania fizycznych zmian stanu ukladu, pokazuja obszary p i T, w ktérych
rézne fazy danej substancji sa termodynamicznie trwale oraz warunki rOwnowagi w
uktadach wielofazowych.

W przestrzennym uktadzie wspoéhrzednych (G, T, p) obrazem molowej entalpii
swobodnej (potencjatu chemicznego) czystej substancji (np. wody), tworzacej uktad
jednoskladnikowy w pewnym trwatym stanie fazowym ,,j” jest pewna powierzchnia

[Gﬁlj(T,p)], a dla tej samej substancji w innym stanie fazowym f — inna

powierzchnia [G?n ¢ (T.p)], co pokazuje rys.10.1. Jezeli w uktadzie obecna jest tylko

jedna faza to liczba stopni swobody jest rowna 2, a wigc T 1 p mozna zmieniaé
niezaleznie w dowolny sposdb. Dwie fazy danej substancji bgda wspotistniaty w
rownowadze wylacznie przy takich wartosciach p 1 T, przy ktorych ich molowe
entalpie swobodne (potencjaty chemiczne) sa jednakowe. W obrazie geometrycznym
warunek ten jest spelniony na linii przecigcia si¢ powierzchni entalpii swobodnych
tych faz (patrz rysunek). Przy wspotistnieniu dwu faz w rownowadze uktad
jednosktadnikowy posiada tylko jeden stopien swobody (s = 1), co oznacza, ze stan
roOwnowagi przy pewnej ustalonej warto$ci ci$nienia zachowany jest wylacznie przy
okreslonej warto$ci temperatury. Roéwniez odwrotnie, przy pewnej ustalonej
temperaturze warynek réwnowagi obu faz spelniony jest wylacznie przy pewnej
okreslonej wartosci ci$nienia. Wykonujac rzut lini przecigcia si¢ powierzchni entalpii
swobodnych dwu faz na ptaszczyzng o wspolrzednych p, T otrzymuje si¢ wykres linii
rownowagi fazowej (r).
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T

Rys. 10.1 Molowa entalpia swobodna fazy j i f w uktadzie jednosktadnikowym jako funkcja
ci$nienia i temperatury [1].

W praktyce rozpatruje si¢ rzuty linii rownowagi fazowej na ptaszczyzne. Po
sporzadzeniu rzutu na plaszczyzne linii przecigcia si¢ kazdych kolejnych dwu
powierzchni entalpii swobodnej wtasciwej dla wspoélistnienia fazy gazowej z faza
ciekla 1 z faza stala oraz wspotistnienia cieklej z faza stata (tzw. linii rownowagi
fazowej) powstaje wykres przedstawiajacy zalezno$¢ miedzy p 1 T dla stanow
rownowagi miedzy poszczegolnymi fazami uktadu jednosktadnikowego. Jak widaé na
rys. 10.2, linie rownowagi fazowej we wspotrzednych p,T dziela ptaszczyzng na
3 pola obrazujace wystepowanie tylko jednej z trzech faz: stalej, cieklej lub gazowe;.
Z parametrow linii rownowagi fazowej mozna odczytaé wartosci p i T, przy jakich
dwie fazy wystepujq obok siebie w stanie rownowagi. Na przedstawionym dla
przyktadu wykresie fazowym wody mozna odczyta¢ jak zmienia si¢ pr¢znos¢ pary nad
faza ciekla (krzywa cg) 1 nad faza stata (krzywa sg) przy zmianie T oraz jak
temperatura topnienia - krzepnigcia zmienia si¢ z p (krzywa sc). I tak stwierdzamy, ze
temperatura wrzenia czystej substancji maleje wraz z obnizaniem cisnienia. Np. woda
przy p = 101,3 kPa wrze w temp. 373 K, ale na wysokos$ci 12 km nad ziemia, przy
ci$nieniu p = 20 kPa wrze juz w temp. 333K. Mozna tez zauwazy¢, ze 16d topi si¢ przy
273K pod cisnieniem 101,3 kPa ale wraz z podwyzszaniem cisnienia obniza si¢
temperatura topnienia lodu. Jest to cecha charakterystyczna takich uktadow, w
przypadku ktorych objgtos¢ molowa fazy cieklej jest mniejsza niz fazy stalej, Viiza
ciekta) < Vim(faza stata) J€Z€l1 jednak objetos¢ molowa fazy cieklej jest wieksza niz fazy
stale], Vin(faza ciekta) > Vim(faza stala), 10 Wraz z podwyzszaniem ci$nienia rosnie temperatura
topnienia.

Zauwazamy, ze wspolrzedne punktu przeciecia trzech linii wlasciwych dla
rownowagi kazdej 7 dwoch faz (sc, sg, cg) okreslajq jednoznacznie wartosé p i T,
przy ktorych wystepujq wszystkie trzy fazy w rownowadze. Zgodnie 7 regulq faz uktad
ma wtedy zero stopni swobody. W rozpatrywanym uktadzie 16d, woda ciekta i1 para
istnieja wylacznie przy T= 273,16K i p = 0,611 kPa. Mowi si¢ wtedy o punkcie
potréjnym uktadu. Punkt potrdjny okresla najnizsze ci$nienie, przy ktorym w danej
temperaturze mozliwe jest istnienie fazy ciekle;.
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Rys.10.2 Diagram fazowy wody a) krzywa parowania b) krzywa topnienia c¢) krzywa
sublimacji. P — punkt potréjny (0,61 kPa, 0,01K); K — punkt krytyczny (21,98 MPa, 647 K)

10.2.2. Wspolistnienie dwoch faz w ukladzie jednoskladnikowym.

Rownanie Clausiusa-Clapeyrona

Wiemy juz, ze zamknigty jedno-sktadnikowy uktad dwufazowy, np. ciecz-para
nasycona, ma w stanie rownowagi tylko jeden stopien swobody. Zatem kazdej
temperaturze odpowiada $cisle okreslona warto$¢ pr¢znosci pary nasycone;j.

Zaleinos¢ miedzy p i T w zamknigtym jedno-skladnikowym ukladzie
dwufazowym, opisuje rownanie Clausiusa-Clapeyrona (C-C).

Punktem wyjscia do wyprowadzenia rownania C-C jest termodynamiczny
warunek roéwnowagi polegajacy na roéwnosci potencjatow chemicznych danej
substancji w obu fazach, przy danych warunkach p 1 T (réwnanie 10-1):

j f
Hij =M,

co jest rownowazne rownosci molowych entalpii swobodnych danego sktadnika w obu
fazach :
Gl . =gf.
m,1 m,1
Jezeli na rozwazany jednoskladnikowy uklad zawierajacy dwie fazy w
rownowadze (s = 1) podziala jaki§ czynnik zewngtrzny, np. dostarczone cieplo
spowoduje zwigkszenie temperatury uktadu o wartos¢ dT, to musi to spowodowac
odpowiednia zmiang ci$nienia w uktadzie o warto$¢ dp. Odpowiednio do tych zmian
ulegna zmianie réwniez wartosci potencjaldéw chemicznych danej substancji w obu
fazach. Jednak przy zatozeniu, ze w ukladzie utrzymuje si¢ rownowaga fazowa,
oznacza to nadal rowno$¢ wartosci potencjatlow chemicznych w obu fazach, co jest
mozliwe tylko wtedy jezeli potencjal chemiczny danej substancji w kazdej z faz
ulegnie zmianie o taka sama wartos¢:

duij = duif 10-3
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A poniewaz dp; =dG m,i 1 W procesach znajdujacych si¢ w stanie rownowagi, przy
W =0, dG =-SdT+ Vdp + (7-17), to zmiang potencjatu chemicznego w kazdej z faz
uktadu zamknigtego (bez reakcji chemicznej) wyraza rbwnanie:

du; == Sy idT + Vi jdp

gdzie: S ; i Vi i to odpowiednio entropia molowa i objgto$¢ molowa

Zatem rownanie 10-3 przyjmuje postaé:

] ] _ «f f
Sm’i dT + Vm’idp = Sm’idT + Vm’idp 10-4
f ] _(f
lub (Vm,i Vm,i )dp = (Sm,i Sm,i )dT 10-5
gdzie: (Vrfl,i _Vrjn,i) =AprV i (an,i — Sﬂn,i) =AprS to zmiana objgtosci

molowej 1 entropii przy przejsciu sktadnika miedzy fazami.

Stad po przeksztalceniu otrzymujemy rézniczkowa postaé zalezno$ci miedzy
ciSnieniem  (prg¢znos$cia pary nasyconej) 1 temperatura takiego uktadu
jednosktadnikowego, w ktorym w rownowadze znajduja si¢ dwie fazy witasciwe dla
danego rodzaju przemiany fazowej (ciecz - para, ciato state - ciecz lub cialo stale -

para)

10.6

f ]
(d_p) _ Sm,i _Sm,i _ApsS,
dT f _vyi. AygV
G Vm,i Vm,i p-f.

A poniewaz entropia przemiany fazowej jest rowna ilorazowi entalpii przemiany
fazowe;j (Ap_f_H ) 1 temperatury tej przemiany (z II zasady termodynamiki):

A, sH
Ap.f.S _ p.f.
Tp.f .
to rownanie 10-6 mozna zapisa¢ w postaci znanej pod nazwa réwnania Clausiusa-
Clapeyrona:
(@j _ el 10-7
dT )G TprAp£V

Korzystajqc 7z rownania Clausiusa-Clapeyrona moina wyznaczy¢ molowq
entalpig (cieplo molowe) przemiany fazowej a takie obliczy¢ zmiane temperatury
przemiany fazowej pod wplywem zmiany cisnienia.
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Oczywiscie efekt cieplny przejscia fazowego moze by¢ dodatni badz ujemny, w
zalezno$ci od kierunku, w ktérym zachodzi dana przemiana. Z réwnania Clausiusa-
Clapeyrona wynika, ze:

dp : i
1) (EJG >0przy Ap fH>0i Ap gV>01ub Ap fH<0i Ap £V <0,

d
2) (ﬁj <0 przy ApgH>0a A, ¢V <0 (np. dla topnienia lodu) lub A, fH<0 i
G

Ap.f‘V >0.

Tabela 5 podaje dla przyktadu molowa entalpi¢ parowania (AparH) i molowa entalpig
topnienia (AtopH) kilku wybranych substancji pod ci$nieniem 101,3 kPa.

Tab.5. Molowa entalpia parowania i topnienia przy p = 101,3 kPa

Substancja AparH Températura AtopH Tempergtura
[kJ mol™'] wrzenia [K] [kJ mol” topnienia [K]
Woda 40,7 373,2 6,0 273,2
etanol 43,5 351,5 4,6 158,7
aceton 29,1 329,1 5,7 177,8

10.2.2.1. Ré6wnowaga ciecz—para nasycona i cialo stale-para nasycona
Dla uktadoéw ciecz-para 1 ciato state-para rownanie Clausiusa-Clapeyrona zapisujemy
nastepujaco:
dp _ Aparll dp _ Ayl
dT TA parV dT  TAgpV

Poniewaz objgtos¢ cieczy 1 ciata statego jest znacznie mniejsza od objetosci pary,
mozna przyjaé, ze rdznica molowych objgtosci obu faz jest rbwna w przyblizeniu
molowej objetosci pary: AprV = Vin(g) 1 AqptV = Vin(g)

Przy zalozeniu, ze para zachowuje si¢ jak gaz doskonaty, rownanie Clausiusa-
Clapeyrona dla uktadu ciecz-para przyjmuje postac:

@ B AparH B AparH _ b AparH

10-7a

= 10-8
dT TVy (g) TE R T2
P
1 Ao H
Stad: dinp _ Zpar 10-8a
dT R T2

Powyzsze wyrazenie opisuje zalezno$¢ migdzy ci$nieniem pary nasyconej nad ciecza
lub ciatem stalym a temperatura 1 pozwala na okreslenie zarowno molowego ciepla
parowania jak i preznosci pary nasyconej nad ciecza w zaleznos$ci od temperatury.
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Po rozdzieleniu zmiennych w rownaniu 10-8:
AparH

R T?
z catkowania przy zalozeniu ze entalpia przemiany fazowej jest w przyblizeniu stala
dla rozwazanego przedzialu temperatur wynika:

P2 A .HT2

dT

dlnp =

Inp [ =——"— |
P RT 7
AL.+H
mP2 - TP (1 —iJ 10-9
P1 R \T, T
A..H
lub Inp, =Ilnp; JCparp L1 10-9a
R (T, T
wzglednie:
AparH( T, - T
par 2~ 1
= X 10‘9b
P2l p{ R (Tsz H

Jak wida¢, znajqc preinosé pary nad cieczq juz przy dwoch wartosciach T moZna
oszacowaé¢ molowq entalpie parowania, czyli 1los¢ ciepta potrzebna do przejscia 1
mola cieczy w parg. Oczywiscie sa to dane przyblizone, poniewaz, jak wiadomo,
cieplo parowania w pewnym stopniu zmienia si¢ wraz z T. MoZna tei postuiyé sie
rownaniem 10-9a lub 10-9b, aby obliczyé przybliiong preinosé pary nasyconej nad
fazq stalq lub cieklq w danej temperaturze, jeieli znana jest preznosé pary w innej
temperaturze. Na tej podstawie wyznaczana jest np.entalpia parowania eteru z
pomiardw ci$nienia jego pary nasyconej w réznych temperaturach [4].

Analogiczna zalezno$¢ jest stuszna dla przemiany fazowej ciata stalego w pare.

10.2.2.2. Rownowaga cialo stale — ciecz:
Roéwnanie Clausiusa-Clapeyrona dla dwufazowego uktadu jednoskladnikowego
cialo state-ciecz ma analogiczna postac jak dla uktadow ciecz-para i ciato state-para :

dp_ Auophl
dT TopAtop V
Entalpia topnienia jest na ogdl dodatnia. Jesli wigc AtopV jest dodatnie (dla

10-10

wigkszo$ci substancji objetos¢ molowa fazy cieklej jest wigksza niz fazy stalej,
Vi(c) > Viu(s) to dp/dT jest réwniez dodatnie 1 wraz z podwyzszaniem cis$nienia ulega
podwyzszeniu temperatura topnienia (1 odwrotnie).

Natomiast, kiedy AtopV jest ujemne (l6d-woda, V,(c) < V(s)), to dp/dT jest ujemne

(patrz diagram fazowy wody i lodu rozdz. 10.2.1, rys. 10-2). Oznacza to, ze wzrost
ci$nienia powoduje obnizenie temperatury topnienia
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Przyklad: Lod topi sie w temperaturze 273,2 K przy p 1,032 105 Nm™. O ile zmieni
si¢ temperatura topnienia lodu przy p = 1000 atm = 1,0132 10* Nm™. Dana jest gestos¢
lodu d, = 0,917 10° g m™ i gestos¢ wody dw = 0,9998 10° g m™ oraz gramowe ciepto
topnienia wody Zopn = 333,9J g7

TionA ton V
Rozwiazanie: Z rownania 10-10 wynika: AT = _top77top © A
AtopH
M, M _
AgpV = - w18 - I8 ~=-18-0,0903-10 0 ny’
dw dp  09998-10° 0,917-10

AtopH =My lgpn = 18-333,9 J

©273,2-(18-0,0903)-1,0132-10° K-m? -N.m ™
(18-333,9) J

AT = =-8K

10.2.3 Analiza termiczna

Przebieg przemian fazowych mozna obserwowa¢ ochtadzajac badana probg w
warunkach ustalonego odptywu ciepta 1 rejestrujac zmiang temperatury. W momencie
przemiany fazowej stwierdza si¢ ustalenie temperatury w wyniku wydzielajacego si¢
ciepta krzepnigcia, réwnowazacego straty cieplne. Po calkowitym skrzepnigciu
temperatura uktadu ponownie maleje [1,2].

10.3 Uklady dwuskladnikowe i trojskladnikowe

Opisujac stan uktadow dwusktadnikowych (k = 2) trzeba zna¢ nie tylko p i T, ale
takze warto$¢ stgzenia jednego skltadnika w kazdej z faz, a wigc w sumie k + 2
zmiennych. Z reguty faz wynika, ze liczba zmiennych niezaleznych (stopni swobody)
wynosi w tym przypadku s = 4 — f. Jezeli wigc w uktadzie wystepuje tylko jedna faza
t0 Smax = 3. Przy s = 0 w uktadzie dwusktadnikowym moga wystgpowa¢ maksymalnie
4 fazy (fx = 4).

Jezeli jeden stopien swobody zostaje dla uproszczenia ustalony, np. ci$nienie, to z
reguty faz Gibbsa wynika: s’ = 3—f. Wtedy zwiazek miedzy dwoma pozostatymi
zmiennymi niezaleznymi mozna zilustrowac na ptaszczyznie. Sa to na ogo6t diagramy
fazowe typu sktad fazy - temperatura.

Opisujac stan uktadow trojsktadnikowych (k = 3) trzeba podac nie tylko pi T, ale
tez warto$¢ stezenia dwu sktadnikéw w kazdej z faz. Z reguly faz wynika, Ze liczba
zmiennych niezaleznych (stopni swobody) wynosi w tym przypadku s = 5 — f. Tak
wige, jezeli w uktadzie wystepuje tylko jedna faza to sy.x = 4. Pozostate zmienne sa
powiazane relacjami charakterystycznymi dla danego uktadu. Przy s = 0 w ukladzie
dwusktadnikowym moze wystapi¢ maksymalnie 5 faz (f,,.x = 5). Przedstawiajac
diagramy fazowe uktadéw tréjsktadnikowych, na ogot dla uproszczenia przyjmuje sie,
ze temperatura i ci$nienie sa stale a rozwaza si¢ jedynie wplyw zmiany stg¢zenia
sktadnikéw uktadu na jego stan réwnowagi. Diagram fazowy dla takich uktadow ma
ksztalt trojkata rownobocznego (trojkat stezen Gibbsa). (Przyktady diagramow
fazowych - patrz [1, 2, 3, 4]).

113



10.3.1. Stala rownowagi fazowej w wieloskladnikowym ukladzie dwufazowym

Stosujac postulat rownowagi fazowej w warunkach izotermiczno-izobarycznych
do wielosktadnikowego uktadu dwufazowego (réwnos$¢ potencjatdéw chemicznych)
trzeba pamigta¢, ze potencjal chemiczny kazdego sktadnika w obu fazach jest
okreslony przez aktywnos¢ tego sktadnika:

: 7.(0) 7.(H)
a; a;
u?(]) +RTln1—=ui9(ﬂ +RTIn—1— 10-11
x? x?
i i
o090 el(f) : : o C
gdzie: B Wy standardowe potencjaty chemiczne substancji (i) w fazie (j) 1 w

fazie (f); ai(j),ai(f)— aktywno$¢ substancji (i) w fazie (j) i (f), odniesiona do

wybranego stanu odniesienia - (x°, ¢® lubm®).
Wynika stad:
() o) oD o
a- : — U AU
ln 1 :_“1 Ml - _ “1 10_12
q.®) RT RT
Oznacza to, ze w stanie rownowagi dwoch faz (przy T, p = const) stosunek
aktywnosci kaidego skladnika w graniczqcych ze sobq fazach jest wielkosciq stalq,
okreslana mianem termodynamicznej statej rtownowagi fazowej [k, (T,p) ]
£ o) NG
ka(T,p)Zai(.) —exp(- i —Hi 10-12a
a. () RT

1

Termodynamiczngq stalq rownowagi fazowej k, (T,p) definiuje sie jako iloraz

aktywnosci danego skltadnika w dwu sqsiadujqcych ze sobq fazach pozostajgcych w
stanie rownowagi. Jak wynika z roOwnania 10-12a, o wartosci k,; decyduje roznica

standardowych potencjaléw chemicznych sktadnika (i) w graniczacych ze soba fazach.

Z kolei pozorna stata rownowagi fazowej definiowana jest przez stosunek st¢zenia
sktadnika w dwu fazach znajdujacych si¢ w rownowadze:

()
ke (T,p)=—"—. 10-13
x. (D)
1
Zwiazek miedzy termodynamiczng i pozorng stata rGwnowagi fazowe;:
() () (f)
k, = Xl(.) Y1(.) —ky YI(.) 10-13a
xi V) yi Yi

Dla uktadow doskonalych obie state maja jednakowa warto§¢ 1 zatem stata
rownowagi fazowej moze by¢ wyrazana przez stosunek stezen.
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10.3.1.1. Prawo podzialu Nernsta

Waznym w praktyce zagadnieniem jest sktad dwoch faz cieklych nie mieszajqcych sig
ze sobq, w ktorych ulega rozpuszczeniu pewna substancja - trzeci skladnik uktadu.
Jak w kazdym innym uktadzie dwufazowym, do ustalenia si¢ stanu réwnowagi
dochodzi wtedy, kiedy potencjaty chemiczne substancji rozpuszczonej (1) sa jednakowe
w obu fazach: ui(a) = ui(B )i zatem musi wystapi¢ stato$¢ stosunku aktywnosci tego

sktadnika w obu fazach.

(B)

faza ()

faza (o)

@)

Rys. 10.3 Podziat substancji (i) miedzy faz¢ (o) 1 (B).

Przy zastosowaniu aktywno$ci molowej (aCi ) termodynamiczna stata rownowagi dla

rozwazanego ukladu opisuje wyrazenie:

) :aci(a):"i(a)’yg):k ﬁ -
a ® BB B
C.1

dcj 1 yc,i Y ,

gdzie: c¢;— stgzenie molowe substancji (i) w fazie (j) 1 (f) w odniesieniu do st¢zenia

standardowego ¢®= 1 mol dm, vy c,i — odpowiednie wspotezynniki aktywnosci.

Odpowiednia przyblizona stala rownowagi fazowej, wyrazona za pomoca st¢zen
molowych w przypadku uktadow rzeczywistych (k) nosi nazwe stalej podziatu
Nernsta lub wspolczynnika podziatu Nernsta:

()

1 10-14
®) 0-14a
1

ke =
C

Warto pamigta¢, ze warto$¢ statej k. dla ukladow rzeczywistych moze sig
zmienia¢ wraz ze zmiang stgzenia substancji rozpuszczonej w uktadzie dwufazowym.
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Oczywiscie, dla roztworow rozcienczonych (¢;— 0, y; — 1), wartos¢ wspotczynnika
podzialu Nernsta jest zblizona do wartosci termodynamicznej stalej rOwnowagi fazowe;:

k. =k,

Chcqc dokladnie przeanalizowaé proces podzialu danej substancji miedzy
poszcezegolne fazy trzeba uwzgledni¢é mozliwosé jej dysocjacji, tworzenia asocjatow
lub zwiqzkow kompleksowych w stosowanych rozpuszczalnikach. Prawo podziatu
stosuje si¢ bowiem osobno do kazdego rodzaju indywidudéw chemicznych. Trzeba
zatem wyznaczy¢ wspotczynniki podzialu dla wszystkich rodzajow czasteczek 1 jonow
wystepujacych w fazach (j) 1 (f).

Jezeli substancja rozpuszczona (S) w jednym roztworze dysocjuje i jej stopien
dysocjacji wynosi o, to stezenie czasteczek niezdysocjowanych wynosi ¢ (1 - o).
Jezeli z kolei w drugiej fazie substancja ta ulega asocjacji wg rOwnania nS = S,

to z prawa dzialania mas molalno$¢ monomeru okresla wyrazenie:

ms = I{/(msn /Kas) ~¥m

gdzie: m ogo6lna molalno$¢ sktadnika S w roztworze, mg molalno$¢ oligomeru.

W takim przypadku wspotczynnik podziatu Nernsta dla substancji S przyjmuje postaé
_m(l-a)
Ym

Prawo podzialu Nernsta znajduje zastosowanie przy rozwigzywaniu roznych
zagadnien zarowno teoretycznych, jak i praktycznych. Zjawisko podziatu substancji
miedzy dwie fazy wykorzystywane jest m. innymi w chromatografii gazowej i
cieczowej czy przy prieprowadzaniu ekstrakcji substancji (surowca, preparatu) z
roztworu przy pomocy innego rozpuszczalnika.

k. 10-15

Aby oceni¢ wydajnos¢ procesu ekstrakcji zatozmy, ze m gramow jakiego$
zwiazku znajduje si¢ w objetosci V, wody, a ekstrahentem jest nie mieszajacy si¢ z
woda rozpuszczalnik o objetosci V.. Po ustaleniu si¢ rownowagi w wodzie pozostanie
(m - m;) graméw ekstrahowanej substancji, poniewaz m; graméw tej substancji
rozpuscito si¢ w ekstrahujacym rozpuszczalniku. Stad wspotczynnik podziatu jest
rowny ilorazowi:

:(m—ml)/VW

k
¢ l’l’ll/Vr

10-16

Zatem masa substancji jaka przeszta do rozpuszczalnika w wyniku ekstrakcji dana jest
wyrazeniem:
v
m——
k.Vyw +V;
Po powtdrnej ekstrakeji do rozpuszczalnika przejdzie m, gramoéw ekstrahowanej

substancji, a w warstwie wodnej pozostanie m; - m, gramow 1 wspotczynnik podziatu
jest rowny:

m; = 10-16a
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_ (ml - mZ)/ Vw

moy / Vr
Masa substancji jaka przeszia do rozpuszczalnika w wyniku dwukrotnej ekstrake;ji
Wynosi:

kC

VI'
mjp =mj
k.Vw +V;
Po podstawieniu prawej strony wyrazenia opisujacego m;
A%
my =m(————)?
k.Vw +V;

Po n-krotnym powtorzeniu ekstrakcji, do rozpuszczalnika przejdzie m, gramow
substancji z wody

S S
k.Vy +V;

Stwierdzamy, ze wyekstrahowana ilosé substancji bedzie tym wigksza im wigksza
jest liczba kolejnych ekstrakcji przy malej objetosci rozpuszczalnika — ekstrahenta.
Innymi stlowy — efektywniejsza jest kilkakrotna ekstrakcja matymi porcjami.

W praktyce rozpuszczalnikami sa czesto chloroform czy aceton i tylko w
przyblizeniu spetnia si¢ zatozenie o niemieszalnosci dwoch faz ciektych, w ktorych
rozpuszcza si¢ ekstrahowana substancja. Jednak 1 w takim przypadku mozna z dobrym
przyblizeniem oceni¢ wydajno$¢ ekstrakcji.

Wyznaczenie wspotczynnika podziatu jest bardzo wazne w przypadku lekéw. Aby
lek mogl dziata¢ w organizmie zZywym musi przej$¢ przez uktad lipidowy (btong
komoérkowa i1 dotrze¢ do wodnego wnetrza komorki. Stopien wchtonigcia leku bedzie
W znacznym stopniu zwiazany z jej wspolczynnikiem podzialu miedzy fazg lipidowa i
wodna.

m, =m( " 10-17

10.3.1.2. Wplyw temperatury na termodynamiczng stalg rownowagi fazowe;j

Zmiang termodynamicznej statej rownowagi fazowej przy zmianie temperatury
uktadu wyraza analogiczna zalezno$¢ jak w przypadku termodynamicznej stalej
rownowagi reakcji chemicznej K, (izobara van’t Hoffa - réwnanie 9-18):

dlnk Ap.s H®
( 2y, = pL. 10-18
oT RT?

Z réwnania 10-18 wynika, ze k, ro$nie lub maleje z T w zaleznosci od znaku A H®:
Po rozdzieleniu zmiennych 1 catkowaniu:

A, ¢H®
lnka(T2)=1nka(T1)—L[i—iJ 10-19

Przy Ap.f'H9<0 (wydzielanie ciepta) wartos¢ k, ulega zmniejszeniu przy

podwyzszaniu T (zmniejszaniu 1/T) 1 odwrotnie.

117



Natomiast przyAp'f.H9>0 (pochtanianie ciepta) podwyzszenie T powoduje

zwigkszenie wartosci k, (zgodnie z reguta przekory).

10.3.2. Preznos¢ pary nasyconej nad roztworem dwuskladnikowym. Rownowaga
parowania. Prawo Raoulta

Istotne jest poznanie prawidtowosci rzadzacych rownowagami fazowymi typu
ciecz-para, poniewaz wystgpuja one w tak czesto stosowanych praktyce procesach
destylacji, rektyfikacji, skraplania, odparowania. Najczesciej w takich procesach
mamy do czynienia z dwufazowym ukltadem dwusktadnikowym.

Zgodnie z ogbélnym prawem réwnowagi fazowej, uklad zlozony z roztworu
doskonatego dwoch niepolarnych, lotnych substancji (faza ciekla) 1 z fazy gazowe;j
bedacej doskonata mieszaning par nasyconych tych substancji osiaga stan rownowagi
pod warunkiem réwnosci potencjaléw chemicznych kazdego ze sktadnikéw w obu
fazach:

wp=nfo i ug=wg

Wspotczynniki aktywnosci w ukladach doskonalych sa rowne jednosci, zatem
powyzszy warunek mozna zapisa¢ w postaci:

1o (T,p) +RTInx, :uf(T)+RTlnp—é 10-20a
P

uS(T,p) + RTInx, = puS(T) + RT 1np—§ 10-20b
P

gdzie: u? (T,p) i pie(T) standardowe potencjaly chemiczne sktadnikow
odpowiednio w fazie cieklej 1 gazowej; p; 1 po to odpowiednio prgznos$¢ pary obu

substancji, p° ciénienie standardowe. Czgsto dla substancji znajdujacej sie w
nadmiarze (nazywanej rozpuszczalnikiem) stosowany jest indeks ,,1”.

Na podstawie rownan 10-20a i 10-20b stwierdzamy, ze zmiana ilosciowa sktadu
mieszaniny cieklej, to jest zmiana steienia ulamkowego, x,, skltadnikow musi
wywolaé odpowiednie zmiany cisnienia czqstkowego (p;) tych sktadnikow w parze
nasyconej.

Z przeksztatcenia rownan 10-20a 1 10-20b wynika:

put (T,p) — i (T)

mPl = nx, + 10-21a
p® RT
P2 ut (T,p) —uy (T)

In—==Inx, + k 10-21b
p® RT
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Odpowiednie zalezno$ci, osobno dla kazdej czystej fazy cieklej (x;=1) bedace] w
rownowadze z odpowiednia para nasycona, maja postac:

1 P M (Tp) — ki (T)
p° RT

10-22a

(0]

1 P2 B3 (T.p) —p3(T)
p° RT

10-22b

gdzie: pf oznacza prezno$¢ pary nasyconej nad czysta ciecza oznaczong indeksem /

w temperaturze 7, a pg oznacza pr¢znos¢ pary nasyconej nad czysta ciecza 2 w tej
samej temperaturze.

(Wiemy, ze wplyw ciSnienia na standardowy potencjal chemiczny faz
skondensowanych (cieczy) jest zaniedbywalnie maty, wigc mozna uznaé¢ drugi wyraz
po prawej stronie wylacznie za funkcj¢ temperatury.)
Po odjeciu stronami rownania 10-22a od réwnania 10-21a oraz réwnania 10-22b
od rownania 10-21b otrzymujemy:
(6]

Pl = inx, +n Pl 10-23a
p p
(6]

P2 Zinx, +1n 22 10-23b
p° p°

Stad wynika, ze przy T = const, czqstkowa preinosé pary sktadnika ,,i” nad
roztworem doskonalym jest rowna iloczynowi preinosci pary czystego skladnika i
jego utamka molowego w roztworze. Prawidlowos¢ ta nazywana jest prawem
Raoulta:

P =Dl ' X; 10-24a
i p2 Zpg'Xz ZPS'(I—Xl) 10—24b

Do rownowaznego sformulowanie prawa Raoulta dochodzimy przez obliczenie
r6éznicy miedzy preznoscia pary czystego rozpuszczalnika (indeks 1) i prgznoscia pary

rozpuszczalnika nad roztworem (py i py):
(o) (6] (6] (o) (6]
P1 - P1=p1 -P1 X1 =pr (1-X1) =p1 X2
1 nastgpnie podzielenie stronami przez prezno$¢ pary nasyconej nad czystym
rozpuszczalnikiem, py :

Pi) —P1

(0]

Pi
Rownos¢ 10-25 oznacza, ze wzgledne obniZenie preinosci pary rozpuszczalnika nad
roztworem jest okreslone przez wartosé utamka molowego substancji rozpuszczonej.

=] - X1 =X9 10-25
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Przy niezbyt duzym ci$nieniu (p < 0,2 MPa) réwniez dla gazow rzeczywistych
spetnione jest prawo Daltona (ci$nienie mieszaniny gazow jest rowne sumie ci$nienia
czastkowego skladnikow). Zatem przy uwzglednieniu prawa Raoulta, calkowite
ci$nienie pary nasyconej nad roztworem dwusktadnikowym okreslaja wyrazenia:

P =PI X1+P3 X2=pf X1+p3 (1- X1)=p3 +(pT —p3)x, 10-26

lub  p=p;x1+p3 x2=p; (I- X5)+p5 Xo=p{ +(p3 —pf)x,  10-26a

Jak wida¢, w warunkach ustalonej temperatury catkowite cisnienie pary nasyconej
nad roztworem doskonalym jest liniowq funkcjq ulamka molowego kaidego ze
sktadnikéw w takim roztworze (mieszaninie cieklej), x| lub X .

Liniowa zalezno$¢ ci$nienia rownowagowego par obu sktadnikéw i catkowitej
preznosci pary nasyconej nad roztworem doskonatym od ulamkowego st¢zenia
roztworu ilustruje rys. 10.4. Wykres tego typu otrzymuje si¢ np. dla mieszaniny n-
heptanu i cykloheksanu, gdzie oddziatywania miedzy czasteczkami obu substancji sa
w przyblizeniu jednakowe. Nalezy zauwazy¢, ze ci$nienie catkowite przyjmuje

warto$ci posrednie miedzy preznoscia pary skladnikow w stanie czystym ( pfi pg ).

Jezeli p{ > p5 to p{ > p> p5. Oznacza to, Ze przy zwigkszaniu si¢ W roztworze
utamka molowego sktadnika oznaczonego indeksem 1, charakteryzujacego si¢

wigksza wartocia preznoéci pary w stanie czystym (pj) niz sktadnik oznaczony
symbolem 2 (p3), stwierdzimy liniowy wzrost ci$nienia catkowitego nad roztworem
od p5 do p;{. Natomiast jezeli p{ < p5 to p{ < p< p5 to stwierdzimy liniowy

spadek ci$nienia catkowitego nad roztworem od pg do p? przy zwigkszaniu si¢ w
roztworze ulamka molowego sktadnika oznaczonego indeksem 1.

P

T=const

Rys. 10.4 Preznos¢ pary nad roztworem doskonatym
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Roztwory rzeczywiste wykazujq odstgpstwo od prawa Raoulta. Zjawisko to
nazywane jest azeotropia. Cisnienie czastkowe poszczegolnych sktadnikéw 1 cisnienie
catkowite pary nasyconej nad mieszaning ciekla sa w niektorych uktadach wigksze
(odstgpstwo dodatnie), a w innych mniejsze (ujemne odstepstwo) od odpowiednich
warto$ci charakterystycznych dla uktadu doskonatego przewidzianych na podstawie
prawa Raoulta. Niekiedy odstgpstwo od prawa Raoulta wystepuje w ograniczonym
zakresie stezen.

O typie odstgpstwa od prawa Raoulta decyduje energia oddziatywan
migdzyczasteczkowych. Jezeli energia oddziatywania miedzy czasteczkami r6znego
rodzaju (E);) jest wigksza od $redniej energii oddzialywan migdzy czasteczkami
jednego rodzaju (E|1+E1;)/2, to woéwczas mieszanie si¢ skladnikéw roztworu jest

M . . : D
procesem egzoenergetycznym, AH™ <0, (ujemna molowa entalpia mieszania) i
preznos¢ pary nad roztworem (linie ciagle) jest mniejsza niz by to wynikalo z prawa
Raoulta (linie przerywane). Czasteczki z roztworu trudniej przechodza w stan pary niz
gdyby wystepowaly jako czyste skiadniki. Przy tym calkowita pr¢znos$¢ pary nad
roztworem osigga minimalna warto$¢ przy Scisle okreslonym sktadzie roztworu (tzw.
azeotropia ujemna). Do uktadéw wykazujacych ujemne odchylenie od prawa Raoulta
nalezy roztwor acetonu 1 chloroformu.

Natomiast, jezeli energia oddzialywania miedzy czasteczkami réznego rodzaju
(E12) jest mniejsza od Sredniej energii oddzialywan miedzy czasteczkami jednego
rodzaju (Ey;+E,)/2, to woéwczas mieszanie si¢ skladnikéw roztworu jest procesem

endoenergetycznym (AHM> 0) 1 preznos¢ pary nad roztworem (linie ciagle) jest
wigksza niz by to wynikato z prawa Raoulta (linie przerywane). Czasteczki z roztworu
fatwiej przechodza w stan pary niz gdyby wystepowatly jako czyste sktadniki. Przy
tym catkowita prezno$¢ pary nad roztworem osiaga maksymalng warto$¢ przy $cisle
okreslonym sktadzie roztworu (tzw. azeotropia dodatnia). Przyktadem ukladow
charakteryzujacych si¢ dodatnim odchyleniem od prawa Raoulta sa roztwory etanolu 1
wody, benzenu 1 etanolu.

P T=const
o b
PaNe-———___
- 0
\\ - p‘l
= - P=p,+p, 7
: o2 P
p2 \v".
.
R
— o B S
~
b 3
~N
A
"
.
~\
- | | | |
x,=0 _— X,=1
X,=1 «— X,=0

Rys. 10.5. Prezno$¢ pary nad roztworem wykazujacym ujemne odchylenie od prawa Raoulta
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P T=const
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Rys. 10.6. Preznos¢ pary nad roztworem wykazujacym dodatnie odchylenie od prawa Raoulta

W przypadku roztwordw rzeczywistych doswiadczalnie wyznaczone wartoSci
preznosci zblizaja si¢ do wartosci wyznaczonych z prawa Raoulta wytacznie dla
rozpuszczalnika, ktory przy bliskim jednosci utamku molowym spehia zalezno$¢
8-28. Prawo Raoulta nie stosuje si¢ natomiast do substancji rozpuszczonej w matym
stezeniu, jakkolwiek zachowana jest liniowa =zalezno$¢ migdzy ci$nieniem
czastkowym takiego sktadnika a jego utamkiem molowym w roztworze. Jednak
wspolczynnik proporcjonalnosci migdzy tymi wielkoSciami nie jest rdwny pr¢znosci
pary nasyconej nad czystym skladnikiem — jest pewna inna wielko$cia zalezna od
temperatury. Zalezno$¢ t¢ dla ci$nienia czastkowego mozna wyrazi¢ ogdlnie wzorem
p; = Ki(T)Xi nazywanym prawem Henry’ego. Konkludujac mozna stwierdzi¢, ze w

uktadzie ztoZonym z idealnego roztworu rozcienczonego i pary nad tym roztworem,
zachowujqcej sig jak gaz doskonaly, prawo Raoulta stosuje sie do rozpuszczalnika, a
prawo Henry’ego stosuje si¢ do cisnienia czqstkowego substancji rozpuszczonej, o
niewielkim steZeniu w uktadzie.

Jezeli odstgpstwo od prawa Raoulta wystepuje w calym zakresie st¢zenia obu
sktadnikow roztworu, czyli roztwor jest zawsze rzeczywisty, to wystepuja zaleznosci:

P1 =PfY1X1

P2 =p272X,
pod warunkiem, ze par¢ mozna uwaza¢ za gaz doskonaly, co jest sluszne jezeli
ci$nienie jest stosunkowo niskie.

Zgodnie z regula faz Gibbsa, dwusktadnikowe uktady dwufazowe maja 2 stopnie
swobody. Jezeli wigc sposrdd parametrow opisujacych uktad w rownowadze ulegna
zmianie 2 parametry, np. przez ustalenie sktadu roztworu i temperatury, to pr¢znosé
pary nad roztworem 1 sktad pary beda od nich zalezne. Odwrotnie tez, jezeli ustalimy
preznos¢ pary jako réwna cisnieniu zewngtrznemu oraz sktad roztworu to temperatura
wrzenia roztworu 1 sktad pary bgda okreslone przez sktad roztworu.
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10.3.2.1. Skilad pary nad roztworem

Trzeba mie¢ Swiadomos¢, ze utamki molowe skiadnikow pary nasyconej yi,y»
nad uktadem dwoch mieszajacych si¢ nieograniczenie cieczy roéznia si¢ od
odpowiednich utamkéw molowych tych sktadnikow w roztworze (X1, X9) o takiej
samej temperaturze. Przy uwzglednieniu zaleznosci 10-24a, 10-24b 1 10-26 utamek

molowy kazdego ze skladnikéw roztworu doskonatego w parze nasyconej opisuja
wyrazenia:

(0]
P1X]
yp=tl=— 10-27a
p2 +(p1 —P2)X;
[0}
X
y,=P2=— P22 10-27b
P py+(p1 —P2)X
skad:
Yi_Xipi_ X1 P 10-28

Y2 X2 p§ I-% p§

Jak wida¢ z rownania 10-28, para wykazuje w porownaniu z ciecza zawsze
wigksze stezenie tego skladnika, ktory w stanie czystym charakteryzuje si¢
wigksza preznoscia pary (skladnik bardziej lotny). Prawidtowos¢ ta nosi nazwe
reguly Gibbsa-Konowalowa.

Z zaleznosci miedzy sktadem pary 1 sktadem roztworu korzysta si¢ projektujac
procesy destylacji zarowno cieczy rzeczywistych o nieograniczonej mieszalnos$ci jak i
cieczy o ograniczonej mieszalno$ci (omowienie problemu w pozycjach [1, 2, 3]).

10.3.3 Roztwory substancji nielotnych. PodwyZszenie temperatury wrzenia i
obnizenie temperatury krzepnig¢cia. Ebuliometria i kriometria

Niekiedy mamy do czynienia z roztworami, w ktorych wylacznie rozpuszczalnik
jest substancja lotna, przechodzaca w stan gazowy. W przypadku rozcienczonego
roztworu nielotnej substancji rozpuszczone] (indeksem s zastepuje indeks 2) w
rozpuszczalniku (indeksem r zastepuje indeks 1), mozna par¢ nad roztworem uznaé z
dobrym przyblizeniem za jednosktadnikowa. Przy tym w zakresie niewysokich cisnien
mozna zatozy¢, ze faza gazowa spetnia rGwnanie stanu gazoéw doskonatych.

W sposob oczywisty, preznos$¢ pary rozpuszczalnika nad roztworem (p,) przy
danej temperaturze jest mniejsza od prgznosci pary rozpuszczalnika nad czystym

rozpuszczalnikiem w  stanie cieklym (p?’C ), poniewaz ulamek molowy

rozpuszczalnika w roztworze (x;) jest mniejszy od jednosci. Ilustruje to rys. 10.7,
przedstawiajacy temperaturowa zalezno$¢ preznosci pary rozpuszczalnika nad
roztworem o statym skladzie, nad czystym rozpuszczalnikiem w stanie ciektym i nad
czystym rozpuszczalnikiem w stanie stalym. W rezultacie nast¢puje podwyzszenie
temperatury wrzenia roztworu w stosunku do czystego rozpuszczalnika. Druga
konsekwencja jest obnizenie temperatury punktu potrojnego, a wigc 1 temperatury
krzepnigcia roztworu w stosunku do temperatury krzepnigcia rozpuszczalnika.
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Rys.10.7 Prezno$¢ pary nad rozpuszczalnikiem w fazie cieklej (p?) 1 w fazie stalej (p?,st)

oraz nad roztworem (P, ) o statym stgzeniu w funkcji temperatury

Zauwazamy, ze prezno$¢ pary nad roztworem (p,) osiaga wartoS¢ rowna
ci$nieniu zewnetrznemu (co jest warunkiem zjawiska wrzenia) w temperaturze Ty,

wyzszej od temperatury wrzenia czystego rozpuszczalnika Ty, o warto$é

WIZ
AT,y =Ty — Ty . Wielko$¢  podwyzszenia temperatury wrzenia AT, jest

zwigzana poprzez rownanie Clausiusa-Clapeyrona z rdéznica migdzy wartoScia
preznosci pary rozpuszczalnika nad czystym rozpuszczalnikiem i nad roztworem w

temperaturze wrzenia rozpuszczalnika (Ap = p? —-p.):
Ap _py—pr_ AparH

- B 2
P Ppr R(TGy)

A poniewaz z prawa Raoulta dla rozpuszczalnika w roztworze idealnie rozcienczonym

AT

iz 10-29

A
_,
o
Pr
A H
to zatem LzATwrZ =Xg
R(Ty,)
R(Ty
skad ATy, = ( fz) Xg 10-30
AparH
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Wychodzac z definicji utamka molowego 1 wyrazajac wszystkie masy w kg
otrzymujemy dla roztworu rozcienczonego:

ng ~ns _msMr _

Xg = m M,

ng+n, n, Mgm,
gdzie: m molalno$¢ roztworu.
Po zastapieniu utamka molowego substancji rozpuszczonej w réwnaniu 10-30 przez
iloczyn jej molalnosci i masy czasteczkowej otrzymujemy zalezno$¢ pokazujaca, ze
podwyzszenie temperatury wrzenia roztworu idealnego w stosunku do rozpuszczalnika
jest wprost proporcjonalne do molalnego stezenia substancji rozpuszczonej:

R(TS,,)*M
AT, =N My ek, s 10-30a
AparH sy
gdzie: K, to stala ebulioskopowa:
R(TS,,)*M _
i, - }wr,) "M, [K -kg-mol '] 10-31
AparH

Stala ebulioskopowa jest rowna podwyiszeniu temperatury wrzenia roztworu
doskonalego substancji nielotnej o steZeniu 1 mol/kg.

Zalezno$¢ 10-30 1 10-30a stanowi podstawe ebuliometrycznej metody
wyznaczania masy molowej sktadnika roztworu idealnego. Stata K. dla wody wynosi

051K -kg - mol_l, dla etanolu 1,03K - kg - mol ™! dla acetonu 1,7 K-kg- mol ! a

dla chloroformu 3,54K - kg - mol .

Analogicznie, przy uwzglednieniu temperaturowej zalezno$ci preznos$ci pary nad
rozpuszczalnikiem w stanie stalym mozna zauwazy¢, ze temperatura krzepnigcia
roztworu, Ty, (j. temperatura, w ktérej z roztworu wydzielaja si¢ krysztaly stalego
rozpuszczalnika) jest nizsza od temperatury krzepnigcia czystego rozpuszczalnika,

0
ATy, =Ty, = Tirz-
Postugujac si¢ rownaniem Clausiusa-Clapeyrona i pamigtajac, ze z prawa Hessa:
AHgup1 — AHpar = AHtop oraz wykorzystujac prawo Raoulta otrzymujemy zalezno$¢

pokazujaca, ze obnizenie temperatury krzepnigcia roztworu w stosunku do
rozpuszczalnika jest wprost proporcjonalne do molalnego stgzenia substancji
r0Zpuszczonej

R(T2,)*M
ATy, = R Me e o s 10-32
AHtop sMy
gdzie Ky to stata krioskopowa zalezna od rodzaju rozpuszczalnika:
R(T2,)*M _
Rer,)” M, [K-kg-mol ] 10-33
AH ¢4,

Stata krioskopowa jest rowna obniieniu temperatury krzepnigcia roztworu
doskonalego substancji nielotnej o steZeniu 1 mol/kg.
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Zaleznos¢ 10-32 stanowi podstawe kriometrycznej metody wyznaczania masy
molowej  skladnika roztworu idealnego. Stata K, dla wody wynosi

1,86 K-kg-mol_l, dla acetonu 2,4 K-kg-mol_1 a dla chloroformu 4,96

K-kg- mol 1.

W pomiarach ebuliometrycznych 1 kriometrycznych wyznacza si¢ warto$ci
ATy, lub ATy, dla roztworu o znanym stezeniu molalnym, wyrazonym w liczbie
moli substancji rozpuszczonej w 1 kg rozpuszczalnika.

Znajac warto$¢ statej ebulioskopowej lub krioskopowej dla zastosowanego
rozpuszczalnika, mozna obliczy¢ mas¢ molowa substancji rozpuszczone] M,
korzystajac z zaleznosci:

MS — Ke(ms/mr)

10-34
WIZ ATy,
Zarowno ATy, jak i ATy, sa wielkoSciami koligatywnymi, zaleza jedynie od

liczby czasteczek substancji rozpuszczone;.

Przyklad: Rozpuszczenie 10 g glukozy w 400 g etanolu powoduje podwyzszenie
temperatury wrzenia roztworu o 0,143 K, a po rozpuszczeniu

2 g pewnej substancji w 100 g etanolu podwyzsza temperaturg wrzenia o 0,125 K.
Jaka jest masa molowa rozpuszczonej substancji?

Rozwiazanie: Obliczamy stala ebulioskopowa etanolu korzystajac z rownania 10-30a

_ R(T\?/rz)zMr _ AT My -m,

K WrIz — AT 2 @ - -
o AparH m WIZ m,
|
_0,143K 0,40(())1;&1 k0’180kgm°1 —=1,03K -kg-mol ™
,01kg

Dalej, z r6wnania 10-30a wynika:
__Ke my _
’ A’TWI'Z ml'
-1
_LO3K kg -mol " - 0,002kg —0.164kg mol™!
0,125K - 0,1kg

10.4. Cisnienie osmotyczne

Podobny stan rownowagi jak pomigdzy roztworem 1 jego para lub roztworem i
statym rozpuszczalnikiem moze si¢ réwniez ustali¢ pomigdzy roztworem i czystym
cieklym rozpuszczalnikiem oddzielonych od siebie btona potprzepuszczalna, a takze
miedzy roztworami o réznym stezeniu znajdujacych si¢ po réznych stronach takiej
btony.
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Przez btong pOlprzepuszczalng czasteczki rozpuszczalnika moga przechodzi¢ z
komory zawierajacej czysty rozpuszczalnik do roztworu. Nie przenikaja natomiast
przez btong czasteczki substancji rozpuszczonej. Zjawisko to nazywane osmoza, jest
powszechne w organizmach zywych (np. transport plynéw do komorek przez btong
komoérkowa. Zjawisko to wystepuje takze wtedy, kiedy oddzieli si¢ btona roztwory o
roznych stezeniach. Rozpuszczalnik z roztworu o mniejszym stgzeniu bedzie
przechodzil przez blong do komory zawierajacej roztwor bardziej stgzony.

Samorzutny przebieg procesu osmozy - samorzutne rozcienczanie roztworu
oddzielonego btona potprzepuszczalna od czystego rozpuszczalnika zwiazane jest z
mniejsza poczatkowo wartoscia potencjatu chemicznego rozpuszczalnika w roztworze
w stosunku do potencjatu chemicznego rozpuszczalnika znajdujacego si¢ w komorze
czystego rozpuszczalnika (ze wzgledu na obecno$¢ substancji rozpuszczonej), przy
takich samych warunkach p i T. Poniewaz jednak czysty rozpuszczalnik przechodzi do
roztworu zwiekszajac jego utamek molowy, a jednocze$nie wywiera ci$nienie od
strony blony na roztwor, to w zwiazku z tym warto$¢ potencjatu chemicznego
rozpuszczalnika w roztworze ulega powigkszeniu 1 wreszcie dochodzi do zrownania
potencjatu chemicznego rozpuszczalnika po obu stronach btony pdlprzepuszczalnej 1
tym samym zostaje osiagnigty stan rownowagi:

ne(T,p) + RTInx, + V,I1=p? (T,p) 10-35
gdzie: V,, to objetos¢ molowa czystego rozpuszczalnika, x, to utamek molowy
rozpuszczalnika w roztworze, Il to ci$nienie, jakie w stanie rownowagi wywiera
rozpuszczalnik na roztwdr nosi nazwe ci$nienia osmotycznego. Z réwnania 10-35
wynika, ze w stanie rtOwnowagi spelniona jest zaleznos$¢:
Vi II=-RTInx, =-RTIn(1-x4) = 10-35a
gdzie: Xg jest utamkiem molowym substancji rozpuszczonej. Dla roztworow idealnie
rozcienczonych In (1 - X) jest w przyblizeniu réwny - X .
Zatem wielko$¢ cis$nienia osmotycznego jest wprost proporcjonalna do utamka
molowego substancji rozpuszczone;j:
Vin Il =RTxq 10-35a
Pamigtajac, ze w roztworach rozcieficzonych xg=ng/n;, a V.= nVy, i
Cg =ng/V, ostatecznie otrzymujemy rownanie van’t Hoffa, mowiqce i cisnienie
osmotyczne jest proporcjonalne do steienia molowego substancji rozpusziczonej w
roztworze:
IT=RTcq 10-36
Stad po zastapieniu stgzenia molowego przez molalne, co jest obarczone tylko matym
btedem w przypadku roztworéw rozcienczonych, powstaje wzor Morse’a
IT=RTmg 10-37
Ostatnie réwnanie pozwala na powigzanie ci$nienia osmotycznego z obnizeniem
temperatury krzepnigcia lub podwyzszenie temperatury wrzenia roztworow.
Zmierzy¢ ci$nienie osmotyczne roztworu mozna np. korzystajac z naczynia

dwukomorowego z btona potprzepuszczalng oddzielajaca komore rozpuszczalnika i
roztworu i zaopatrzonego w dwie pionowe kapilary umieszczone w kazdej z komor

(rys. 10.8).
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Rys. 10.8. Pomiar ci$nienia osmotycznego - po lewej stan poczatkowy a po prawej uktad po
ustaleniu si¢ stanu rOwnowagi.

Przenikanie rozpuszczalnika do roztworu spowoduje podniesienie si¢ shupa
cieczy w kapilarze znajdujacej si¢ w komorze roztworu na taka wysokos¢, przy ktorej
ci$nienie osmotyczne zostanie zrodwnowazone przez cisnienie hydrostatyczne tego
stupa cieczy. Aby uniemozliwi¢ przeptyw rozpuszczalnika w kierunku roztworu
nalezalo by na roztwor dziala¢ cisnieniem zewngtrznym roOwnym cis$nieniu
osmotycznemu. Wedlug takiego samego mechanizmu zachodzi zjawisko osmozy w
przypadku oddzielenia przez membrang¢ dwdch roztwordow o réznym stezeniu.

Dzigkuje pani mgr Barbarze Stoinskiej za wspotpracg w przygotowaniu
ilustracji.
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Dodatek

e  Masa (m), gestosé¢ (d) 1 objetosé powiazane sa zaleznoscia:

m=V-d [drn3 -i][cm3 -i]
dm?> cm?

e Liczb¢ moli w pewnej masie (m) substancji o masie czasteczkowej (M)

podaje wyrazenie: n[mol]= m [g(g/mol) -1 ]
skad: m=n M [mol (g mol™) = g]
. Liczbe 6,02-10% atoméw, czasteczek, jonéw lub elektronéw zawartych w

1 molu takich drobin nazwano liczbq Avogadra (Nx=6,02-10* [mol']). Jesli w pewnej
masie substancji (m) zawartych jest n moli to liczbe N atomow, czasteczek, jonow lub
elektrondw okresla wyrazenie:

NIHNA

Stezenie sktadnikow w roztworach:
o stezenie molowe — liczba moli substancji w jednostce objgtosci roztworu
wyrazonej w cm’ lub dm® i m’.

n; m; _
¢; =— [mol dm”] = —-[moldm 3] lub [M]

A% M;V
skad: n; =c¢;V [mol dm” dm’]

o przygotowanie roztworu o Zqdanym steZeniu molowym przez rozcienczenie
roztworu bardziej stezonego (indeksy p i k oznaczaja stan poczatkowy i koncowy).
Aby w pewnej docelowej objgtosci Vi otrzymac roztwor o stgzeniu ¢y, czyli roztwor
zawierajacy n = i V| moli danej substancji, nalezy do tej objgtosci (Vi) wprowadzié
taka objeto$¢ V,, roztworu bardziej stgzonego c,, ktora zawiera taka wilasnie liczbe
moli n = Cpr 1 nastgpnie dopehi¢ rozpuszczalnikiem.

Innymi stowy, liczba moli n=cy V) danej substancji zawarta w objgtosci Vi
roztworu rozcienczonego o stgzeniu €y jest rowna liczbie moli:n = Cpr , ktora tam

wprowadziliSmy w objetosci Vp roztworu st¢zonego o stQZeniucp :

Zatem, ck Vk =¢pVp

_ roztworu zasadowego o stezeniu

Z kolei jezeli w pewnej objetosci VOH

molowym ¢ najduje si stanie poczatkowym n = ¢C V _ moli jono
wy. 0 znajauje sig w poczatkowy OH OH Jjonow

OH’, to punkt réwnowaznikowy podczas miareczkowania kwasem osiagamy wtedy,
kiedy dodamy taka sama liczbe (n) moli jonéw H', przez dolanie pewnej objetosci

\Y roztworu kwasu o stezeniuc tojestn= c \Y
ut € ot J ut vyt
Zatem, c \Y =Co+ A\

OH OH H
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o stezenie molalne — 11o$¢ moli substancji w jednostce masy rozpuszczalnika [w
kg, g] uzytego do przygotowania roztworu

n; mol
m; = S
Myozp kg

o ultamek molowy (liczba bezwymiarowa) - stosunek liczby moli danego
sktadnika do sumarycznej liczby moli w uktadzie:

n;
1
1

20;
1

Z definicji utamka molowego wynika, ze dla uktadu jednoskladnikowego x;=1 a
dla wielosktadnikowego, gdzie n=n, +ng+nc+ ...

n n n
le :_XA+)CB+.XC+...= A+ B+ C
i n n n

+...=1

o przeliczanie jednostek:
1 em’=1(10" dm)’ =107 dm’ =10° m’
1 dm’ =1(10"' m)’ =107 m’
1 m’ =10’ dm’ = 10° cm’

Przyklad: Obliczy¢ stezenie molowe roztworu HCI jezeli wprowadzimy 0.2 cm’
roztworu HCI o stezeniu 2,5mol dm™ do kolby miarowej o pojemnosci 0,2 dm’ i
dopelnimy woda (indeksy p 1 k oznaczaja stan poczatkowy i koncowy).

Ilk :np
Cka :Cpr
cxVk =¢pVp

_CpVp 0,2cm? - 2,5moldm >

Cx = 3 =2,5-10_3m01dm_3
Vk 200cm

Przyklad: Obliczy¢ stezenie molowe HCI, jezeli na calkowite zobojetnienie 30 cm’
roztworu zuzyto 0,024 dm’ roztworu 0,15 M NaOH
NaOH+HCI =NaCl + H,O

+
OH NaOH H HCl
CNaOH ° VNaOH _ 24cm? -0,15mol dm™>

Vil 30cm?

CHCI = =0,12mol dm™>

Uwaga : w przypadku kwasu siarkowego(VI): CH+ =2c H,S04
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Przyklad: Obliczy¢ stezenie molowe roztworu HCI otrzymanego przez
zmieszanie 50 cm’ roztworu 0,5mol dm?™ HCl i 0,15 dm’ roztworu 2,5mol dm? HCI

n;+tn,=n

¢ Vite Vy=c, (Vi+Vy)

¢y Vi[mol- dm™3- cm3] +¢»Vp[mol- dm~3- cm3]

Vl[cm3 ]+ V?_[cm3 ]

Cy [mol- dm_3]:

¢, = 2 mol dm’

e Wielomian stopnia pierwszego — funkcja liniowa,

Wielomian stopnia pierwszego ma postac: f(x) =y = ax + b (niekiedy y = bx + a).
Wykres jest linig prosta o wspotczynniku nachylenia ,,a ,,=tgo , przecinajaca oS y
w punkcie y = b przy x = 0.

Wykres zaleznosci liniowej y = ax + b gdzie a = dy/dx.

Algebraiczne obliczenie wspolczynnika kierunkowego zaleznosci liniowych (tg o ).
Dla dowolnych dwoch punktow

y2=axp+b yi=ax;+b
y2—y1=a (X2 —Xi)
skad: azuztga
X2 —Xq
Przyy=0 x=—b/a

e Pochodna
Pod pojeciem pochodnej pewnej wielkosci y bedacej funkcja zmiennej niezalezne;j
X, to jest y= f(x) rozumiemy zmiang interesujacej nas wielkosci y przy dazacej do zera
zmianie zmiennej niezaleznej x

v_ﬂ_df(x)_ . ﬂ_ ’ f(x + Ax) — f(x)
A dX Axs0AX  Axes0 Ax
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Definicja: pochodna danej wielkos$ci y bedacej funkcja zmiennej niezaleznej x jest
roOwna granicy ze stosunku zmiany tej funkcji do zmiany x gdy ta ostatnia dazy do
zera.

Przyklad: pV = nRT

V= nRT
p
Po zmianie p przy statym T zmiana V wynosi:
AV = nRT  nRT _ _1RT Ap
p+Ap p p(p + Ap)
dv .. AV nRT
zatem: Vi=—=lm—=——"-
dp Ap p2
Ap—0

W interpretacji graficznej warto$¢ pochodnej wielkosci y, bedacej funkcja
zmiennej niezaleznej x, w kazdym punkcie krzywej obrazujacej przebieg zaleznosci
y= f(Xx) jest okreslona przez warto§¢ wspotczynnika kierunkowego (tg o) stycznej do
krzywej w danym punkcie.

Reguly rozniczkowania
1) pochodne funkcji elementarnych:

(Xn )’ =n Xn—l
(a=const)’ =0
(ax)’=a
(Inx)’ = 1/x
Przyktad:
e V= nRT =nRT 1
p Y
YR E Rt & (p !y = cnrTp 2 = TRT
dp dp p dp p?
a 2 dy -3
o y=——1r=-aV = —=2aV
y V2 y qv
2) pochodne iloczynu, ilorazu, potegi:
Funkcja Pochodna
y=p(x) £ q(x) y=px) £qx)
y=a p(x) y=ap(x) ,
y=p(x) q(x) y=p () q(x) *+p(x) q(x)
_p(x) P (0)-q(x)-p(x)-q (x)
q(x) [aC0))”
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3) pochodne funkcji ztoZonych:

, dy d
. y=f(u) gdzie u=f(x) vy =(;ix f(u):d—z:d—z.j—z
Przyklady:
o y=(2x"-1) u=2x"-1
y=u’
dy _dy du g2 gx—12x 22— 1)
dx du dx
i y= ! 5 u=3-x2
3—-x
y:—:u_l
dy _dy du_. =2y _oy)= 2%
dx du dx (u X X) (3-;;2)2
Przyklady:
RTy,
0 =— u=Vy —b a=RT
Yy Vi - b kr kr
yzizau_1
u
d dy d ] RT
_yz_y._u:(a)(_uz)(l):_%:_—krz
der du der u (Vkr — b)
RT
0 y:——kf2 u=(Vi, —b);a=RTy,
(Vir —b)
a -2
y=——5=-au
u2
d dy du 2a  2RTj
=T e a1y = e
der du der u3 (Vkr _b)

Pochodna logarvtmiczna

dz
Definicja In, €” = z ; analogicznie logjy10* =z ; dinz=—

Z
Niekiedy tatwiej jest zrézniczkowac In danej funkcji niz sama funkcjg
Np. y=z" u’v® gdzie z, u i v zalezne sa od x
Iny = a Inz + blnu+clnv

d
—Iny=—alnz + —blnu + — clnv
dx dx dx dx

ldy adz bdu, cdv
ydx zdx udx vdx
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wykresy w skali logarytmicznej
jezeli y(t) = ytzoe'kt = yoexp(-kt)

to po obustronnym zlogarytmowaniu
Iny = Inyo - kt

Wykres Iny jako funkcji t jest linig prosta o wsp. nachylenia d(In y)/dt = -k, przy czym

punkt przeciecia osi rz¢dnej przy t=0 wyznacza In y

Calki oznaczone wybranych funkcji elementarnych:

k k
fadx =ax | =a(kp)
p p
K n+l k kn+1 n+l
jxndX:X | = P
p n+lp n+l n+l
k k k
fd—X:jdlnx:lnx |
p* p p
K 1 +1
[(ax+b)" dx = (ax +b)"
P a(n+1

k
k 1 1 |
[(ax£b) " dx =—In(ax £b)
p a P
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